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« Cet ouvrage d'exercices et de problemes est le complément direct des deux livres
de Chimie Sup. PCSI et MPSI/PTSI qui viennent de paratire dans la méme
collection ainsi gue du livre de Chimie 1 Bio-Véto chez le méme éditeur.

* Son objectif est de permettre aux différents studiants de tester et de compléter
leurs conhaissances dans le domaine de ia chimie générale,

o Les différents chapitres de cet ouvrage reprennent les titres de la « Chimde Sup.
PCSI », tout en restant fideles aux divers programmes PCSI, MPSI/PTSI ou
Bio-Véto.

En effet, chaque titre de chapitre précise, en haut et 4 gauche, le type de classe

3 laquelle il s'adresse. Ainsi, tout étudiant, selon sa section, ne travaillera que
les chapitres qui le concernent.

o La plupart des chapitres comprennent trois rubriques :

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE ; Sur trois pages maxirnum, Vessentiel
du cours (le noyau dur) est exposé sans phrases inutiles, mais avec clarté, les
différentes formules 2 mémoriser étant bien mises en évidence.

AUTOCONTROLE : La réponse aux dix tests permet de voir si les différentes
notions du chapitre ont §ié assimilées. Avant de répondre, il convient de bien
réfléchir : il ne s'agit pas d'une épreuve de vitesse, mais d'un travail de synthése
et de mise au point.

EXERCICES ET PROBLEMES : Les différents exercices classés selon les
mémes rubrigues que dans la « Chimie Sup. » et avec les mémes numéros sont
résolus, Cette résolution peut &tre assez rapide ou au contraire plus détaillée 8'il
s'agit d'un point phus délicat.

D'autres exercices, non numérotés, et correspondant 2 « Chimie 1 Bio-Véto »,
sont ajoutés de fagon & traiter plus totalement telle ou telle partie.

Ala fin de certains chapitres (Architecture de la matidre, ou Thermodynamique)
-somt rajoutés des extraits de problémes de concours résolus.

« Enfin, pour les deux thémes du programme de Sup. (Cindtique chimique et
Solutions aqueuses) permettant de traiter des problémes de concours dans leur
intégralité, sont placés des chapitres dits « Problémes de Synthése »,
permettant de faire la synrhese de plusieurs chapiires. Les étudiants peuvent
alors s'entrainer & travailler sur un sujet plus étendu que celui, nécessairement
limité, d'un chapitre.

e Nous souhaitons que ce livre les aide & mieux comprendre et assimiler les bases
de la Chimie Générale. '

Bown courage et bon travail...

René DIDIER - Pierre GRECIAS
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ABREGE DE COURS,/FORMULAIRE

Introduction : composition de atome

& Atome : noyau + cortége électronique.

— Noyau : partie sphérique centrale (& = 10714 »1 = 10 fermi).
Z protons (g = +e = + 1,6 10°19C, ),
A nucléons { P # 1
A -Z neatrons {g = 0, m,, = my, = lama= ——g).
Ny
- Cortége électronigque (— taille de l'atome : @ = 10102 = 0,1 ).

Z électrons (g =—e, m, = 9,1 103 kg, m_ = T2 ).
4 ¢ ® 1840

nombre de masse —

Symbole atome : ., .
numeérs atomique -

@ Matiére : structure lacunaire, car entassée dans le noyau.
- Cohésion par interactions fortes : forces nucléaires.

- Modéle de la goutte liguide : R = Ry AY3 = 1,2 AY3 (fermi).
- Masse du noyau = masse de Vatome = A uma ou A g mol™,




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

© Elément : caractérisé par Z, nombre de protons.

~Isotopes 4%, 4X I % isotopique molaire

~ Masse molaive : M = zx:‘Mi + masse molaire atomique
i

Rappel : la mole a été définie grace & 12C par:

12 g de 12C — 1 mol d'atomes, soit 6,022 1073 atomes ;

N, (constante d’Avogadro) = 6,022 1023 mol-1,

L. Rayonnement électromagnétigue

® Ensemble des radiations de longueur d'onde A :

I s vitesse de 1a lumisre dans le vide
Vo§ - fréquence

® On distingue : - IR ;A > 700 nm,
—visible : 400 < A < 700 arm,
-UV & < 400 nm.
© Energie associée ; ¢ = hv, avec h constante de Planck.

2. Spectre de I'atome d’hydrogéne (18H)
© Spectre de rajes, constitué de 4 raies situées dans le visible.
¢ La formule de Balmer permet de retrouver les A de ces raies :

g = i = RH[_I__ - _.1..) avec m (entier) > 2, et Ry
A 22 constante de Rydberg.

® Généralisation a la formule de Ritz :

G = RH( 1 t ] avec m > 1, M et » entiers.

g e

H

Sin = 1:série de Lyman ; n = 2 : série de Balmer, ...

3. [Interprétation de Bohr

@ Trajectoire circulaire pour V'électron, avec énergie stationnaire
quantifide :

E, = _.1.w3£26 en eV (» entier > 0}.
n




Quantification de 'énergie des atomes

6 Emission ou absorption d'énergie si changement de trajectoire de |

Vélectron : E,, ~E, = Av, soit E, = ~ne R
a?

# Rayon fondamental de 'atome de Bohr: a = 0,0529 nm ;
SUT niveau 71 :

= an

@ Pour les hydrogénoides (Z protons, 1 électron) : %X(Z -1+

13,6 2 _n?
En=-7z et rn—a?.




BAREME DDE NOTATION
+1 : réponse exacte el justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 : véponse fausse.

NOTE sur 10 ! covviiivinnnnnnn.

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelgues
Hgnes la réponse.

@ Composition de I'atome
1. Le nombre de neutrons correspond au nombre d'électrons.

° Rayonnement électromagnétique
2. Lalongueur d'onde de fréquence v = 1015 Hz est visible.

¢ Spectre de 'atome H

3. Le spectre visible de I'atome H contient I'ensemble des raies comprises
entre 404 et 700 nm.

4. La linéarisation du spectre visible de I'atome H montre que A est une

fonction affine de mlmzm , 1 entier.
m

5. La série de Lyman est dans Finfrarouge.



Quantification de l'énergie des atomes

6. La constante de Rydberg a les dimensions d'une longueur d'onde.

® Interprétation de Bohr

7. L'énergie d'une orbite stationnaire est B = =4

10. Le niveau de I'état fondamental d'un hydrogénoide est supérieur a celui
de I'atome H.

Réponses

1. Non, A-Z peut étre différent de Z (solt A = 22, exemple 3H).

c - .
Iz’ij ‘I’Von, car la fongueur d'onde A= P 3107 m, soit A = 200 nm, appartient a

3. Non, caril s'agit d'un spectre discontinu ou de rales.

A
4. Non, car¢'estinverse % qui est une fonction affine de -~y
m

8. Non, car cette sérle est dans I'L.V. {transitions vers e fondamental, n =1,
plus énergétiques). .

S

6. Non, Ry, a les dimenslons de V'inverse d’une longuewr ¢’onde.

7. Non, car les différentes énergies sont négatives, Vorigine en énergie
correspond & H* + ¢~ & I'infini.

8. Oui, carl'énergie augmente {elle devient molns négative).

9. Oui, carr,=anetn>1

10. Non, car E_ = -%’éﬁ ZZavec Z2>1 (E,,(z, < EJ-(H})'
. n



EXERCICES ET PROBLEMES

COMPOSITION DE L’ATOME
s Symbole de I'atome

De la donnée de 1P, tirer tous les renseignements sur la composition de cet
atome de phosphore.

Nous lisons A = 31 e{ Z = 15, solt :
¢ i noyayu constitué de 4.5 protons et 31, — 45 = 16 neutrons.

* un ensemble de 16 électrons.
La masse atomigue est sensiblement égale & A, soit 31 g moi-1,

e Noyau : modele de la goutte liquide

iz Dans ce modéleé Ie rayon du noyau est donné par : R = Ry AY3, avec Ry = 1,2
fermi = 1,2 10~1

© Caleuler rayon et masse volumique du noyau de 238U.

@ Mous disposons de A = 238, soit :
R = 1,2 (238)1/3 = 7,4 fermi.



Quantification de l'énergie des atomes

La masse volumigque est par définition {pour un atome) :

m L 3M

p.—.-—-=

v N,\grnna 4 Ny RGA

Comme M = A en g mol%, {l vient :

P en g {(unité de Ry) 3.

" 4m RN,
p= 2,3 10"z em ™3,

Une denslté de 'ordre de 10 atteste de I'énorme cohésion du noyau.

» Masse molaire atomique d'un élément

Le carbone naturel est constitué de x % de l'isotope '4C et y % de l'isotope
He Sx, ¥ titres molaires). La masse molaire de I'isotope 13 est 13,0063 g
mol-!. Calculer les pourcentages isotopiques x et ¥ sachant que la masse
molaire de I'élément carbone est M = 12,01115 g mol™i,

Par définition : M = x M, + ¥y M,
avec My = 12 g mol* (origine de ia mole), et M, donnée.

Comme x+ y= 4,1l vient : M = x {0, ~ M,) + M, soit :

- M~-M,

X =
My - M,

=0,9889 = 98,89 % de ‘3C,

et donc @ y = 1,24 % de 13C.

SPECTRE DE L’ATOME H

1. Constanté de Rydberg

Connaissant les 4 longueurs d'onde d'u spectre visible de I'atome H (b = 410,
434, 486 et 6536 nm) et en utilisant la formule de Balmer, calculer la constante
de Rydberg.

Explicitons la constante de Rydherg Ry & partir de la série de Balmer

1/A
Ru = 1/1.
22 m?

en donnant & m les valewrs 3, 4, 5, 6, pour A = 656, 486,... en nm.
On obtient :

m - 3 4 5 ]
Ry en em— 109 756,1 109 7394 " 209 7213 109 758,1

La moyenne entre ces 4 valeurs est Ry = 109 743,2 em™, soit ia valeur théorique
109 677,5 4 0,066 % prés. -




EXERCICES ET' PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

2. Série de Lyman

Cajculer les longueurs d'onde de la série de Lyman {on se limitera aux quatre
premiéres valeurs). Donnée : Ry = 109 677,5 cm™1,

¢ Pour cefte série, o - R"[,g:w - _%Z_J avec m= 2, 3,...
12 m

En prenant Ry, = 109 677,5 cm~*, an calcule ) . L {domaine UV) :
H o

m 2 3 4 5
Ay AN 1216 102,6 97,3 95,0

INTERPRETATION DE BOHR (cas de H)

3. Masse réduite

Dans Vexpression théorique de la constante de Rydberg, intervient la masse
réduite § du systeme électron-proton. Quelle serait la valeur de Ry si on
remplagait | par la masse m de P'électron ? Quelle erreur en résulterait sur le
4 nombre d'onde o ? sur la longueur donde A ?

% Ry étant proportionnelle a la masse réduite i, ona: %&:ﬂ, m étant la
H B

masse de Pélectron et R,, la valeur 3 caleuler de la constante de Rydberg.
H

Comme g = m I\;Iﬂ y M étant la masse du proton, on établit :
m +

By . m+M _ o ™ 10005 (Mrmm}
R" M 1] mn

Dol : Ry, = 209 732, 3 e,
ARy

On adone: ~7H =530 = 0,05% (ARH =+54,8 cm"").
H

Comme o = aRy, éﬂ:ég_&:g,us % ; les nombres d'onde augmentent donc
o H
de 6,05 % et les fongueurs d’onde diminuent de 0,05 % car A:MJL et

Ak __Av . _0,08%
A [

a

4. Absorption d’énergie

*; Quelle énergie faut-il fournir A une mole datomes dhydrogéne de Vétat n = 2
a l'état' n = 4 ? Quelle serait la longueur d'onde du rayonnement
électromagnétique correspondant ?

10



Quantification de 'énergie des atomes

¢ Le passage de 1= 2 a n = 4 correspond a I'augmentation de P'énergie AE = Ej-Ey=

13,6 (%—fg) = 2,55 eV (ou 246 ki moi), Cela correspond a une raie de la

série de Balmer (n = 2 ot m = 4) solt A = 488 nm.

e Spectre d’émission de H

On considére un atome dhydrogéne excité dans Pétat n = 3,

a) Préciser son spectre d’émission en calculant les longueurs d'onde des
photons &mis.

b} Préciser le diagramme d'énergie associé.
Donnée : Ry = 109 677,5 ek,

4 @) Le spectre d’émission correspond au retour de I'électron d'un niveau excité & un
niveau inférieur plus stable : nous aurons ici Ay o1 Ag_ g @b Ny, (3 rales),

D’aprés la fermule de Ritz :

1=RH i1 . avec m > n, il vient :
A n? m?

* A3.,» = 656 nm (raie visible, de la série de Balmer).
@ Ay g =122 nm et Ay 4 = 203 nm (série de Lyman : Uv),

b} Le diagramme d’énergie s'en déduit
aisément : Fig. 1.

Teols niveaux d'énergie sont a y 13,6
considérer : : B, = 2 {eneV)
¢ le niveau excité de départ : DS
n=3=z>E(3) =~ 3,51 eV, .
- 1’51 R T 3
* les niveaux atteints aprés ‘
émission : E,) ~ Epy=twg, . -3.420 - w2
n=2=E, =~3,42eV.
n=1=Ey,=-13,6eV.
¥
Fig. 1 —13,6 b e 2

'CAS DES HYDROGENOIDES

5. Energie d'ionisation
£ Caleuler énergie d'ionisation de l'ion Li2* (Z = 3).

2,

nﬁ

. 2

¢ Pour un hydrogéncide, on a E,=-1386 Z_, soit E, =~ dans le cas de
2=3, i n?

L’énergle d'ionisation est l’ofposée de Fénergie de I'état fondamental soit : PERS Y
=122.4 eV ou 11,8 Mi mol*. .

Ir




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

o Série de Lyman de Li**

| Tracer le diagramme énergétique associé 4 la série de Lyman dans le spectre
d'absorption de Li?* (Z = 3). Calculer les longueurs d’onde des raies
pectrales. Donnée : Ry =409 677,5 cm™.

2
¢ Désormais: E_ =-13,6 35 et —i-: Ry (-—%—-%J avec Ry = Ry 22 = 9 R,,.
n nc m

La série d'absorption de Lyman corvespend 3 n= 1 > m, soit :

4 E, * aspect énergétique {Fig. 2)
Eti) = 1224 eV
0 S WO oo =
~13.6) ~ - A. . ‘i_ =3 E(z) 30,6 eV
, 8 s Eg =~ 18,6 eV
- 30,6 ' . - E(w) =0

© rzies spectrales : domaine
Y

Ay =136 nm; Ay 5 =114
nm_E Ay __),,’z 10,:5: nm.

-122,4 .
' Lyman Fig. 2

6. Spectre d’émission de He*

L'ion He* {Z = 2} admet-il des raies d’émission dans le spectre visible ?
Donnée : Ry = 109 677,5 et

¢ utilisons la formule de Ritz, o = Ry, (“}5“”“%5“) avec Ry, {constante de Rydberg
n” m

de I'hélium) = Ry, 22 = 4 Ry : les nombres d’onde de I'atome H sont multipliés par 4,
donc les longueurs d’onde sont divisées par 4,

i i 22,8

) = en nm
U S R
HF";;Q‘ n2 m2

(aprés —E = 2,28 106 cm = 22,8 nm).
ar,

On doit done avoir @

22,8 1 4
400 < ":?:“M:Z <700, soit 0,033 < n_2 —';;—2" < 0,087,
ﬂ2 mz

Appetons f (o, m) la fonction 3‘m - m!'-—. On caleule :
P m?
7(3,4) = 0,049 —» oui,
#(3,5) = 0,074 — non.
n=4 7{4,5) = 0,023 - non,
£{4,8) = 8,035 — oui.
Done l'lon He" a des rales d'émission dans le visible.

n

i
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CHAPITRE 2

Latome
hydrogénoide

Eléments de mécanique quantique

MP, PG, PT, PSI
Bio, Véto

Nowmbres quantiques
Orbitales atomiques

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Eléments de mécanique quantique
@ Relation de De Broglie : )\ = h (dualité onde ~ corpuscule}.
. P

@ Principe d'incertitude de Heisenberg : Ax 4p_ =}
(h = 6,63 1034 J s - fin de la notion d'orbite électronique).
® Description ondulatoire de Félectron -» fonction d'onde ¥ (%, v, 2}

dP =W dr.{, probabilité de trouver l'e~ dans le volume &lémentaire dr.

& ¥ obtenue par résolution de I'équation de Schrédinger : HY = EY, avec
H hamiltonien {opérateur).

2. Nombres quantiques

Apparaissent par résolution de I'dquation de Schridinger.
@ Nombre quantique principal » : entier — énergie avec:

ZZ
E,= —13,6—;—,311 eV,

& Nombre quantique secondaire [ : entier, avec 0 <ign -1,

— forme de FO.A.

‘ -sil =0 — électron s,
~sil= 1 — électronp,
w81 [ = 2 -3 Slectron 4.

13




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

© Nombre quantique magnétique m; : entier relatif, avec ~ 1 <my s +/,

~» précise Forientation de I'D.A.

Triplet 2, I 1y — état de Fatome

3. Orbitales atomigues

@ En coordonnées sphériques :

an‘ Lm (?’p 9: (P) = mn' ! (?’) Yl, rey (9, q))
4 X,

A Y
partie radiale partie angulaire

@ On confond souvent la notion d'0.A. avec sa partie angulaire Y, g (8, @).
¢ Différentes Q.A. :

-5 & symétrie sphérique : (Fig. 1),

=Py Py P, (Fig. 2) avec axe de symétrie.

Flg.1:0.A. s Fig. 2: 0.A. p,

14



BAREME DE NOTATION
+1 ! réponse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, on
réponse exacte no# justifiée,
-1 : réponse fausse,

NOTE str 10 ! cocviiiniiinnnrinrennns

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignies la réponse.

s Eléments de mécanique quantique

1. La position d'une particule est connue avec d'autant plus de précision que
la vitesse est elle aussi mieux connue.

2. La normation d'une fonction d'onde se traduit par [¥2dr = constante,
Fintégrale étant étendue a tout 'espace.

¢ Nombres quantiques
3. Le nombre quantique n définit seul 'énergie de Pélectron,

4. Un électron p a le nombre quantique magnétique my = 2.

5. Le vecteur moment cinétique orbital est quantifié par le nombre quantique
secondaire . .

6. Le triplet 3, 1, 2 définit un état possible de atome,

I5




EXERCICES ET PROBLEMES BE CHIMIE GENERALE SUP,

¢ Orbitales atomiques
7. DansF'O.A., la partie angulaire dépend seulement de n et iy,

9. La probabilité de trouver un ¢~ sur une O.A. s est maximale & la surface de
celie-ci.

10, Le nom de FO.A. p_ est lié & un élément de symétrie.

b Réponses

h
d. Nom, earle produit des erreurs Axet Av, est: AxAv,» e

2. WKon, la normation s’écrit | ‘an‘r:::{, car la probabilité de trouver I'électron
dans tout Pespace est forcément 1.

2
3. Oul, pour un atome hydrogénoide : E, = ~ 13,6 —{2- .
n

4. Man, car, pour un &lectven p, 1 = 1 done = & 1,0 (et non 2).

5. Non, I quantifiant le module du moment orbital et m, son orientation dans
I'espace.

6. Non, carletriplet n, I, ni,avec n= 3 et /= 1 ne peut donner my=2,
T. Mon, Y,' m, {8, o) dépend de et m,

8. Oul, stFO0.A. se raméne 4 sa partie angulaire.
9. Non, la probabilité étant lice au volume de 1'0.A.

10, Oul, Iaxe Oz étant un axe de syméirie.

16



EXERCICES ET PROBLEMES

ELEMENTS DE MEGAN:QUE QUANTIQUE

1. Relation de De Broglie-

% Soit un proton, de masse m = 1,67 10"%* g, possédant Pénergie cinétique E, =
1000 eV. Caleuler la longuenr d'onde & de De Broglie de ce proton.

i Constante de Planck : /i = 6,63 10-# J s.

% L'onde associée au proton a une longueur d'onde A = £. L’énergio einétique étant
p
2
E, =%mv2 » solt_en wutilisant la quantité de mouvement p = mv, g_ mgw, on
i)
b
sz E.

2. Principe d'incertitude d’Heisenberg

obtient : A= =0,91 107,

Un skieur, de masse M = 70 kg, se déplace 3 une vitesse de 100 = 1 km k!,
Calculer 'incertitude sur sa position.

Donnée : & = 6,63 1034 I 5,
¢ La relation d'incertitude de Helsenberg permet o' éciire :

AX Avy= F’:T =0,0947 107 mPs~

17




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Avy =tkm b = g%m 571 s0it Ax = 0,34 20" %m.
Le principe d'incertitude ne joue un réle important que dans le domaine de
I'infiniment peti (cas des particules élémentaires).

¢ Cas d'un proton

i Soit un proton dénergie E, = 1 keV, mesurée avec une précision de 1075,
& Caleuler Fincertitude sur sa position, si my, = 1,67 10 kpeth = 6,63 10734 Jg.

€ Un proton, d’énergie E, = 1 heV, posséde une vitesse :
o

= 12 Ee = 4,38 16° mst,
"y

En utilisant la différenciation logarithmique :

nv=Ln £c+cte::-gw'im}mm——ﬁ°,
2 v 2 E,

Pincertitude sur cette vitesse est de :
Av = 3’-95‘3 =8 10"6,501t Av=2,2m s™t,
v 2 E, R
On peut dire que la vitesse est parfaltement connue. Dans ce cas, d’aprés le
principe d'Heisenherg, si on suppose le mouvement selon x'x :
AX Avy = ooy Ax 21,8 10" m,
m, ——

Cela est énorme & 'échelle des distances atomiques.

3. Equation de Schridinger

;. Une particule, de masse m, se déplace suivant 'axe des x. L'énergie potenticlle
est définie par ! Vix) = 0 pourx < 0 et V{x) = Vopourx 20,

Ecrire et résoudre P'équation de Schrodinger pour les deux régions de l'axe
(x < 0 etx > 0). On écrira en outre que, pour x = 0, la fonction d'onde ¥ et sa

dérivée % sont contirnes.

Donnée : HYy = E{, avec H hamiltonien du systeme, opérateur s'exprimant
z g2
simplement ici H= u;—n-; %— + V(x)‘ On rappelle k= %r-

L'équation de Sehrodinger s’éorit done ;

B2 d2y
—E'dx—z + V(x)ll! = Ell}.
Etudions [a solution de ce probléme unidimensionnel dans les deux cas : x < 0 et
xz20.
n® a2y
@) XS0 V=0 e L = By, solt:
‘ L e

4% 2mE

— by =0

dax*  p®

18



L'atome hydrogénoide

On reconnait équation différentietle d'un osciilateur @ &' + o2 = 0, avec

o = _2_'_’_'55_ =0 (E > 0, car I'énergie se limite ici 4 de Pénergie cinétigue).
B

_ La solution est sinusoidale :
§_ = A_sin (ax + @} ot §y_ = A,y Sihox + Ay 005 aX.

22 d*
M) xz0: v(ﬂ:\[o@_ﬁ._d;{.;.votp:-_mp, solt :
d*y

2m{E-Yy) o
'E;z— R ¢

22
On a supposé E > V, (cela correspond & une énergie élevée ‘de la particule
incidente).

+ B2 =0, avec B2 =

1l vient 3y, = By sin Sx + B, cos Bx.

" La particule a donc un comportement sinusoidal dans tout I'espace : il existe une
probabilité de la trouver (dP = 4;2 dx) tant pour x = 0 que pour x =2 0.

L'image physigue serait celle d'une onde incidente se propageant dans le sens des x
croissants et, en x = 0, étant en partie transmise et en partie réfléchle.

Remargue : les continuités pour x = 0 de q;m et %qi conduisent & :
x

i (v=0) T A=Y (xa0) = Ba

.« By =3B, cos fix ~ BB, sin fx (

dx _‘f.'l':.} =3si=uhm(%)
o o

%:al\ices ox ~ o fgsin ex dx

soit : A, = By et Ay -£ B; <B, (I'onde transmlse voit une augmentation
o

d'amplitude : Fig, 3).

s
S B /A

- Ta T+=_2_7€>T_

p
Fig. 3

4. Recherche de V0O.A, 1s de B —

- 2
Rappel : équation de Schrodinger (-gﬁw A+ V}p =R
: . B

19
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EXERCICES ET FROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

% a) On va résoudre Véquation de Schrédinger de 'atome d’hydrogéne en
echerchant les fonctions d'onde qui ne dépendent que de r (orbitales
atomigues s). Dans ces conditions, le laplacien A s'écrit : = —I--fi(rz fi)

' 2 odrl dr

Démentrer que ¢ = Az est solution de cette équation. Calculer la valeur de

a constante B (B = i, a étant le rayon de l'atome de Bohr). Calculer Fénergie
a

orrespondante.
b) En normant la fonction propre s, déterminer la constante A.

Donnée: f= on e Fxtdx =2,
: 0

2 .
$ a) L'énergle potentielle de I’électron s'éeht V = A 81 p est la masse réduite
Aregr
du systéme proton-électron, I'équation de Schiddinger s’écrit :
2
A vlpoEy aves =L A 29
20 £ odr dr
0On peut écrire ©
2
A= ';;2"(\' ~Epl
Avec s = Ae™5", on calcule
@ ﬂ = —ABE_B’
ir
° puis L r# w4 (— AB rzefs’) =-AB [2re"'a’ - sze"a']
dr dr dr

soit: Adr= [ABz - —f— ABJ&'B".

L'équation de Schridinger s’écrlt :

En identifiant les termes constants et les termes en wj:_ , on obtlent :
r

2
B2 o2 o og 2t €
2 P 4rreg

B e ='rrp.ez

1
e 22 - Gtant le vayon de Patome de Bohr,
Enegh® bRy @ ' v

La valeur de B étant connue, on calcule I'éneegie E :

E= __}f..gz = ___H’Eiw
2p 8h%y?

C'est "énergie de I'atome d’hydrogéne dans {'état fondamental, soit — 13,6 aV.

20



Latome hydrogénoide

b} La description de 'atome par V'0.A. ¥ = Ae™”? suppose : . ‘

J. Ydr =1 {conditlon de normation).
tout I'espace

Yu la symétrie sphérique, I"espace est décrit par une
succession de coguilies sphériques (Fig. 4) de volume

dr=4nr?de {sphére de surface 4w se déplagant de
dan. ’
dr Azj 02"/ 4nrPdr =1
o

Fig. 4

Siflonpose x = E’-, on obtient dx = %dr, soit :
a ;

- 2
Azj e“"%{fw x2 }[—‘3« dx) =
[} 4 2

3 e
EE_AZJ e x* dx =na® A* =1.
2 0

li en résulte: A= 1 =

na

L'intérét de cet exercice est de montrer comment I'équation de Schridinger penmet
d’atteindre {es fonctions d’onde. icl, on a retrouvé I'G.A. 1s:

e—-r/ a:

oy =

LES NOMBRES QUANTIQUES

e Divers triplets possibles

% Les triplets suivants de nombres quantiques sont-ils p0551bles ou TON pour un
. méme électron ?

i ajn=3,1=0,m=0, a)ﬂ=2:l=1’mlm”"1'
B)n=2,1x2m=0, e)un=31=1m=-2
On=01=0,m=0,

% 1l s’agit de vérifier les diverses régles : nentler, 0 </<p~Let-I3 ms+

a) Oui, électron 3s, d)} Qui, électron 2p, avec my =~ 1.
B) Non, != nimpossible. ‘@) Non, tmj > [impossible.
¢) Non, n = @ impossible.
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

5. Divers étais de atome

Déterminer les nombres quantiGues associés au nombre quantique principal
Won=3.

¢ A n= 3, sont associées trois valeurs du nombre quantique secondaire :
o f= 0 soit m;= 0,
o =1 solt my = % 4,0,
°ol=2s0itny=%2,£4,0.

On obtient en tout 9 0.A. possibles (soit n?), c’est-a-dire 9 états de I'atome.

6. Quantification du moment cinétique orbital

Déterminer les différentes orientations du moment cinétique orbital dans e
tcasonl=12,

¢ Traduisons les différentes conditions de quantification :

Z

og = I(l+1)hx2,45h,
Opy =Mk =22, 1,00, car-2sm; < +2.

il y a donc & orientations possibles du vecteur moment

cinétique orbital.
Tragons (FIg. B) 'axe Oz et le demi-cercle de rayon

2,45 = Jg : on volf apparaitre ltes 5 orientations
possibles de 3’0-

Fig. 5

LES ORBITALES ATOMIQUES
e Partie radiale d'une 0.A. 2p

% La partie radiale des fonctions d'onde 2p (n = 2,1 = 1, m; = + 1,0) est :

Ry = ﬁ?a”sure“rma, avec a rayon de Bohr.

Ftudier la densité de probabilité de trouver l'électron entre r et r + dr autour
& du noyau.

1 Quel est le rayon le plus probable ?

& Par définition : dP, = 8%(2,, &ui2dr, avee dwiZ représentant le volume élémentaire dr
(volume d'ane coquille sphérique de rayon r et d'épaisseur dr),

4P, = ga‘“s r* e/ 2gr,
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Latome hydrogénoide

La densité de probabilité radiale est done :

p(;):.@:jwr“e—’/a_
dr ga8

51 I'on étudle cette fonetion, on constate que :
dp w -r/al % 4 3
(r)=—2=—0e R T ¥ i
‘ e(r) dr  ¢a® a
p’(r} s'annuie pour r= O et pour p = 4a.
On retrouve pour 1'0.A. n= 2, [ = 4 le rayon prévu par Bohr : = max= 4a,

Ce résultat est général : la mécanigue quantique retrouve pourles 0.A. n, = n -1,
comme rayon le plus probable r = ii*a,

D'oit le talleau de variation et le graphe {Fig. 6).

A P(?‘}

Pl ¢+ 0 -

'p(r) g —— MAX‘“*—b—O

+ ¥

Fig. 6

= Partie angulaire d'une Q.A. 2p,

Quelie est la direction la plus probable olt trouver un électron décrit par I'0.A.
. 2p, sid (r, 8, 9) = K#,, cos 6. Donner la représentation angulaire de 2p,.

4 La direction est fournie par Yﬁ,) maximum ;
60528 =1ercos0z2d, s0it 6=0oudz=m

c'est-d-dire lorsque I'électron se trouve sur Faxe 2'z. On rappelle (Fig. 7) Pallure
d'une 2p, (cf. cours). .

Fig. 7

7. Comparaison s, p, d

- ‘ 1
" 81 Yon prend pour unité de longueur le rayon de Uobitale atomique S (m}

calculer les parameétres géométriques (longueur des lobes) des orbitales
! atomiques p et d. ' S

-



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

| Données 1Y, ,, (8, @) pour les O.A.

5 Jis 5

1 2 2
§ iy Py cos8; d =" sin“Bcos 2¢;d , = (3cos“B-1).
2 Pe 24w oy Gafar P a2 dofar )

¢ Rappelons, pour cet exercice et le sulvant, 2
fe choix des coordonnées sphériques
Fig. 8. M{

* 0.A, 5! indépendante de 6 et ¢, donc & n
symétrie sphévique, ’

Ea

3
e QA p: par exemple, P; = -J% cos @, .

& /)

La longueur du lobe est égale 5 i
Vau | 0

dans la direction z'z (6 = 0, =), soit
\/5 =1,732 sl I'on prend comme unité le N

-
ra
s
ﬂ—mm——mwn.ﬂ.ﬁ.nun
¢ 3

s

1 X
rayoni de FOA. 8§ |8 = e L
[ v%}

Flg. 8

° A d: ndus verrons que quatre des cing 0.4, d sont équivalentes & une rotation
prés. Raisonnons par exemple sur FO.A. dﬂ_yz :

_ 15
xz_yz ""4‘\’{;‘1‘

La longueur du lobe (par exemple suivant la direction 0x, 0= %"p =) esi égale &

V15 _ . 1§

e 801t —— =4,94 en prenant pour unité le rayon de PO.A. s,
2an 2 -

VB

bt}

d sin®6cos 2¢

{3 cos? 8 ~1); le lobe positif pointant dans la direction

Pour I'0.A. d,2,d=

J5

+2(6=0, w), a une longueur &gale 4: — = 2 soit \/_5— w 2,24,

24
171

Par contre, dans le plan x0y (0 = —J, la longueur du tore négatif est égale & _“_/—5_
2 24

5
soit %—“ «1,12. On constate la forte localisation de 1'0.A. .2 suivant ia direction de

I'axe des 2
Les Q.A. de type d soni représentées dans 'exercice suivant : Fig. 8, 10 et 11.
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L'atorne hydrogénotds

8. Représentation des 0.A. de type d
Les expressions des 0.A. d (I = 2) sont les suivantes ;
d —_— ‘Jg
P
ar LN
Ji5

d,, = —+=sin 28 cos ¢ dy o= sin®h cos 2¢
w0 2oyt =

J15
4l

! Représenter ces cing O.A. et déterminer leurs éléments de symétrie,

V15 .
d,, =-==5in"0 sin 2 3 cos?e-1
= T P { 3

dy,

sin 20 sin ¢

€ Représentons ces diverses 0.A. en tracant les surfaces définies par Pensemble des
points M tels que :

Ol = IY,,mf(O, e, pour <8< et 0<¢s2m

= QA d, : d ~" 15 sin?0cos 2¢. On constate que d,, » est invariante

2 &
L AN
en changeant 6 en - 9,

Cette 0.A. admet te plan x0y comme plan de symétrie. Nous aflons donc faire
Pétude dans le plan de symétrie, plan xOy.

Vis

Posons A = ——=. Nous devons étudler : OM = A icos 2¢l.
4=

Cette fonction s’annule pour cos 2¢ = G soit ¢ = %+k§ {bissectrices des axes

X0y,
Cette fonction est maximale pour lcos 2pl = 4, soit o=k 121: (axes de symétrie Ox

et 0y). Cette 0.A. est constituée par 4 lohes (Fig. 9} pointant vers fes axes Ox, Oy
et alternativement positifs et négatifs.

® O.A. d,, dy,. d,, i ces treis 0.A. sont identiques & la d,, ,,, & une rotation
prés. Pour ces trois 0.A., les axes sulvant lesquels pointent les lobes sont les

hissectrices, les axes de référence cotrespondant 4 des directions dans lesquelles Ia
fonction d’onde est nulle.

Ces trois 0.A. ont méme ailure : dxy sty Fig. 10.

V5 2
DA dyid,= —= (Bcos®6-1).
2R am
Cette fonction, ne dépendant pas de ¢, admet Paxe des z comme axe de symétrie. 1l
suffit donc d’&tudier une méridienne dans un plan quelconque contenant 'axe des z.

Cette fonction s’annule si cos” :% soit 6 =55 ot 0=125°

Cetie fonction est maximale pour 0=0 et 0= %
Ceite 0.A. présente deux lobes positifs pointant suivant P'axe des  z et de longueur
V5 5

—= &t un tore négatif, situé dans le plan x0y, ét de longueur ‘_I‘T {Fig. 31},
T

2w
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Fig.9d, Fig. 10 d,, Fig. 11 d,,
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CHAPITRE 3

Latome

MP, PC, PT, P51
Bio, Véto

1.

polyélectronique

Recherche des orbitales atomiques
Le spin
Configuration électronique des atomes

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

Recherche des orbitales atomigues

@ Facteur d’écran o : permet de ramener atome polyélectronique (Z
protons, Z ¢”) 4 des hydrogénoides de charge nucléaire effective Z - o,

@ Orbitales de Slater : pour le systéme polyélectronique,

o{l,

2. N) =0 (1)@ (2) ... @ (N}, avec ¢ (i) O.A. hydrogénoide pour 1'électron

i soumis 2 la charge nucléaive effective Z;* = Z ~ g;, o; caleulable par les rdgles
de Slater.

® Aspect énergétique : E,, énergie de l'électron , donnde par :

2

E; =-13,6 22-2 en eV
HeA

Energie totale : E = ZEf.

1

® Reégle de Klechkowsky
~E;dépenddenetl - E, ,

o E?z,

~La

jereft avec s +1; simémes n + IR E,_ ;croft avecn
représentation graphique de Klechkowsky visualise cette variation.

® Aspect géométrique : Contraction de Slater : le rayon de I'0.A. de Slater

vaut

Za” <a, a rayon de Fatome de Bobr.
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

28

2. Le spin

@ Nombre guantique de spin, s : Quantification du moment cinétique
intrinséque 7, dontla projection o, est quantifiée par n1_ avecm, =5, s~ 1,
T

Pour I'électron :

s=%— et w, =%

® L'électron d'un atorme est caractérisé par le quartet :

m, L my m,

@ Principe d'exclusion de Pauli

- Deux électrons d'un méme atome ne peuvent avoir leurs 4 nombres
quantiques identiques.

~Une Q.A, — deux e & spins antiparalléles T&

niveau -+ n° états (r,],m;) ou O.A. 2t e .

3. Configuration éé@@‘&mm@me
des atomes

Existence de différentes régles :

® Principe de stabilité ; Occupation des O.A. par ordre d’énergic
croissante (régle de Klechkowsky).

@ Principe de Pauli : 2e~ au maximum (T1) sur touie O.A.

@ Principe de Hund : 8i 0.A. de méme énergie, occupation maximale par
un seul 7, les différents spins étant parallgles.

® De 'atome aux ions : Cas du fer (Z = 26}
Fe: Ar— 36 - 452,
Felt : Ay — 345,

L'0.A. 45 se remplit avant les 3d, mais les électrons 4s sont moins lids que les
3d.



BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte et fustifiée,
0 ; absence de réponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 -: réponse fausse. ‘

NOTE str 10 ooviiiiiaininns R

AUTO-CONTROLE

¢ Répondez a ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

¢ Recherche des orbitales atomiques

1. La force d'atiraction du noyau sur 'électron double quand on passe de
Thydrogéne (Z = 1) & I'hélium {(Z = 2). :

2. La fonction d'onde d’'un atome polyélectronique est le produit de fonctions
d'onde d'atomes monoélectroniques.

4. Les O.A. de Slater sont plus volumineuses que les O.A. correspondantes
hydrogénoides.

s Le spin _
5. Comme les nombres quantiques n, [, »7;, le spin est un entier.
6. Les deux électrons d'une O.A. ont leurs spins paralleles selon la régle de
Hund.
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¢ Configuration électronique des atomes
8. Deux électrons sur les O.A. p ont leurs spins antiparalleles, T4

Réponses
1. Non, car fa charge nucléaire effective de Phélium est 2-o : le rapport des
2-0
<2

forces d’attraction vaut
2. Oul, grice & 'approxXimation orbitalaire de Siater,
3. Neon, 0n+ 1= 4 dans les deux cas et donc E croit avec n soit Eg',_ <Ejq

4, Non, carily a contraction des orbitales de Siater, donc celles-ci sont moins
volumineuses. :

5. Non, le spin est un demi-entier.

6. Non, car c'est le principe d'exclusion gui s'applique : les spins sont
antiparalléles sur une mdme O.A.

7. Oui, car & n= 3 sont associées n? = 9 Q.A., soit 18 & (Pauli).
8. Nen, cardans ce cas on applique [a régle de Hund et FF -

9. Non, car Na sult le gaz rare néon ef Ma : Ne — 3s* avec Ne ; 152 — 252 208,
contre He : 152,

40, Oui, car Pionisation du nickel, Ni : Ar~ 345 - 452 se falt par départ des & 4s.



EXERCICES ET PROBLEMES

ORBITALES DE SLATER

1. Modele simplifié de Fhélium
Calculer, par résolution de V'équation de Schrodinger correspondante,
I'énergie de Yatome d'hélium He (Z = 2). Dans ce calcul, on négligera l'énergie
de répulsion entre les deux électrons. Comparer cette énergie aver la valeur
expérimentale B, = ~ 79 eV. Calculer I'énergie E| de I'lon hydrogénoide He*,
En déduire la valeur de 'énergie de premiére ionisation {énergie de la
réaction : He — He* + e7) et comparer celle-ci & la valeur expérimentale I =
¥ 24,6 eV. Conclusions ? :

Dans Phypothése ol I'on néglige I'interaction entre les deux électrons, chague
électron est soumis a la seule force d’atiraction du noyau de charge + Ze = + 2e.

Il s’agit du cas d’un hydrogénoide doni on peut utliser tes résuitats.
5i l'en pose 4i(1, 2) = @ (1) ¢,{1) on peut écrire :

Hypg = Eqpq 8t Hytpy = Exppy avec E= B, + B, -

Nous sommes done ramenés a ia résolution d’'un probléme monoélectronigue. La
valeur de I'énergie est donnée par :

2
z - 54,4 eV, car =2,

B w36 —
et n®

Dans {'état fondamental, n = 4 et les deux électrons sont placés sur I'orbitale
atomigue 1s (les spins étant ar_ltiparailé!as}. t'énergie de I'état fondamental vaut :

asr
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=~ E4,4x 2 =-108,8 eV. = - 108,8 eV,

L’accord avec la valeur expérimentale (— 79 eV) est trés mauvais,
Pour on hydrogénoide He', Iénergie est donnée exactement par la formule ;
E'=-13,6 x 4 = - 54,4 eY. On déduit la valeur de I’énergle d’ionisation :

i=F -E=544eV. I=544eV.

L'accord avec la valeur expérimentale (24,6 eV) est trés mauvais a cause de la
| valeuy de E.

2. Modéle de Slater de He

On reprend le calcul précédent en tenant compte de la répulsion
interélectronique. On prendra, pour la constante d'écran la valeur o = 0,30.
Calculer I'énergie de l'atome He, dans l'état fondamental ainsi que Fénergie de
premiére ionisation. Conclusions ?

On peut remplacer dans le calewl précédent fa valeur Z = 2 par la charge nucléaire
effective Z* = Z - o = 1,70,

L'énergie de I'état fondamental, devient :

E=~136XZ"2x 2= 78,6 eV. E=~178,6sV.

La valeur E’ = - 54,4 eV est toujours valable.
L'énergle d'lonisation se calcule de la mé@me fagon (bor accord).:

f=E -E=241eV. I1=~2414eV.

s Cas du Hthium - Diagramme énergétique

Donner la configuration électronique du lithium 3Li dans son état
fondamental.

| Sachant que l'effet d'écran d'un électron 1s vis-2-vis d'un électron 1s est gy =
: 0,30 et vis-a-vis d'un électron 25 est 6, = 0,85, trouver les niveaux dénergie et
I'¢énergie de I'atorne. Représenter le diagramme énergétique,

¢ La configuration électronlque de Li (Z = 3) est : 157 - 261,
L’énergle d’un niveau 1s correspond & :

“2
13,6 Ziooa, 1oy

en eV.
12 ’

E{ned, =0y =~

Comme 27 = 2~ o, = 3 - 0,30 = 2,70, on abtient :
£, =-99,1eV,
L'énergle d'un niveay 2s correspond 4 :

i3,6 z(*nzzz, 1=0)

e en eV,

E( =R, f=0) = 7

Comme Z, = Z =2 ¢, = 3 - 2 (0,85) = 1,3, on obtlent :
E,=-5,7 aV.
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L'atome polydlectronique

L’énergie de 'atome Li est donc :

A E,
"E=2E; +E,=-203,9¢V. _"i ________ oo
Le diagramme 8nergétigue cormrespondant est 0T
donné ci-conire (Fig, 1). _57 F— 0 m=2
'
t
'
]
t
Fig. % 99,1 Fob LS

3. Energie d’'ionisation du lithium
% Calculer I'énergie B de latome de Hthium et celle de Vion Li*. En dsduire
I'énergie d'ionisation I de T'atome Li. _

On se reportera 4 Pexercice précédent pour le calcul des constantes d'écran.
Pour le lithium, on peut écrire Li ; 1s% ~ 253, '

. 3
z .
L'utilisation de Ia fermule E; = — 13,6 "2 permet de calculer t'énergle de chaque
n
I

(3 -0,30)?
1

électron !

- électron 1s — E, =~ 13,6 =-99,1 eV.

~2.0,857
- 8lectron 2s — E, = ~ 13,6 E___2__42,_8__5L =-5,7 oV.

On déduit pour Patome : E = {~ 99,1 x 2) + (- 5,7) = — 203,9 eV.
Pour Plon Li* : 1s?, on caleule E' = 2 E;, =~198,2 eV. |
D'oil I'énergie d'ionisation :

l=E~E=-E;,,=576V. I=57eV.

La valeur expérimentale étant de 5,4 eV, la valeur trouvée est acceptable.

SPIN

4. Principe d'exclusion
4 Déterminer les différents nombres quantiques que 'on peut associer au

nombre quantique principal, n = 2. Combien d'orbitales sont assocides a
z 1 =2 ? Combien d'dlectrons ? :

Il suffit d’utitiser les différentes rogles de variation des nombres quantiques : & n
donné, { prend toutes les valeurs entidres de 0 @ n - 1, et ~ f s m; 5 + L On tlent
ensuite compte du principe d'exclusion.

23
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Comine it = 2, on peut avoir ;

i
soit I=0 — my=0et m,= & 2 1 0.4. (2~ maximum).
1
soit /=1 > m=ti0etm, =% 2 - 30.4. (p, Py B,).

pouvant contenir six élecirons.

CONFIGURATION ELECTRONIQUE

5. Cas des alcalins

i Déterminer la configuration électronique des éléments dont les numéros

atomiques valent Z = 1, 3, 11, 19, 37, 55 et 87. Quel lien y a-t-il avec la
onfiguration électronique des éléments Z = 2, 10, 18, 35, 54 et 86.
Conclusion.

L'utilisation des différentes régles d'élaboration des configurations électroniques
permet d’obtenir (pour simplifier la notation, on fera intervenir la conflguration
électronique du gaz noble le plus rapproché) :

Z=d,Hidsl;

Z =11, Na:He~2522p% 351 = Ne - 35T ;
Z=37,Rb:Hr-5st;

et Z = 87, Fr: Rn - 75,

Pour toui élément X denné, on peut écrire : X = gaz noble — ns*. Ces éléments
monovalents donnent facilement X' ; gaz noble,

Z=3, L1152~ 268 = He - 25
2 =19, K: Ar—4st
Z = 5%, Cs : Xe ~ 651

6. Eléments de Ia quatriéme ligne

. Déterminer la configuration éiectronique des éléments dont le numéro

atomique est compris entre 19 et 36.

L’application des mémes régles qu’d I'exercice précédent permet d’élaborer les
différentes configurations &lectronigues, & partir du potassium,

Z=19:K:1s? - 262 2p% . 362 3p8 - 45 = Ar - 45,

z 19 | 20 21 22 23 24 25 26
Elérment K | Ca Se Ti v Cr Mn Fe
Configuration | 451 | 452 | 301 - 452 | 3P~ 4% |3~ 462 | 3eF - 46 |3cP - 452 | 38 - 452

électronique T
a7 28 29 3¢ 31
Co Ni Cu Zn Ga
3d! - 452 3 - 452 30 - g5t 340~ 442 3P0 - 5% 4pt
32 33 32 a5 36
Ge As Se Br Kr
3t - 45?452 | 30 _4s24p® | 3045248 | 300262455 | 340. 452 4p8




L'atome polyélectronigue

Toutes ces configurations électronigues ont été dannees au-dela de Pargon,

Ar:ds? - 257 255 - 357 355,

6. Ftude du zirconium

Le zirconium a pour numéro atomique Z = 40. Quels fons peut-on obtenir &
partir de l'atome ?

Nous sommes au-dela du krypton (Z = 36), soit :
Zr : Kr - 447 552
avet Ki: 162 — 252 2p° - 352 38 3410 - 452 4p8.

La confi gufatmn du keypton (Z = 36) est atieinte par perte des alectrons Bs et 4d
conduisant & Zet = Kr. ll s'agit du nombre d’oxydation maximal tradulsant ia
téiravalence de ce métal (exemple de la zircone, Zr G,).

On peut envisager également les fons Zr2* : Kr - 4¢2 ot Zr3* : Kr - 44,

o Régleé de remplissage et irrégularités

En appliquant les régles de remplissage, donner la configuration éectronique
de 4N, 5P, 315¢, 59Cu, 44 Pd, 5,1, Commenter éventuellement.

Nous appliquons les trois régles (Pauli, Klechkowsky et Hund).
oN(Z=7):45°-25° 2p°
e P(Z=18):1s% - 257 2p° - 362 3p°

Le phosphore appartient & la méme famille (méme structure externe = méme
colonne) que Pazote.

o §g(Z =21) 1 ds® - 252 2p% - 352 3p° 3 - 4467
Les niveaux 4s sont remplis avant les niveaux 3d.
o Cu{Z = 29) : 1s® - 252 2pF - 352 3p% 3410 - 451

frrogularité : structure plus stable en 3d*¢ 45! qu'en 34° ~ 452 car ia couche n = 3
est saturée.

* Pd (2 = 46) : 1s? - 252 275 - 352 3p8 3% - 452 4p% 40

trrégularité identique a Cu : struciure plus stable en 4d° qu'en 468 - 552,
o {2 = 83) : 15° ~ 28° 2p° — 35° 3p° 3410 ~ 452 4p% 4410 - 552 5p°
Structure classique d’un halogéne en ns? np®.

I8
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MP, PC, PT, PSI
Bio, Véto

Elaboration du tablean de Mendéléieff
Caractéristiques des différents atomes
Périodicité des propriétés atomiques

ABREGE DE COURS,/FORMULAIRE

1. Elaboration du tableau
de Mendeleieff

@ Classification &4 18 colonnes : rangement des différents éléments selon la
valeur croissante du numéro atornique Z, les éléments de méme configuration
électronique externe se trouvant dans une méme colonne {(cf. page 2).

® Analyse horizontale : dans le sens de I'élaboration des configurations
€lectroniques depuis le 1°% élément en ns! {n, nombre quantigue principal
variant de 1 & 7 d'oh J'existence de 7 lignes) jusquau gaz noble en ns? npé
{hormis I'hélium en 152} - utilisation de a ragle de Klechkowsky,

® Analyse verticale faisant apparaitre les 18 colonnes regroupées en blocs :
~bloe s : colonnes 1 et 2 (dléments ns! et ns?)

~bloc p : colonnes 13 2 18 (éléments np! & np®).

Le chiffre unitaire de la colorne indigue le nombre d'e~ 5 et p.

~ bloc d : colonnes 3 & 12 - éléments de transition (élaboration des
configurations électroniques des 0.A. d) — numéro de la colonne = nombre
de setd
- bloc f : inclus dans le bloc 4 (remplissage des G.A. §) — éléments de
transition.




Classification périodique des dldmenes 5%

2. Caractéristigues
des différents atomes

® Grandeurs énergétiques

— Energie d'ionisation I :

o,
Xg—a Xg+e

- Affinité dlecironique A .

A
K, +e X5

¢ Grandeurs géoméiriques

- Rayon covalent ;

d , d distance internucléaire de la molécule diatornique.

-~ Rayon métallique

i = % distance de deux atomes en contact dans la structure métallique.

- Rayon ionique : dans cristal fonique ~» détermination de r, et r_ (rayﬁns du
cation et de l'anion).

¢ Electronégativité

— Echelle de Mulliken :
Xpg = I+A, en eV
2

— Bchelle de Pauling
AB, -2 ,A +B, ; AB, 4 s1a, + 1B, avec

¢ g T Eg ; ABy 5 Bag Ty bayg

Dy, +D

A:DAB_ Ay 5 B

(Dyp, Dy, Dy, : dnergies de liaison).

[xA walf- k\[lg

k=1si AeneV,
% =0,102 si A en kI mol™.

3. Périodicité des propriétés
- atomiques

® Evolution selon une ligne
~SIZ o 1A, metx, #.
~Passage progressif dun métal a4 un non-métal.

il



& Existence de familles

¢ - Alcaling en ns! (colonne 1),

: — Halogenes en ns? np5 (colonne 17),
} — Gaz nobles en ns? np® {colonne 18},
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BAREME DE NGTATION
+1 : réponse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 ¢ cooviieiiriiiiiinennans

% Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse, :

® Elaboration du tablean de Mendéléieff
1. Les éléments sont classés selon leur masse croissante.

2. Les 18 colonnes proviennent du nombre d'e” que peuvent contenir les O.A.
s,pd '

3. Le silicium (Z = 14) appartient & la colonne 14,

4. Lanomalie de la configuration électronique du cuivre (Z = 29) en 3410 -
451 et non 3d7 - 452 ne modifie pas Pappartenance & un numéro de colonne.

® Caractéristiques des différents atomes

5. L'énergie d'ionisation du sodium est de Yordre de - 100 kJ mol-1.

6. Le rayon de Fion Cl™ est supérieur au rayon covalent r, de I'ntome de
chlore. ‘ .

g

AUTO-CONTROLE
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40

7. L'électrondgativité de A est supérieure 2 celle de B (échelle de Pauling) si
DA > DB .
2 2

e Périodicité des propriétés atomiques

10. Les éléments de la famille des alcalino-terreux (en ms?) sont divalents et
de moins en moins réductevrs.

Réponses
1. Non, classement par Z crsissant {m croft avec Z mais if y a des nversions).
2. Owi, ecarles 0.A. 3, p, d peuvent contenir respectivement 2, 6etl10 e,

3. Oui, mais pas 4 cause de la valeur de 7. la configuration électronique s'éctit
Si:is? - 252 2p°5 - 367 3p? -5 e s et p, d'oil colonne 14,

4, Oui, carle numéro de la colonne du bloc d est lié au nombre total d'e™ s et o
soit 11 -5 colonne 11.

5. Nenm, celle-ci étant une grandeur positive,

6. Oui, le gain d’1 ¢ par un atome entrainant une augmentation de ses
dimensions.

7. Non, ia définition de i'électronégativité de Pauling n’utilisant pas cette
inégatiteé.

8. Oui, car sur une ligne, I croit avec 2,

9. Oui, car dans la classification x_ croft sur une ligne {colonne 18 exclue) et

décroit selon une colonne : I'élément en haut de la colonne 27 {le fiuor) est donc le
plus électronégatis.

10. Mon, car ces éléments sont bien divalents (ia perte des deux e ns® tewr
confére la structure des gaz nobles qui les précédent) mais de plus en plus
réducteurs {augmentation du caractére métailique avee 2).



- EXERCICES ET PROBLEMES

LA CLASSIFICATION PERIODIQUE

1.  Eléments de la deuxiéme colonne

Indiquer la configuration éectronique des éléments de la deuxigme colonne
(Z =4, 12, 20, 38, 56 et 88). Justifier 'appartenance 4 cette colonne n° 2. Que
peut-on déduire ?

En se situant par rapport & Ia configuration électronique du gaz noble précédent, on
a: - :

Z=4,Be:ds?~252 = He - 262 Z =12, Mg : 1s® - 262 2p8 - 362 = Ne - 362
"Z=20,CaiAr~4s?; Z =38, 8r: Kr- 552 ; Z = 56, Ba: Xe - 652

et Z = 88, Ra: Rn - 7s%

'Pour tout élément X de cette colonne, on peut éerire :

2

X : gaz nobie — ns - famille des alcalino-terreux.

Ce sont des &léments divalents, perdant leurs électrons ns® pour acquérir la
configuration électronique du gaz noble gui ies précéde, ‘

rE
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2. Structure du bloc d
7! Pourquoi y a-t-il 10 colonnes dans le bloc d ?

$ Le hloc d contient les 6léments mettant en jeu Félaboration des O.A. d. Or, celles-ci,
associées 4 I = 2, sont au nombre de 5 par suite de ny =k 2, 1,0, Chague 0.A.
pouvant contenlr 2 & (Paull), on peut donc placer 10 ¢ sur les 5 0.A,, d'oit les 10
colonnes du bloe d.

3. Siructure du bloc f
Pourquoi y a-t-il 14 colonnes dans le bloc f?

¢ Laréponse est du méme type que celle de "'exercice 2. En effet, Hya 7 0.A.f {pour
une Q.A. f, I= B et ny =t 3, & 2, £ 1,0), chacune pouvant contenir deux Slectrons
{11} deil les 14 colonnes de ce bloc.

° Place dans classification périodique

Le germanium (Ge) appartient 2 la colonne de ,C et & la période de 10K
# Déterminer son numéro atomigque,

@ Le germanium a méme configuration électronique externe que C (2 = 6), 152 = 242
2p°.

Ge en ns? np?,
!l appartient & la méme ligne que K (Z = 19), solt :
152262 2p% 32 3p° - 4t = = 4.
La configuration électronitue do Ge est done ©

182 - 267 2p5 - 362 3pF 3410 - 452 4p2 = 7= 32,

CARACTERISTIQUES DES DIFFERENTS ATOMES

4, Electronégativiié de Mulliken

. Soit la molécule Br—Cl : quel est Yatome e plus électronégatif ? On calculera
les électronégativités de Mulliken. :

Cl:I=1251etA=348,8 kY moll.
Br:1=1140¢et A = 324,6 kI mol-L.
On donne : I €V = 95,5 ki mol-1.

€ Le chiore est plus électronégatif gue le brome car il est situé dans la méme colonne
(n° 17} mais au-dessus.,

L’échelte d’électronégativité de Mulliken est définie par :

Xy = v!«%&,en eV,

H est donc nécessaire de transformer les donndes énergétiques grice & leV ~
98,5 &J mol™1,

On trouve @ xy{Cl}=8,3 et xu(Br)=7,6, etlona bien Xpy (C) = X (B1).
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5. Electronégativité de Pauling

i Caleuler 'élecironégativité de Pauling du chlore sachant que xy=22et
! Dy, =432, D¢y, = 240 et Dy = 428 kJ molt.

4 Dans la moléoule de chioiure d’hydrogéne, ie Cl est plus électronégatif que H soit 1a
polarité :
8, 8.

H—Ci ot xg > Xy

En utitisant fa formule, X¢ - %y =0,102A avec

1 »
A =Dy g '""E(Dﬂz + DClz) =92 ki mol™t, on trouve
Koy =~ Xy = 0,98 =4 Xgy « 3,2,

6. Echelle d’électronégativité de Pauling

- Calculer la différence d'électronégativité de Pauling entre Ie fluor et le chlore
sachant que Dy = 155, D¢y, = 240 et Dy ¢y = 249 kT molL.

. Ce résultat est-il en accord avec les valeurs suivantes, dans I'échelle de
Pauling 1 xp =39 etxgy=3,27

9 8, 8_
Pour Cl—F {F est plus électronégatif), on calcule A =Dg.q - -3— (Dcl .t D;z) =

51,5 kJ mol™ - xp - Xg; = 0,102VA 20,7,  Xg-Xg =0,7.

On calcule directement : x; - X = 3,9 - 3,2 = 0,7 — excellent accord.

PERIODICITE DES PROPRIETES ATOMIQUES

7. Halogénes

& Déterminer la configuration électronique des éléments de la colonne 17, de F
a At. Quelle propriété commune peut-on envisager ? Comment évolue celle-
ci?

1.’ application des régles &’&dification des structures dlectroniques conduit 4 ¢

b4 9 17 35 53 85
© Elément F [H] Br { At
Configuration] He < 25? 2p% | Ne — 352 3p%| Ar- 30~ 452 | fr - 410~ 552 | Xe ~ 4£% 540
électronique 4p5 545 652 gpb

+ Tous ces éléments, les halogénes, sont en ns® ap®, soit gaz noble - un &lectron.

» Evolution, par fixation d’un électron, vers ie gaz noble qui les suit : éiéments
monovaients

A%
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8. Comparaison de deux éléments

Déterminer la configuration électronique des deux éléments : Z = 29 et Z = 47,
5 Ces deux atomes ont-ils des propriétés similaires ? Justifier votre réponse.

Pour Z = 29 1 152 - 262 206 - 352 3p° 3% ~ 45" — colonne 1 + 10 = 11 : 1| s'agit
du cuivre, Cu.

Pour Z =47 : 152 - 2¢2 2p% — 352 3p% 3420 — 452 458 4eflY - B 5 méme colonne
11 — H s’agit de Pargent, Ag.

Ces deux éléments étant dans Ia méme colonne {n° 11) ont des propriétés voisines :
ce sont des métaux monovalents.

9. Les gaz nobles

: Déterminer la configuration électrorique des gaz nobles (colonne 18). Quelle
i propriété peut-on prévoir pour les ions X*, X étant un atome d'un gaz noble ?

Yoici les différentes configurations électroniques ;

Z 2 10 18 36 b4
Eléraent He Me Ar Kr Xe

Configuration 15° He - 25° 2p8] Ne-3523p% | Ar-3089- 462 | Kr- 40562
électronlgue 48 5p6

Pour Z = 86, on a le radon, Rn : Xe - 477 - 5479 - 652 65,

X* a Ia configuration <'un halogéne en ns® np® — &lément monovalent sous cette
forme.

10. Les rayons atomigues
Expliguer Yévolution des rayons atomiques des atomes suivants :

Atome Li Na K Rb
T en nm 0,145 0,180 0,220 0,235

¢ Dans une méme colonne {colonne 1. dans le cas des aicalins), Vaugmentation du
rayon atomique, avec 2, résulte de Faccroissement du pombre d'électrons.

* Rayons d’atomes ou d’ions

i Classer par ordre croissant en justifiant votre réponse

&) les rayons atomiques : [,Mg, |,Al, 5Ca.
b) les rayons joniques : (,Mg?*, ;,Ca?*, ;B
¢ a) Les trois atomes comparés sont disposés en triangle dans la classification

périodigue :
| ng? ns? npt
n=3| Mg A
nx 4 Ca

o La taifle de Fatome est commandée en premier Heu par . On attend done Toa ™ Ty
et iy
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o Par contre pour un méme n, il nous faut comparer atiraction des électrons
externes, ¢'est-d-dire les valeurs de Z* = Z ~ ¢,

Lorsqu'on passe de Mg a Al, on rajoute un proton dans le noyau, donc Z augmente
d'une unité, alors que I'électron se place sur le niveau le plus externe, donc le
facteur d’écran est peu modifié.

Z* augmente, et il y a contraction des 0.A.
En conclusion :

foa > I‘Mg > Iy

b) Chacun des ions proposés correspond & la structure saturée &’un gaz noble ;
Mg2* - Ne (Z = 10) en 25% 248
Ca?* - At (Z = 18) en 352 3p°
Br- — Kr {Z = 36) en 4s% 4p°

“On retrouve linfiuence primerdiale de n :

Taes = Toa2r ™ g2

¢ Energies d’ionisation d’atomes ou d’ions

Classer par ordre croissant d'énergie de 1™ ionisation en justifiant votre
| réponse :

- a) Les alcalins : ;Na, K, 4,Rb.
. b) Divers atomes ou ions : 4O, oNe, ({Nat, ;Na.
& Notons | I'énergie de premiére jonisation :

ngmf—'—axz_me“

a) L'énergie a fournir est d’autant plus élevée que les électrons sont plus retenus
par le noyau, donc plus proches du noyau. :

I diminue guand n augmente.

lNa > 'K > IRh

B) On compare Na (152 - 252 2p% — 35) & des atomes ou ion correspondant & n=2:
0 (152 - 252 2p%), Ne (452 — 252 255}, Na* (1s® - 252 2p5), ‘

¢ Le sodium s'ionisera le plus faciiement, la structure obtenue étant en outre
particuliérement stable.

« Ensuite, sur une méme ligne, nous aurons :
IO <= lﬂe

Les &lectrons 2p de Poxygéne ne sont attirés qua par § pretons contre 10 pour le
néon avec des facteurs d'écran trés veisins. En outre la stfticture obtenue pour OF
{en 25 21°) est stahilisée par effet de spin (maximum de spin pavalidles).

o Enfin : fy, <y,
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

car pour une méme styucture électronique, chague électron est retenu dans Na™ par
11 protons au Heu de 10.

Conclusion :

g <l < hyy < bt

o Affinité électronique

i Comparer I'électroaffinité de Fatome d'oxygéne O (Z = 8) et de Vanjon O~
Prévoir leur signe.

€ Notons A Pénergie libérée par la capiure d'un électron ;

- -A -
Xgte ———Xy

° Pour Poxygéne 0 (252 2p°), Ia capture d'un &lectron conduit a 0~ (252 2p5),

Cetie capture est exothermigue, Fion O~ se rapprochant de la structure saturée du
gaz noble.

Ag >0

o Pour I'lon 07, Ia capture d'un électron s’accompagne désormais d'une forte
répuision coulombienne et malgré la stabilité de Fion oxyde 02~ (252 255), on

observe :
l An‘ <0

il faut fournir de Pénergie powr vaincre Ia répulsion coulembienne (0" et &),

PROBLEME DE SYNTHESE
o Elélément calcium ENGEES

Le calcium est un élément qui intervient dans de nombreux processus
biclogiques.
1. Le calcium est le troisiéme élément de la famille des alcalino-terreux. En
déduire, en justifiant votre raisonnement :
1.1, le numéro atomique du calcium
1.2. la configuration électronique de l'atome dans son état fondamental
1.3. la configuration électronique de Vion calcium dans son état
fondamental

2. On donne les valeurs des énergies de premiere icnisation — exprimées en
électron-volt eV — des éléments de la période du calcium (on omet
volontairernent les éléments de la premiére série de transition, pour lesquels
i I'énergie de premiére ionisation reste grossidrement constante) :

Elément R Ca Ga Ge As Se Br Kr
1{eV) 4,34 6,11 6,00 7,90 9,81 9,75 14,81 14,0
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Classification périodigque des dléments

Expliquer ;
2.1. l'allure générale de la courbe, fonction globalement croissante du
numéro atomique Z
2.2, les particularités locales de cette courbe.
3. On donne les valeurs des rayons métalliques pour les éléments de la
colonne du calcium :

Elément Be Mg Ca . Sr Ba

rayon métailique (pm) 112 160 197 215 . 224

3.1. Indiquer succinctement comment on peut définir et mesurer les
rayons métalliques des éléments.
3.2. Interpréter l'évolution de ces grandeurs.

1. Les aleallno-terreux correspondent & la seconde colonne de la classification
pariodique

o Structure en ns?.
¢ Premier élément : le béryllium (n = 2}.
1.5. et 1.2, Le troisiéme &lément de la famille correspond donc & n = 4.
Ca:ids? 257205 - 352 3p8 - 452 &= Z = 20.

3.3. Le calcium perd facilement deux électrons pour atteindre la structure
saturée du gaz noble précédent.

Ca?t:ds? - 252 2p5 - 352 305 = Ar.

2. Les énergies de premiére lonisation correspondent aux réactions :
Xg—tsXh+e”
2.%. On trace Ia courbe | = F(Z) : Fig. L.

On constate que ! est une fonction 1(eV) i
moyennement croissante de Z.

Sur une méme ligne, lorsqu’on passe
de £ a Z + 1, on ajoute un proton
dans e noyaw, tandis que I'électron
supplémentaire se place sur la
couche externe donc augmente 8+
faiblement le facteur d’écran. Les
élecirons périphériques sont de plus
en plus attirés par le noyau (Z* ~) et 4+
-1 augmente en conséguence. )

12 ¢

19 20 21 22 23 24 25 26 Z
Fig. 1 K Ca Ga Ge As Se Br Kr

2.2. La croissance n'est pas réguliére.
* Au piveau du Ga :
Ga est en 452 4pL, donc Ga* en 457
L'obtention d’une sous-couche 452 saturée stabilise Ga* et | diminue,
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

o Au niveau du Se:
Se est en 482 4p%, donc Se* en 452 4p°,

L'obtention d’une sous-couche 4p® 3 demiremplic psrmet d’avoir un maximum de
moment cinétigue de spin paraliéle. La stabilité croit d'aprés la régle de Hund et |
diminue.

= Pour les auires éléments, la crolssance est réguliére avec sensiblement ke méme
pente,

3.4, Les rayons métalliques sont définis comme Ia moltié de la distance de deux
atomes en contact dans un cristal métallique.

Gn peut fes obtenir par mesures cristallographiques (diffraction des rayons X) ou par
méthode thermodynamique (mesure de densité = paramétre de maille).

3.2. On trace le graphe r= F{n) : Fig. 2.

On constate désormals que la croissance est

r {pm) A
230 L régulidre.
200 Lorsqu’on descend dans une coloane, les
r électrons supplémentaires se placent sur des
180 L couches de plus en plus éloignées du noyau.
160 4 Le rayon des 0.A. de Slater croit forfement avec
n, car le volume est essentiellement fixé par n.
140 + Remarque : pour les hydrogénoides, nous avions
120 + Vi que
R s n®
2 3 4 5 6 n rm=a i
Be Mg Ca Sr Ba Fig. 2

Pour I'ateme polyélectronique, on constate que sur une méme ligne (n fixé), la .
charge effective (£* = Z - o} deviendra 1é facteur primordial :

nfixg; 27 = 2* 7 = rvwet)~
tandis que sur une colonne, ¢’est n qui sera le facteur primordial ¢

nA= roethw,
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CHAFPITRE S
MP, PC, PT, PSI

Bio, Véto L e

iére ap rO Ch@

~ Théorie de Lewis
Extension : végle des 18 e
Théorie de la mésomérie
Théorie de Gillespie

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Théorie de Lewis

& Existence de configurations électroniques stables en ns? np® (gaz
nobles, ions).

@ Liaison covalente : mise en commun dun doublet liant entre 2 atomes
d'une molécule (chague atome fournissant un ¢”) ; possibilité de plusieurs
liaisons. :

® Régle de l'ociet : nombre maximal d'e” pouvant entourer un élément de la
deuxigme ligne du tableau périodique = 8.

@ Charge formelle :

- | m=n;-mn, §, n; nombre de- dans 'atome isolé et n, nombre d'e” dans

latome Jid.
- la valence d’un élément {= nombre de liaisons échangées) varie avec la
charge formelle.

2. Extension de la régle de Voctet

® La valence maximale d'un élément an-dela de la deuxidme ligne est égale
au nombre d'électrons de valence.

@ Raégle des 18 ¢~ : liée au nombre d'O.A. s, p, dsoit 1 + 3 + 5 = 9, chacune
pouvant contenir deux électrons.
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! EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

3. Théorie de la mésomeérie

@ Mésomérie ; utilisation de formules de Lewis dites mésoméres (chacune
ne correspondant pas 2 la réalité) pour appréhender cette réalité.

€@ Les 4 régles:

- Le mésomére vérifiant la régle de l'octet a le plus de poids (pour les
éléments de la ligne n = 2).

- La séparation de charges diminue le poids du mésomére.
- Répartition des charges conforme aux électronégativités.
- Identité des mésomeéres — méme poids.

4. Théorie de Gillespie

@ Théorie VSEPR : si A atome central de la molécule — formule du type :

AX, By

A lié & p atomes ou groupements d'atomes et entouré par g doublets libres.
Une double (ou triple} liaison compte pour un « doublet » (plus encombrant).

Répartition: des p + ¢ doublets de fagon & minimiser leur énergie de répulsion
— géométrie de la molécule.

@ Reésultats :

Valeurdep + g = n Géométrie des » doublets
2 lingaire
3 trigonale
4 tétraédrique
5 bipyramide trigonale
6 octaédrique

@ Applications :

~1=2{p=2,¢=0): CiBe—C(l H ”
/Cl /é~ N
-n=3{p=3,¢g=0): CE—AL,CI H gH H %H
~n=4 (p=4,9=0):CH, (Fig. 1) H H
@=3g=1}: NH; (Fig. 2) Fig. 1 Fig. 2
Cl
—n=5 (p=5g=0): - [ |.-F
n=5 (p=5¢q O).PCES(I.?lg.Ei) Clonp =3
(p=4,4=1):SF, (Fig. 4 I A
Cl F
cl F
Fig. 3 Fig. 4
[ F
-n=6 (p=6,q=0):SF, (Fig. 5) F;?’ F
F g
Fig. 5



BAREME DE NOTATION
+1 : répouse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 :'réponse fausse.

NOTE sur 10 : ovveiviiniisineriaanas

AUTO-CONTROLE

@ Répondexz i ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes Ia réponse. C

e Théorie de Lewis
1. BeH, (Z = 4 pour Be) n'existe pas car il ne vérifie pas la régle de Foctet.

2. Le carbone est divalent car il se combine & deux oxygénes (CO,).

3. La valence de tout atormne positif est supérieure a celie de I'atome neutre.

 Extension : régle des 18 &
4, Lavalence maximale du soufre (Z = 16) est 6.

5. L'ion Zn?* (Z = 30 pour Zn) donne le complexe Zn (H,0)2* selon la régle
des 18 ¢~

¢ Théorie de la mésomérie
6. Dans lion nitrate, NOgz, les trois oxygénes sont identiques.

=
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m}zcmzs ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

7. Le mésomere du chlorure de vinyle, CH,u=CH—CJ, §'écrit
*CHy—CH=CI-

o Théorie de Gillespie
8. La molécule BH, {Z = 5 pour B) est tétraédrique comme NH; (Z = 7 pour
N).

10. La molécule ICl; (Z = 17 pour Cl et 53 pour I} n'est pas plane par suite de
lz répulsion entre les atomes de chlore.

Réponses
1. Neom, Iarégle de Poctet traduisant un environnement maximal d'électrons.
2. Non, le carbone est tétravalent car il échange 4 Haisons, Q==Cx=0 oy CH,.

3. Non, car limitation par la régle de I'octet (dans CHJ, C est trivalent contre
tétravaient dans CH,).

4. Oul, la structure électronique étant S : 162 — 252 2p6 — 352 3% soit 6 & sur
la coyche externe (ligne n = 3),

5. Non, car Zn: Ar-3d"0 - 452 et Zn* : Ar - 380, Zn?* ayant 10 e ne peut en
recevolr que 8 -» Zn (H,0)2*,

6. Owi, corles 3 mésoméres ctant identiques ont fe méme poids,

5P Cof o
)

AFD @/— - qw @//

[s P —g—pr Q) — e 10 N

~ \"l “ 5
oi 0 ol

Y s o @
7. Non, le chlore cédant son doublet fCHp ZZCH--Cf <t icuzwcﬁzgy

' @
(vérification de la régle de I'octet contrairement 3 CHz — CHZCH ),

8. Nom, car B, du type AX; (trigonale plane) et NH; de type RXLE (molécule
tétraédrique).

H 0

) l® . -

9. Oui, cartype AX,: ﬁ—mlf——u et O=Cl-g]
H 0,

14, Non, car £TCI3 de type AXGE, (I et €1 ont ¥ & sur leur couche externe) —»

bipyramide trigonale par les 5 deublets, les deux doublets libres &tant en position
équatoriale — molécule plane en T.



EXERCIiCES ET PROBLEMES

REGLE DE L’OCTET

1. Oxydes du carbone

Le carhone (Z = &) donne avec l'oxygéne (Z = 8), deux oxydes CO et CO, :
- &crire les formules de Lewis correspondantes. Montrer gque dans CO les
% atomes portent des charges formelles que Y'on calculera.

$ Commengons par le dioxyde de carbone, €O, ! le carbone étant tétravalent et
Poxygéne divalent on obilent directement ;

0=2¢ =0
Chagque atome d’oxygéne porte deux doubléts libres.
Pour fe monoxyde de carbone, CO, les choses sont plus compliguées.
En respectant Ia valence 2 de I'oxygéne, on obtient : )
=0

Si O vérifie bien la régle de octet, il Wen est pas de mé&me de C (seulement entourd
pay 6¢). On peut envisager la mésoméiie :

o o _®
zc-{—:?g - {0 =01

Dans le mésomére dichargé, chaque atome vérifie Ia régle de Poctel par apparition
de charges formeiles. .
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

2, I'eau oxvgénée
B Ecrire la formule de Lewis de I'eau oxygénée H,0,.
¢ Hl 'y a aucune difficulté en respectant la monovalence de I'nydrogéne st ia
divalence de 'oxygéne :

H—0-~0—H

3. Alarecherche du méthane

i Déterminer la valeur de n de CH,, : quelle est la valence du carbone. Pourguoi
le carbone ne peut-il avoir une valence supérieure a celle qui vient d'étre
¢ déterminée ? Cette valence peut-elle étre inférieure ? Donner un exemple.

$ Le carbone possédant 4¢ de valence (2s? 2p%) peut échanger 4 liaisons avee 4
atomes H de fagon 2 atteindre 1a régle de Foctet ce qui conduit au méthane, CH, :

La valence du carbone ne peut étre supérieure & 4 car cet élément de la 2° ligne ne
posséde que les 0.A. 2s et 2p soit 4 orbitales au total.

Par conire, Ia valence peut étre inféricure & 4 en présence d'une charge formefie
comme dans le carbanion CH3 (valence 3) :

4. Ee chlorure d’aluminium

# L'aluminium (Z = 13) avec le chlore (Z = 17) donne le composé AlCZ,. Al
vérifie-t-il la régle de Voctet ? On observe la réaction : 2 AlCt, 2 ALCe,.
Expliquer I'existence de ce dernier composé.

Al: 1% - 252 2p8 - 32 3pl 3 Be de valence, et £7 1 162 — 252 2p% - 352 315,

Al est donc trivalent et Cf monovalent d'od : | &;
C¢ vérifie la régle de Poctet alovs que Al, n'étant entours gue oo
par 8¢, présente une Jacune électronique. 1} va y avolr une for—Al
véaction de dimérisation par réaction acide-hase de Lewis, un - N
atome de chlore cédant un doublet & un atome d’aluminium {et Csl
appartifon de charges formeiles) :

.

lce\@/gﬁ\@/cer
Al Al
@,

— ~ ~
& el

Al tétravalent est négatif et C/ divalent positif.
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Les molécules ; premidre appT(Z;Che

5. Formation d'un adduit
% Interpréter la réaction BF; + NHj —» produit d’addition.
& Ecrivons les formules de Lewis des deux COmMPOsSes mis en jeu &
— o] —_ —
F—B—F| et H oo N B

|
IFI H

BF,; posséde une lacune &lectronique {acide de Lewis) et NH; dispose ’un doublet
fitre (base de Lewis).
La satisfaction de ia végle de l'octet condult & :
F\@ @/ﬁ
F - B— N:\— H (doublets libres non indlqués)
F H

par cession du doublet fibre de I'azote vers la lacune électronique du hore : dans
Padduit, ¥, B ot N vérifient la régle de {'octet.

» Formules de Lewis selon régle de Poctet

' Ecrire dans la théorie de Voctet les formules de Lewis des molécules

CF,, PH,, 8iH,, MgCé,, OPCL,.
Quelles sont les molécules ol existent des lacunes ? des charges formeiles ?
7 Données (Z) : H, 4C, 30, oF, Mg, 1451, 1gP, 7CL. '
& A partir des configurations électroniques fondamentales :

Hids;C:2522p2;0:22 2% F: 252205 ; Mg 2 352 ; 81: 352 3p%; P; 3523p3,
¢? 352 3p5, et les valences usuelles @

He C- "0 iF- Mg+ +Si+ -P- (@g,

> 2 - a 3

on peut proposer les structures suivantes :

{F! H
N — l s
;5——?——51 BM—T-——H H«wé‘ii—u 164 — Mg C¢!
LFi H H

Seul Mge{, présente deux lacunes électroniques par rapport 4 la régle de logtet
{acide de Lewis).

Pour hatir OPC/, en respectant Poctet,

it faut envisager des charges formelles : el

.® o-_le
P+ esttétravalent ; G-~ i; s G

e L4}

16" est monovalent.

Nous verrons que QOPC/y peut &tre déorit de maniére plus satisfaisante en faisani
intervenir J’extenslon de I’actet
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Remarque : on trouvera la géométrie de ces molécules dans un exercice suivant,

REGLE DES 18 ELECTRONS

e Extension de P'octet
i a) Reprendre Vexemple de OPCZ; en écrivant son mésomere non chargé.
b) Traiter de méme les oxoacides du chlore (sachant que les H sont reliés aux
Q) : HC#0, HCEOZ, HC£O3 et HCLQ,.
Donndes (Z) : (H, 30O, (P, 17CL

& a) A partir de Ia ligne n = 3, 1a présence des orbitales d permet d’atteindre une
valence maximale correspondant au nombre d'électrens de 1a couche externe.

e Pour OPCZ,, on obtient :
1cel I?ﬂ

. =, _
=Pyl mésomeére de 10 - P2 ce
Ice icel

Le premier mésomére a un polds nettement prépondérant car i correspend A une
structure sans séparation de charges.

b) A partir de C£ (Z = 17) : 152 — 252 25 . 362 3p5 {IC¢+), on obtient les divers
oxgacides : -

H—0~€!  H—0—§=C¢ H-~8—C/=Q H—0—Cl=g

6. Comportement de F'azote et du phosphore/C/
% Alors que N (Z = 7) donne NCé; (Z = 17 pour C£), P (Z = 15) donne PCL.
# Pourquoi ?
¢ N appartenant 4 la 2¢ ligne véritie I3 régle de Foctet conduisant & NC{, ¢

Cr—N—C¢ (C£ monovalent — valence 3 pour N).

(74

P appartenant a Ia 3° ligne posséde donc des 0.4. d et sa valence est égale au
nombre d¢'e” externes soit 5 (N : 22 257 ef P en 357 3p%) soit :
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Les molécules : premidre approche

7. Composés interhalogénés

On envisage les composés interhalogénés IF, (Z = 9 pour F et 53 pour I).
Déterminer les différentes valeurs de # (n est un entier impair).

i & 7 ¢ sur sa couche externe (comme F d'ailleurs).

Alors que F, appartenant 2 la deuxiéme ligne, vérifle 1a régle de Poctet (F est
monovalent), il n'en est pas de méme pour Piode qui peut &tve heptavalent (car 7 e
sur sa coltche externe). i

On peut envisager :

li-——F (les 3 doublets libres de F ne sont pas indiquas), ’:IF;; s TF5 et IF, : &

chagque fois, un doublet libre de Viede sert & &tablir deux lialsons covaientes avec
<. deux atomes de fluor,

8. Acide phosphorigue

Ecrire Ia formule de Lewis de acide phosphorique, H,FO, (Z = 15 pour P).
Quelle est 1a valence du phosphore dans ce composé ?

P:1s? - 252 2p% - 352 3p° > élément pentavalent de fa 3e ligne soit :

0—H
O== P(O —H , chague oxygéne portant deux doublets libres.
0-H

MESOMERIE

9. Le dioxyde d’azote

¢ Ecrire les formules mésomeres du dioxyde d'azote. NO, se dimérise en N,O, :
monirer que Von peut envisager trois formules pour le %ﬁmére {en fait, dans‘ie
+ dimére s'établit une laison N—N).

¢ 0en s2p% et N en s2p° > systdme & 47 &, donc il existe un &ectron non apparié
{molécule paramagnétique). )

En respectant la trivalence de N et la divalence d'un 0, on a:
émﬁ———él

On retrouve bien les 17 e, P'électron célibataire étant porté par un oxygéne. Bien
entendu, ies deux 0 jouent le méme rble ce gui apparait par mésomérie ;

?m@%l B Ié—ﬁ“““.___““g

1 I
D’autre part, I'électron célibataive peut &ire porié par N, d'oil fe 3° mésomére :

T @ @ _
IB—N=0 = 0—N=C

| ]

Les 3 formules du dimére proviennent du cenire de dimérisation (les 2 e
célibataires vont donner one liaison covalente} :

|
|
|




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

ot
- e e @
~type |, il O=="N-—O0—HN

— (D) /\
10}
t 14, il 0\%!) N%O tia b it
~ e 11, 1t @ —— ! ¢’est la bonne solution.
v s et
\0/ ;.O_;

10, Isomérisation
: Le composé CH;—CH==CH—CH,C/ s'ionise facilement. Ecrire les deux mé-

soméres positifs obtenus et expliquer la formation de CH;~CH—CH=CH, -
|

(074
% La réaction d'ionisation s'écrit :

CHz~CH=CH—CHC! —> CHy—CH=CH—CHj + €/~

La carbocation formé est conjugué, ¢’est-a-gire que I'on peut écrire :

+ +
CH3—CH=—CH—CHp ——= CHy—CH-—~CH=CH,

Ainsi, apparaissent deux sites électrophiles dans ce carboeation. L'attague, par le
nucléophile C¢-, peut donc redonner le produit de départ at CHgy —-(EZ:H ~CGHT=CH, .

cs

o Mésomeres d’'ions oxygénés
a) Ecrire les mésoméres des ions carbonate CO{~, nitrate NO3, perchlorate
CLoy.

b) Préciser le mésomere majoritaire de I'ion nitrosonium NG*.

Donndes () : ,C, 4N, PLUTL

4 &) On propose une premiére formule de Lewis et on déduit les mésoméres par
dépltacement d’électrons ;

° fonr carbonate

2.7 -~ ~@ - -

;g—m?:@ - @:cl:—mgl e @;o——cmm

C R

oy 1l 9,
Ces trols méseméres sont équivatents (méme poids).
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Les molécules : premidre approche

= lon nitrate (attention azote doit obélr & la régle de "octet).

Qo ® B O - & _Oo.

Igr-li\i”—o@ st ’@%N—gz o GEQ—N——Q!G

I - [
101 -~ 101 - 9.
NO3 présente des mésoméres semblables & CO%‘.
= fon perchlorate (Cf peut &ire décrit en extension de I'octet).

@ @ o o
PR PR a. I i
R )

0. N+ P \o,} 101

Ces quatre mésomeéres sont équivalents {méme polds = forte stahbilité). On a écarté
les mésoméres ol ia sépavation de charges serait plus grande, Dans ces trois
anions, les différents oxygénes sont équivalents.

i) Proposons une premiére formule de Lewis en respectant la divalence de
®
1"oxygéne : H\iﬂO) . On déduit, par mésomérie :
@

IN==0 -w—= [NZ=OI

@
Le mésoméra INT=01! a le plus de poids car fes deux atornes vérifient la régle de

: ®
Poctet, contraivement au premier [N— 0> .

THEORIE DE GILLESPIE

11. Dérivés fluoréds du bore

On observe la réaction : BF; + ¥~ — B¥;. Préciser la géométrie des dérivés
borés (Z = 5 pour B).

BF; est du type AX; car il n'y a pas de doublet libre — BF; est une mofécule
trigonale plane. :

Dans BFy, du type AX,, on retrouve une structure tétraédrigue.

12, Dimeére du chlorure &’ aluminium
# Préciser la géométrie de Al,C4, (exercice 4).

Al étant entouré par 4 doublets (iype AX;) a une configuration igtraédrique et 'on

paut écrire : . @
Le plan de ia feuilte contient donc 4 liaisons (repré- e g Bl O
sentation de Cram : Fig. 6). Al ® Af

7 N %

Fig.6  C° Gl Cf




r

EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

13. Dérivés chlorés du phosphore

2+ Le phosphore (Z = 15) donne les composés PCL, PCL et PCL;. Justifier ces
# stoechiométries et indiquer leur géomeétrie.

¢ Avec ses 5 ¢~ sur sa couche exierne (352 — 3p3), le phosphore est pentavalent dans
PCLy 1 de type AX,, il s’agit d'une structure bipyramidale trigonale,

Dans PCLZ (P en 3¢% — 3p?), on retrouve une structure tétraédrigue (type AX,).

Bans PCLZ (P~ en 352 .- 3p%), la valence & entraine une structure octaédrigue {type
AX.).

14. Du dioxyde d’azote & ses ions
. Comparer les géornétries de NQO,, NO3 et NOJ.
4 Ecrivons les différentes formaules de Lewls :

~NOy: 07=N--0! : % est du type AX,E ~» molécule coudée.
— —_ — @ .
~NO5: 8=N—01" : N toufours en AX,E — ion coudé.

- & .
~NOJ: Q=N==0 : N en AX, — fon linéaire.

5. Le bore et ses composés

Quelle est la géométrie du borane BH, (Z = 5 pour B). Ce composé n'étant pas
stable, on I'utilise en solution dans 1éther (C,Hg),0 avec lequel il donne un
composé d'addition.

a) Expliquer la formation de ce composé d'addition.
© b) Comment sont disposées les 4 Haisons échangées par le bore ?

a) B, en 252 2p, est trivalent dans BH,. De type AX., il s’agit d’'une moléeule
trigonale plane. Le bore, étant entouré par 6 ¢, présente une lacune &électronique,

=
BH;, et peut dono recevoir un doublet fourmi par un oxygene de Péther pour denner :
Et @ @/H
/?_ _ B"\“"‘H
Et H

Bb) Dans Padduit, le bore est de type AX, et a donc une structure fétraédrigue.

» Diverses géoméiries

* a) Dans un exercice précédent, nous avons établi les formules de Lewis de
. CFy, PH;, SiHy, MgCl,, OPCé5. Prévoir leur géométrie.

b) Dans un exercice précédent, nous avons établi les formules de Lewis des
I ions CO{~, NOj3, C£O;. Prévoir leur géométrie.



Les molécules : premiére approche

¢ a) Nous appliquons fa méthoda de Gillespie (Fig. 7).
F ' 0
| ﬂ I
W Fig. 7

P
F"‘\g T F ﬁfé‘ H o T R R
o o
F H e
Type AX, : tétraédrique Type AX,E : tétraddrique Type AX,Y : tétraédrique
idem pour SiH, molécule pyramidale i
a = 109° 28’ o = 109° 28 o < 109° 28°

a La répuision plus forte d'un doublet non fiant (ou d'une double Haison) vis-d-vis des
doubiets Hiants se tradui{ par une déformation du tétraddre.

o La molécule Mg CZ, {type AX,) est lindaire.
Ib) Nous retrouvons des géométries usuelles (Fig. 8).

Q- s _ o
AN "o )
e 3™ e i
€0 Quurd = “g Fig. 8
P . )
®!0 120° g 120 0, a%\
b oo
Type AX, : trigonal - Trigonal Type AX, & tétraédrique
3 4
o= 120° « = 120° i o= 109° 28'

De par les mésoméres équivalents, ces géométries sont parfaitement réguliéres,
toutes les liaisons A—O0 étant équivalentes.

|
|
§
i
[
i

¢ Position des doublets libres

Donner la structure de Lewis de CZF5 puis justifier sa géométrie.
Donwées (L) 1 1€, oF.

- —
¢ On aboutit aisément a partir de 1C4l et [F- a: /F/ NE
N Y

Le fiyor vérifie "octet (ligne n = 2).

H s'agit d'un type AX,E, se rapportant & AX; : bipyramide trigonale.
Cela conduit 2 trois st;uctqres envisageables (Fig. 9).

La régie de répuision minimale F ﬂ F
suppose que les interactions

fortes (doublet non liant — gé?/’ £28,7 celZ
doubiet non liant) soient les [ Ry ~p Ty
plus faibles possibies, c'est-a- E U U
dive que les doublets non liants

solent loignés de 1.20° au lieu (a) (b) (e

de 80 °. : :

La structure () est la bonne : CLF; est linéaire.



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

PROBLEMES DE SYNTHESE

e A propos de Ia chimie du phosphore ENSI
& 1. Donner la structure électronique de atome de phosphore 1sP. A quelle ligne
- du tableau de fa classification périodique 'élément phosphote appartient-il ?
Citer un autre élément appartenant 4 Ja méme colonne.

. Le phosphore blanc est constitué de molécules de tétraphosphore A basse
température et de diphosphore & haute température. Donner les formules de
Lewis du diphosphore et du tétraphosphore {cette derniere molécule est
tétraédrique). On admetira que la régle de Uoctet est vérifiée dans ces deux
cas.

3. A I'état naturel, I'élément phosphore se trouve essentiellement sous forme
de phosphates tels que la fluoroapatite (Cag (PO,);F). Données 1 5;Ca, 40, oF.

a) Quelle est la charge de I'ion phosphate et le degré d'oxydation de I'atome
de phosphore qu'il contient ?

b) Prévoir la géométrie de I'ion phosphate 2 partir du modele de la
répulsion des paires des électrons de valence de Gillespie (VSEPR).

4, L'anion diphosphate (ou pyrophosphate) P,04- peut étre obtenu par
chauffage d'un hydrogénophosphate selon la réaction de condensation
suivanie ;

2 Na,HPO, - Na,P,0, + H,0

Des anions polyphosphates linéaires plus condensés (triphosphate,
tétraphosphate, etc.) de formule générale (quz,q +E)(‘?*2)" peuvent également
étre synthétisés par des réactions analogues.

Citons 1¢ = 3, P;057, et g = 4, P,O,§".
Sachant que les enchatnements se font sous la forme - - -P—Q~Por- - -,

a) Donner la formule de Lewis de P,0%", P,0,& et P,O i

b) En déduire la représentation géométrique de chacun de ces trois ions.
5. On considére désormais 'ion PF;.

a} Donner sa formule de Lewis.

b} Préciser sa géométrie en justifiant la position de(s) doublet(s).
¢ %) De Z = 15, on déduit fa configuration électronique de P : 15 — 252 205 - 352 3p3,
soit couche extemne - ? .

e La période (ou ligne) correspond & n = 3,

¢ La famille (ou colonne) correspond & ns?np®, soit a selle de I'azote [N (is?
2522p%) > colonne 15,

2) Aux hautes températures, e corps pur est P, analogue & N, :
Ip==pi (régle de Poctet vérifige),

Aux basses températures, on dispose du iétvaddre P,:

BT Sph (ségle de Poctet vérifide),
S

2

[



Las molécules : premiére approche

3.a) L'ion phosphate est PO;';‘. L'oxygéne &étant au m.o. ~ I, i en résulte :
Xp+r 4 (- =-ll=x,=+V.

Rergarque : 1a fluoroapatite est un cristal ionigue mettant en jeu les entités ca?*,
PO; et F.

3.b) En méthode VSEPR, nous prévoyons fa géométrie d'un édifice & partir de sa
formude de Lewis. L'édifice POE" se batit en tenant compte du fait que P appartient &
la ligne n = 3, done dispose d’orbitales d et posséde donc une valence maximale de

5 grice a ses 5 électrons externes,

s La formule de Lewis ci-conire met en évidence les deux types
ﬁ o de Haison P-oxygéne, _
xP" “§| il sagit d’'un type AX, donc tétraédrigue. Par mésomerie, les
@,5 %—@ quatre oxygénes sont équivalents, ce qui conduit a un
= al tétraddre régulier: oo = 109° 28'.

Remarque ; {'oxygéne plus électronégatif que le phosphore tire 3 lui les &lectrons
dans tne liaison covalente. On retrouve hien d'aprés la structure que xp = + V.

‘4.a) A partir de Plon phosphate, on passe & P,0% par un enchainement P—0—P,

On déduit alsément sa formule de Lewis !

/o\ J"O\
o I _ Il _e
|omr{a-mg—T——-9_s
10! 10!
[Sh O
On talt de méme pour P,0,§ ot P,0,5.

/0\ /0\ /0\ /0\ /o\ /o\ /0\
o I - - Il _e o | I | ..o
5—r—5—r—g—r—af Si—r-o—r—o—r—u—-3

{0l 101 19 101 10} 10l 101

Q- (S o (S & E] O

' 4.b) Chague P est de type AX,Y, soit AX, donc de type tétraédrique. On a une
secession de tétraédres accolés.

Fig. 10

De méme P30,5 ot P,0,5 symbaolisés en Fig, 1.

|
i
i
!
|



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

§.m) On peut batir PF; & partir de 4 iE“ et .E.@ {cela est coniraire & ISlectro-

négativitd mais permet de garder aux quatre atomes de fluor le méme réle et de
traduire ka valence 4 pour e phosphore ; bien entendu chaque liaison P — F sera
enstuite fortemeant polarisée).

iE———ggfl
/
iFl 1EI

&.b) {1 s’agit d’un type AXE (présence d'un doublet nor liant), done la géométrie
globale déduite de AXy est une bipyramide trigonale.

I y a deux positions possibles pour le doublet non llant (Fig. 12).

ﬂ F
o.F i F
Fig, 12 axial F dquatorial F

51 nous décomptons les interactions au seuil des 90° nous remarquons que ie
doublet libre en axial interagit avec trois doublets Hants P-F alors que le doublet
libre en équatorial n'interagit qu'avec deux doublets Hants P—F. C'est donc cetie
ande sivicture qui minimise les répulsions et qui est Ja plus stable (le doublet libre a
plus de place en position équatoriale).

CENTRALE
On veut étudier la structure de lion thiocyanate (SCNY et celle des jons
dérivés de Félément mercure.

A} Etude de Uion thiocyanate

A.1) Quelle est la ou quelles sont les formules de Lewis, satisfaisant aux régles
de stabilité maximale, de V'ion thiocyanate (SCNJ-.

* Jon thiocyanate et ions du mercure

A.2) Quelle géométrie peut-on prévoir pour cet ion ?
A.3) Dans quel état se trouve le carbone ?

A.4) On admetira que dans cet ion les électronégativités du soufre et de
Tazote sont sensiblement identiques. Quel est le pole ou quels sont les poles
nucléophiles de Vion (SCN)~ ? Comumnent vont donc s'établir les haisons avee
un ion métallique dans un complexe ?

A.5) L'ion thiocyanate est un ligand qualifié « d'ambidentate », avec un coté,
dit « mou », correspondant 4 une région d'espace mettant en jeu des orbitales
« volumineuses » et un c6té, dit « dur », correspondant A une région d'espace
mettant en jeu des orbitales de « faible étendue ». Justifier le terme
ambidentate et déterminer la partie dure et la partie molle du ligand. Les
meilleures interactions se font entre sites mous ou entre sites durs. Justifier
brigvement le fait que, pour le cobalt, Co®* soit un ion « dur », alors que Co?*

* est un ion « mou ». En déduire les formules semi-développées des complexes

Co (SCN)** et Co (SCN)*. Justifier [z facilité d’échange du ligand (SCN)~ entre

. les ions Co?* et les ions Co3*.

Donnédes : numéros atomiques : 8 =16, C=6; N=7:Co = 27.
. B) Etude de Uionisation du mercure

&d



Les molécules : premiére approche

Le numéro atomiqgue du mercure est Z = 80.

B.1) Quelle est 1a structure électronique du mercure ? Combien d'électrons de
valence posséde-t-il ?

¥ B.2) Définir le potentiel (ou énergie) de premizre jonisation d'un éément, en
- spécifiant les états physiques des especes mises en jeu. L'or (Au) a pour
numéro atomique Z = 79. Quel élément de l'or ou du mercure posstde le plus
fort potentiel {ou énergle) de prermitre ionisation ? Quw'en est-il de 'énergie de
deuxidme ionisation ? Fustifier les réponses.

B.3”) La molécule de chlorure mercurigue (HgCéy) est un acide de Lewis.
Définir ce terme et justifier cette assertion.

B.4) Quelle est la structure électronique de Vion Hg?* ?

B.5} Quelle serait la structure électronique d'un éventuel jon Hg* ? A quelle
structure externe d'atome simple est-elle analogue ? Déduire de cette analogie
une justification rapide de la dimérisation de I'ion mercureux en Hg™.

$ A1) Les configurations électroniques des atomes S, C, N sont respectivement !
165 1s2-2s22p° - 342 3p4,
«C is? . 28% 2p2,
. 1s® - 252 2p°.

s € et N appartenant & ia ligne n = 2 doivent respecter la régle de octet. Le
carhone est tétravalent comme d*habltude 3 {"état neutre.

 Batissons SCN- & partir de |5+ , -G+ et *N-

C")fgmc&m
e La théorie de Ia mésomérie permet de prévolr une deuxieme formule de Lewis :
G5 reth ~r @mc-—_—"ﬁt@
Ces deux formules de Lewls sont en accbrd avec les régies de stabilité et ont des

polds voisins car les électronégativités de S et de N soat volsines.

wAa2):Le carbone pris comme atome A central est Icl de type AX,. La géométrie de
I'ion est findaire. ‘

A.3) A une telle géométrie ast associé un carbone digonal.

A.4) Les piles nucléophifes (attaquant les centres positifs) sont les atomes d'azote
‘8t deé soufre disposant de doublets ilhres.

Les liaisons avec un cation métallique s'établissent par mise en commun d¢’un
. doublet iibre de N {ou S) entre N (ou 8) et ce cation.

Mt 4 E@ —— M(n-».‘l.;q- —

_' _cg_t_é iiaison covalente est dite de coordination.
e W8y Rion thiocyanate est ambidentate :
o) £0Y
(?_S_-—CERI ou B=cC=N
¢ Lo terme d'ambidentate monire que I'ion thiocyanate peut se lier d’un ¢oté ou de
2o Pautre {analogie ambidextre @ 3 1a fois droitier et gaucher).

s L'atome de soufre est plus volumineux {n = 3) que Fatome d’azote {5 = 2). Les
orhitales sont donc plus étendues : le S correspond & la partie molle du ligand tandis
qite N'correspond & Ia partie dure.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

o Le cobalt {(Z = 27} & pour configuration électronigue :
1s? - 252 2p5 — 362 306 3d7 - 46?

tandis que Flon Co?* est en 3d7 ~ 439 (les électrons 42 les plus externes sont les
plus facliement arvachés).

e m8me I'ion Co® est en 3% — 4%,

Larsque Ia charge positive augmente, {'effet d'écean électronigue diminue et chacun
des élecirons présents ressent une force d'ativaction par le noyau plus grande. Les
orbitales atemiques se contractent ou I'étendue diminue.

Co®* est denc un jon dur et Co®* mou.
o Par affinité des sites mous entre eux ou des sites durs entre eux, on propose les
structures :

o -
Co?* ¥ I8 —C NI ——v Coo-§—CI=NI pour Co (SCN)*

@:Cm"ﬁ@&cw —m BEm Q=N 02T pour Co (SCN)2¢

® ie iigand SCN" s'échange facilement enire les jons Co2* et Co®* pulsque son
second site nucléophile est disponible et parfaitement adapié a Vion libre.

@ T~ -
Co——’—‘sr—}wCENIT(:o“mm Co?* + @:CmNWCozG‘)

B.1) D'aprés Z = 80, on déduit Ia configuration électronique de Hg : 15 — 252 258 ..
352 3p% 3470 - 452 4p8 440 4FY _ BsZ Bp B0 _ gg2,

Hg appartient & ka colonne 12 : 5420 - 652,

Vis-a-vis du gaz noble qui le suit, le radon o.Rn en 5410 — 652 625, on constate que
fa couche de valence correspond & 647,

Le mercure posséde donc deux électrons de valence.

B.2) L'énergie de premiére ionisation correspond a I'énergie qu’il faut fouwnir &
'atome gazeux pour lui asracher un électron, Fion obtenu étant 3 I'état gazeux ;

Xg—toXl+er (E, > 0).

° Si nous parions de 'or (Au, Z = 79), soit 'élément précédant le mercure (Hg,
© Z = 80), nous avons une structure en §§i . Cet &lectron sera pius facilement

arraché que 'un des deux &lectrons 652 du mercure (effet d’écran de I"autre
electron).

Ej(AH) < E;(Hg)

Bien entendu, pour fa 2nde ionisation, soit :
+ 2
Hgg > Hgr 5t
+ 2+ —
ou  Au P Au “e

le probiéme est inversé puisque c’est désormals Hg* qui est en 8s? alors que Au*
est en 5 saturs,

E)(Hg*) < E, (Au”)

B.3} Un acide de Lewis est un composé présentant une lacune électronique {c’est-a-
dire un déficit d'un doublet d'électrons) et donc susceptible d'accuelllir un doublet
€lectronique de Ia part d'un donneur (ou base de Lewis),

66



Les molécules : premigre approche

HECs, est hien un acide de Lewis car Hg vis-a-vis du Rn {gaz noble suivant) présente
deux lacunes électronigues :

— =3 .
] gg — ¢/l
B8.4) Aprés une double fonisation de Hg, nous avons 3
Hg2* : 552 5p® 5440 - 65 (ion mercurique).

B.5) Un ion éventuel Hg' serait en 6s* donc aurait une structure analogue a un
atome d’hydrogéne (H en 1%, -

La présence de cet électron célibataire favorise la dimérisation (ﬁg%* étant
analogue & H,, : gain do stabilité) :

®ngﬁg@ ou HgZ* ion mercureux.
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CHAPITRE 6

Les orbitales moléculaives
Intevaction de denx 0.4, s identiques
Les molécules homonucléaires A,
Les molécules hétéronucléaires AR

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Les orbitales moléculaires

¢ Comportement d’'un e~ dans une molécule : O.M. ¢ avec dP = ¢? dr,
probabilité de trouver I'e” dans le vohuime élémentaire d-.

@ Réthode CLOA : O.M. = combinaison linéaire d'O.A.

(p:d] x1+a2x2

@ Combinaison linéaire de deux Q.A. identiques - 2 O.M. :

~une O.M. liante ‘PMJ;.(?U +%2), dénergie plus faible que les O.A. de départ
- 0.M. o

- une O.M. antiliante (p“z:%mé-(m ~%2), d'énergie plus élevée que les O.A. de

départ — Q.M. o7

2. Interaction de deux ©.4. s

identigues
© Diagramme des O.M. (Fig. 1) avec AE_» IAE |,



Théorie des orbitales moldeulaires

@ Régles de remplissage des O.M.
- principe de stabilité,

A - E
— principe de Pauli, H ‘\ T ovak
i " !
—régle de Hund. ' : D
N I 4
& Caractéristiques de ia laison B . o
Y s 1s : S/ 13
~ indice de liaison : i ‘
\ S AR,
; ; N y o a+AE,
{=<(n-n*)
2
Fig. 4

~longueur [ d'une laison = distance internucléaire d'équilibre
— énergie d'une laison, notée Dy :

D
Ag(gy - 28

@ Applications': Hj : o} ; H, : 02 ; Hed : 62~ 6! ; He, n'existe pas.

3. Les molécules homonucléaires A,

® Recouvrement de deux 0.A. : S = IX1 X2 dr

S > 0 — interaction liante
S < 0 - interaction antiliante
$ = 0 — pas d'interaction

& Deux types d"0.M.

- O.M. ¢ & recouvrement axial : o, (Fig. 2), o} et ) 0';

- O.M. = & recouvrement latéral : ©_ (Fig. 3), nf et i, n:;.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

“o Diagramme des O.M. (Fig. 4) a
o Exemple de molécules A,
-N,: o a?

4 e eit § e
-y, = OF soiti 3

PARE A SN
"“ 3
e, S0P
DG
O I S A S S g NS
~0y 105 05 - O =Wy~ T | .
soit i = 2 et molécule paramagnétique %
car il existe des électrons non appariés.
pr————
A NN
Fig. 4 . S 28

e

© Molécule dissyméirique — moment dipolaire E =gl

Unité : le Debye (1]) = 31“10"29&11}
=48 5] q = e, avec § pourcentage de
3 caractére ionigue.
I
B

T

5]

Exemple de HF : 'O.M. liante & est
construite par combinaison linéaire de la 1s
de H et 2p, de F pointant vers H (Fig. 5) : F
étant plus électronggatif a ses 0.A. de plus

hasse énergie. 15 {H)
Plus grand poids de la 7, (F) sur la s(H) —

plus grande densité électronique sur
Pélément Je plus électronégatif (F) et = 1,83
D.

. %,
@ Liaison jonique : cas limite 81 § ~1.

Fig. 5 _ii_—%_

2s (R

e



BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 : cioiivviiniiiiininnnns

AUTO-CONTROLE

@ Répondez a ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes Ia réponse.

» Les orbitales moléculaires
i. Une orbitale moléculaire est le produit de deux orbitales atomiques.

LT Ty R e T R LRt

2. La combinaison linéaire de deux O.A. donne deux O.M. d’énergies
différentes.

3. L'effet stabilisant est plus important que l'effet déstabilisant. .

® Interaction de deux Q.A. s identiques
4, Les O.M. o, et oF admettent un axe et un pian de symétrie perpendiculaire
alaxe. '

5. Le nombre de liaisons est toujours un entier,

6. Les ions Hes et H3 ont méme longueur de Haison. -
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: EXERCICES ET PROBLEMES DE CEIMIFE GENERALE SUP.

¢ Les molécules homonucléaires A,

7. L'importance du recouvrerzent de deux Q.A. permet de déterminer Ja
nature Hante ou antiliante des deux O.M. construites.

9. La distance internucléaire est plus grande dans l'ion Nj que dans Ia
molécule N,

@ Les molécules hétéronucléaires AB
10. La molécnle LiH (p = 6,33 D) peut étre considérée comme ionique Li~ H*,

Réponses
1. Non, une O.M. est une combinaison linéaire de deux O.A.

2. Oui, VO.M. liante étant d’énergie plus falble et I'O.M. antiliante d'énergie pius
élevée.
3. Non, c'est Finverse, ce qui explique 1a non existence des molécules de gar
niobles,

4. Nom o et o) admettent un axe de syméirie mais o admet le plan médiateny
comme plan de symétrie quf devient plan d'antisymétrie pour o,

5. Non, [Uindice de lizison ;= %(n -1 *) peut &tre un deml-entier {(exemple : HI.

8. Oui, caril s'aglt de deux systémes & 3 &~ soit o2 - o2 dont indice de liaison
vaut f = 8,5 — méme L

7. Non, malslesigne:S >0 — 0.M. liante et S < 0 — 0.M. antiliante.

8. Oaf, VPinteraction de deux 0.A. est plus importante lorsque leurs axes sont
colinéaires que paraliéles.

9. Oul, car Vionisation met en Jeu Péleciron le moins lié, donec sur une O.M.
Hante ot i=~1£(7—-2)w2,5 dans NJ, contre i = 3 dans My i~ et !~ quand on
passe de N, a N,%.

10. Mon, car LiH peut effectivement &tre considérée comme fonigue, mais H étant
plus électronégatif on a : Lit H-.



EXERCICES ET PROBLEMES

INTERACTION DE DEUX O.A. IDENTIQUES

1. O.M.de Na,
Construire les orbitales moléculaires de la molécule Nay (Na, Z = 11},
La structure Slectronique du sodium s’éerit Na : 1s® ~ 25 2p8 -~ 351,

La seule Q.A. de valence 4 considérer est la 3s. Nous sommes ramenés 3 la méme
situation que la molécute H, : la combinaison lindaire des deux 0.A. 3s donne o; et
o, Les deux électrons sont placés sur I'Q.0. liante o solt :

o
Na, : o~

2. Evolution des caractéristiques d’une liaison

Justifier l'évolution des longueurs de liaison et énerg1e de halson des
molécules suivantes : :

Longueur de Baison Energie de liaison
Molécule en fm en kI mol™?
14 0,267 105
Na, 0,308 72
X, 0,392 49

Le rayon des atomes augmente de Li vers K, car on descend dans une colonne
{(n croft),  en résulte que la Jongueur de I3 liaison augmente et que Pénergie de
celle-ci diminue. ]



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

» Types de recouvrement

En écrivant la configuration électronique des atomes (H, 3L, ,N, 40 et oF,

préciser les LA, qui se recouvrent et le type de recouvreinent dans :

i+t a) Liy, b) HF, ¢) NO*,

$ Les 0.A. suscepiibles de se combiner sont les 0.A. de la couche de valence :
Li:2sh; N:2s2 2p3 ;01 26% 2p% ; F o 262 205,

a) Lz moiécule Li; (Li—-Li) présente une liaison de type o correspondant au
recouvrement de deux 0.A. 2s (recouvrement axial = Q.M. liante o).

b) La molécule HF {(H—F) présente une liaison de type o, correspondant au
recouvrement de I'0.A. 1s de H et I'0.A. 2p, de F (recouvrement axial = O.M. lante

. o).
e) NO* est isoélecironique de Ny, car il Tty
posséde la méme structure élecironique, X ?“ - tatéral - "? X ? NaVAVSS T
La moléoule (N=0%) présente une triple N__f"‘ial__ o N5z 0@
ligison (Fig. 8) correspondant aux O.M. & / z / e /
a, et W, par recouvrament axial et latéral ¥ WS
des 2p,, 2p et 2p, de Vazote et Ay
loxygéne.

Flg. 6

MOLECULES HOMONUCLEAIRES

3. Evolution des caractéristiques d’une Haison

Reprendre les mémes questions qu'au Z avec les molécules

: Longueur de laison Energie de liaison
Moléeule en nm en kI mot-!
Ci, 0,159 240
Br, 0,228 190
I, 0,267 149

¢ Uexplication est Ja méme que pour I'exercice 2. {colonne des halogénes au lieu des
alcaiins).
Remarquons qua les électrons de valence sont Hés moins énergétiquement au foyau
quand le numéro atemigue augmente (rayon atomigue et constante d’dcran
augmentent dans le méme sens),

4. Le dioxygéne et ses ions

= A partir de la structure du dioxygéne, déterminer le diagrarnine des orbitales
moléculaires des ions : 0, 07 et OF". Interpréter les données expérimentales
suivantes :

0f-
0,149

Espéce Oy (034 O3
0,121 0112 0,126

£ennm

¢ Partons de la configuration électronique du dioxygéne :
9y:08 -0 2 -0f v} ~wimtavec iz 2

k2
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Théorie des orbitales moléculaires

o LUonisation de 0, —» 0F & fait partir Pélectron le moins i, sait un électron
antifiant et 0F : " ~ Tt y° avec { = 2,5 : Findice de liaison augmentant, ia
longueur de ia lialson diminue. :

o Dans les anfons, on ajoute les e sur les niveaux antiliants et 7 diminue, donc ¢
augmente.

(O VE 'u;z 'rr;’“ (i=1,5)et 05 : e — 11:,2 'n';z (i=d).

5. De Br, a Brj

Construire les O.M. de Pion Brd (Z = 35 pour Br). Comparer la distance entre

les deux atomes 2 celle de la molécule de dibrome pour laquelle I = 0,228 nm.

Br en 452 455 : ses 0.M. sont les mémes que celles du difluor, Fay ciu dichlore, &2, :
P S N S

Bry: oF — o, -0y =y, wxy,so!ti i.

Bry:od-0f-0f-wt, -],

=, E\sor&ﬂ<0228nm

solt i= 4,5 car un ¢ antiliant en moins Comine

MOLECULES HETERONUCLEAIRES

6. Cas du fluorure de chiore - :
Construire le diagrarame des O.M. de FC¢ (F efst‘plus‘élec_tronégatif que Co).
Il g’agit de la liaison entre deux halogénes

{ns? np®) avant les mémes orbitales, ,wgfw-—._
celles du fluor ayant une énergie plus /e i Y
faible que celles du chlore (car F est plus PRI AN
électronégatif). La construction de ce HH %
diagramme ne présente aucune difficulté 3ol P
(Fig. 7} : WMty 2 zpls)
\‘_H.MHWJ rd
o R a? 4 ) .
FCliol =0 op -y y,saitl £, Mﬁp__/
F étant plus elecimnegatif, le poids des
0.A. de F est plus grand que celul des P -
0.A. de €¢ dans les O.M. liantes. C’est AR AN
Vinverse dans les 0.M. antiliantes. —-HE—-—-(
. sy y
' N A asm
Fig. 7 Gy

7. Evolution du caractére ionique

i Déterminer le pourcentage de caractére ionique et la valeur des charges des

molécules suivantes :

' Moment dipolaire Longueur de Haison
Molécule en D en 1um
HF: 1,83 (3,002
HCE 1,08 _ 0,127
" HBr 0,82 0,141
HI 0,44 0,161

it
:




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

¢ Nous avens vt que le moment dipolaire d'une molécule A—B s’éerit . = 48 8¢, 5
étant la charge partielle (halogéne X étant négatif) ou pourcentage de caractére
jonique. On calcule :

P
B = eommmreeees
A48¢ « nm
8, o_
Pour les quatre molécules KX, on trouve (avec H—X ):

§ = 0,41 (HF)} ; 0,18 (HC/) ; 0,12 (HBr) et 0,06 (HL) ; fe pouwrcentage de caractére
fonique varie en sens inverse de Véloctronegativité.

e Caractére ionique partiel de Br—I

i a) L'iodure d’hydrogéne posséde un moment dipolaire Bo=038D et une
fongueur de liaison £ = 161 pm. Calculer son pourcentage de caractére jonigue
partie] 8.

b} 5i le moment dipolaire de HBr est i’ = 0,79 D pour & = 142 pm, comment
+: est polarisée la molécule Br—I ?

& @) Par définition du moment dipolaire :
p=gf{=(8g) favec 0B <],

et en utilisant comme unité le Debye : 1D ~ %10 22 em , 1l vient :

i
p= 0,38 x 3 10729 = 5 (1,6 10"1%) (161 10712}, soft & = 0,05.

La liaison présente un caractére lonique faible (5 %) ce qui est 46 & 1a falble
électionégativité de I'lode, et & sa grande taille.

b) Nous avons un moment dipolaire plus fort avec une Haison plus courte, donc un
caractére fonfque plus marqué,
8 = 14,6 %.
On peut en conclure que le brome est plus électronégatif que I'lode ot que Ia
moléeute Br—I est polarisée ainsi :
&, &,
Br—|

e

1

o Additivités des moments dipolaires

Une molécule polyatomique posséde un moment dipolaire permanent 1o qui

; peut se calculer en premiére approximalion comine la somme vectorielle des
moments dipolaires de chaque liaison (cl. molécules hétéronucléaires).

i a} Calculer le moment dipolaire du méthanal ;::c:o en supposant o =

L 120%etpe 43 =0,4D, Me_o=23D,

iz b) En supposant désormais ugFH 20D et e _qr= 1,6 T, calculer les
thén

" moments dipolaires des dichlorc es:
Ce H e C? Cs H
<
1 e=c¢|  w: Oe=c nr: e=¢’  az1200
~ / N / N

/
Cs H H b1 H ce

P4



Théorie des orbitales moldenlaires

€) En supposant uniguement les laisons C-.C¢ et C-~NO, polarisées et
a (C—C¢, C—NO,) = 120°, déterminer leurs moments dipolaires respectifs iy
et i1, connaissant :

NO, ce |
iv: My = 6,6 D V: O py=15D
NO; - (of
NO,
puis en déduire le fnoment_ dip{)laire de (VD).
o)

¢ a) Comme xy <Xo < Xp 0N en déduit {Fig. 8) :

BN Fo=2 Ho-y * lo=0
Ho ~——CZ=0 ; o
H’// En projection sur I'axe de symétrie :
Fig. 8 Mo =2 pp €08 60° + g = 2,70D.

B) Par symeétrie, il apparait aussitét que Eu = 6 . La projection 'sur I'axe de
symétrie horizontal de |, ou vertical de Il donne : ‘
B =20 g,c0860°=1,60D,
Ky = 2 P COS 30° r—W
¢) lei encore, selon 'axe de symétrie, on déduit : S
Ky = 2 py 605 80° = ., = 3,8 D (llaison C—NO,)
By = 2 py 605 60° = py = 1,5 D (llaison C—C4).

Dans Vi, il nous faut composer deux vecteurs faisant entre eux un angle de 120°,
mais de longueur différente (Fig. 9) : perte de "axe de symétrie,

f o e
e BT sty pReuge2 T B
K;\,” ' po=(nd + pf + 2 py o, cos 120082,

Fig. 9 =330

e
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CHAPITRE 7

de transition

Existence des complexes des ions

métalliques de transition

Etude des complexes cctaédrigques

Propriétés magnériques des complexes octaddrigues

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Existence des complexes des ions
métalligues de transition

@ Structures électromiques : pour les ions de la premiére série de transition
dublocd :

jon : Ar - 3d!

@ Liaison métal-ligand : doublet libre fourni par le ligand 2 l'ion, deveriant
doublet liant {apparition de charges formelles).

¢ Regle de Sigdwick : si p ligands sont unis au cation contenant Ne 4 :

N+2p=18

@ Géométrie des complexes
- lindaire : Cul.g

- carvée CuLﬁ*‘

— tétraddrigue : InLE"

- octaddrigue : FeL2*.



Complexes des métawux de transition

2. Etude des complexes octaédrigues
® Les O.A.d

dxzwy;‘ (F};g i) d ¥ (Flg 2}

Fig. 1 Fig. 2
dyz, d,, + identiques & dxy en changeant les axes de symétrie
4,2 (Fig. 3).
- Ces 5 Q.A. ont méme énergie (dégéné-
rescence).
Fig. 3 |

o ‘Théorie du champ cristallin

- Dans un environnement octaédrique —» dclaterment des 5 niveaux Scf en dettx
sous-nivequx {Fig. 4) séparés par A,

4z 42z
S £
v 3 .
niveau royen des ;/' A 54
I oAddansie . 1 ?
! complexe "\‘ —gb
r’ E’
CAddaiion _—"J ny dyz - dyy
e gﬁg@é‘ ?::t:édﬂque Fig. 4

-~ Remplissage des niveaux éclatés par les N e~ de l'ion (Jiaison type électrosta-

tique).



Y CXERCICES BT PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

3. Propriétés magnétigues
des compliexes ectaédrigues

@ Les deux types de complexes

- Si champ fort (A > P) ~» complexe BS (bas spin), avec P : énergie dapparie-
ment de deux électrons.

~ 8i champ faible {A < P) — complexe HS (haut spin).

©® Spin et magnétisme : électrons célibataires (fort spin) -» parama-
gnétisme ; si tous les électrons appariés — diamagnétisme.

® Cas des ions Fe?* et Fed* . (34° et 34
~ Champ fort — BS (Fig. 5)

Fig. 5 Fe(CN){™ :$=0. FelCN)" 1S =

[ ST

~ Champ faible ~» HS {Fig. 6)

—
oo
.
—_—pe
e <o
foniom

Fig. 6 Fe(Hzo)%"' 8= 2, Fe(Hzo)g-ﬂn ‘= _g_

Spin maximal
¢ Série spectrochimique : classement des ligands par champ croissant :

I, Br, CF, H,0, NH,, NO;, CN-

5



BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 : yéponse fausse.

NOTE sur 10 1 coiviiiiiiiiivniinnnns

AUTO-CONTROLE

® Répondez 4 ces dix tesis par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

¢ Existence des complexes des ions métalliques de transition

1. L'ion Mn?* de configuration électronique 3d3 - 45? est de transition
(Z = 25 pour Mn).

2. Dans le complexe FeF?+, le fer (Fe?*) fournit e doublet d’électrons au fluor
qui est trés électronégatif.

3. La régle de Sigdwick explique la stoechicmétrie du complexe Cu(NH;)3
(Z = 29 pour Cuj.

4. Un complexe octaédrique est plus stable qu'un complexe linéaire car le
nombre de ligands est plus élevé.

® Etude des complexes octaédrigues
5. Ity a deux géométries pour les O.A. 4.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

6. Dans un complexe octaédrique, les O.A. d pointant vers les ligands sont
stabilisées par attraction vers ceux-ci.

7. Touies les O.A, d sont déstabilisées dans un complexe octaédrique.
® Propri¢tés magnétiques des complexes octaédriques
8. Un complexe & champ fort implique un spin élevé.

9. Un complexe d'un ion A N = 6 (Fe?*) a un spin maximal de 3.

£0. L'ion V2* (3d*) ne donne que des complexes HS.

Réponses

4. Non, car cette configuration est fausse. Il s’agit de Mn2* : 34° qui est bien de
transition.

2. MNon, la cession du doublet se faisant du ligand (F-) vers I'ien métatliaue Fe3*,
3. Non, carCu*:3d4% peut recevoir 4 doublets donc 4 ligands.

4. Non, la stabilité n'sst pas liée qu'au nombre de ligands,

B, Oui, les 0.A. dxz—yﬂ’ dxy, dyz et d,,, puis dy.

6. Non, les 0.A. d pointant vers les ligands sont les plus déstabllisées {répulsion
électrostatigue).

7. Oui, eelles pointant vers les ligands étant beaucoup plus déstabilisées que les
autres.

8. Non, c'est/!'inverse car champ fort signifie A > P,

9. Non, e spin maximal étant § = 2, ¢’est-d-dire 4 électrons célibataires sur
chague Q.A. d et un doublet.

10. Oui, carles 3 ¢ d vont se placer sur les
3 0.A. pointant entre les ligands (Fig. 7).

Fig. 7 { l |



EXERCICES ET PROBLEMES

' SPECTRE D’UN COMPLEXE

1. Cas de Vion Ti®*

5 En solution, Iion Ti3* (sous forme de Ti(HZO}g’*} absorbe dans le spectre
visiblé pour A = 490 nm. '

Pour le titane, Z = 22. Constante de Planck : & = 6,63 1034 T s.
a) Déterminer la configuration électronique de ce complexe.

b) Interpréter le spectre d'absorption et calculer A.
a) COmmen@uns par déterminer la configuration glectronique du titane :
Ti s ds? - 252 255 ~ 32 3p° 3R - 457,
On déduit celle de I'ion Ti3* :
Tid+ 1 152 - 252 255 - 352 3p° 344,

Dans la théorie du champ cristallin, nous T
A

avons un seul e & placer : celul-ci se
place suz le plus faible niveau (que e ;?
champ soit fort ou faible ne change tien &

cette configuration &lectronigque) : Fig. 8. ‘

Fig. 8

) Par absorption de lumidre (A = 490 nm}, cet électron passe sur le niveau énergé-
tigue supérieur, distant de A, soit :

A= Nphy =My %:i , pour une mole,




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Avee N, = 6,022 102 motd ; h= 6,623 102 s ¢ = 3 108 m 52, on caleule :

A = 244.4 k) moiL,

ETUDE DE COMPLEXES OCTAEDRIQUES

2. Recherche du spin

i On donne les éléments suivants : Cr (Z = 24) et Co (Z = 27). Pour les différents
complexes octaédriques, on donne A et P en kJ mol-!,

Ton P A Ligand
Cri+ 281 166 H,0
Col+ 251 155 -

251 275 NH,
Co?t 269 1 H,0

Béterminer la configuration €électronique des différents complexes et préciser
s'il s'agit de BS ou HS.

Pour Cr2* : 3¢% comunte A < P on a un
complexe a champ faible, done HS, d'oit %

le diagramme : ?A$ 3 ?

Pour Co3* : 34%, on trouve les deux
types de complexe :

PRV R
i

—
[P W
PO S,
o

Pour Co?* : 247, Je champ est faible et
le spin élevé soit : % %

B s

Fig. ©

3. Complexes de Co?*

= On étudie les complexes de Fion Co?* (Z = 27 pour le cobalt). Pour cet ion,
i P =269 kI mol,

-



Complexes des métausx de transition

& On donne, en kI mol™, les valeurs de A pour les différents ligands H,0 {11,
NH; (121), CN- (407). {

; Préciser la configuration électronique des trois complexes.

© Pour Pion Co?*, en 3d7 (N = 7), on retrotve les deux situations ;
~ A > P, soit & champ fori {ligand CN™) : %

le spin est faible ( = %J; | T
o ] 4
T Iy f

- A < P, soit & champ faible {ligand ? ?

H,0, NH,) : Ie spin est fort (3 = :;) TA? - | |
|

Fig, 10

« Complexes du chrome : régle de Sigdwick

¢ Le numéro atormique du chrome est Z = 24,

a) Donner sa configuration électronique. Prévdir la formule Cr (CO),, du com-
i plexe formé avec le ligand carbonyle CO.

. b) Proposer une géométrie. Ce complexe est-il para ou diamagnétique ? (CO
crée un champ fort). '
¢ a) Cr (Z = 24) est en 3d° - 45* (anomalie, au Heu de 3d* - 452).

I fui manque 12 électrons pour atteindre ja structure saturée du gaz noble ey 3¢9 —
452 468, H peut donc former 6 liaisons métal-ligand.

On prévoit : Cr (CO),,.

ta régle utillsée est connue sous le nom de la régle de Sigdwick (ou encore régle
des 18 électrons).

- B) On retrouve un complexe octaédrique, .
et on peut ful appliquer la théorie du A
champ cristallin. Sachant que CO est un ?

ligand & champ fort (A > P), le complexe
sera Un complexe 3 bas spin. Les 6 élec-
trons seront appariés 2 4 2 (Fig. 14) dans
les O.A. les plus stables d, dyz, d,. Le
complexe sera diamagnétique. Fig. 13,

® Complexes du fer (L)

ii En solution aqueuse, les ions ferriques Fe** sont sous la forme Fe (H20)5+.

a} Sachant que Zg,) = 26, rappeler la configuration électronique de I'ion Fe3*
et géométrie du complexe formé.

b) Lorsque l'on ajoute du cyanure de potassium (K + CN7) ou lorsque Yon
fait barboter du monoxyde de carbone (CO) dans la solution, on constate la
méme évolution du caractére paramagnétique de la solution. Interpréter dans
i Ja théorie du champ cristallin.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

& a) Fe®* est en 3d5, et donne des complexes ectaddiiques.

b) On assiste & une substitution de ligands :
Fe (H,0) 3" + 6 CN™ — Fe {CN)§~ + 6 H,0
ou Fe {Hzo)g‘* + 660 - Fe (CO)g* + 6 H,0

Or dans les deux c¢as, on remplace un ligand & champ faible (H,0), donc & haut spin,
par un ligand & champ fort (CN-, ©0}, donc & bas spin.

On assiste & une diminution du caractére paramagnétigue de fa sotution (Fig. 12).
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COMPLEXES TETRAEDRIQUES

4. Levée de la dégénérescence

i Dans un complexe tétraédrigue, il y a également éclatement des niveaux 3 d.

Montrer que la théorie du champ cristallin préveit dans ce cas la plus grande
déstabilisation des niveaux dx}., d}.z et d_.. Dessiner les niveaux éclatés.

Soit O (Fig. 13) le centre d'un cube
dont fes axes des coordonnées sont z
perpendiculaires a trois faces du L, T
cube en leur centre. En O est placé le

cation métallique. Les 4 ligands (L,,
Ly, by et L) sont placés 4 4 des 8

sommels du cube déterminant ainsl i
un entourage tétraddrigue {ces 4 ;
ligands définissent un tétraédre régu-
lier dont le centre est ie point 0}, ,b-;------ B e —

Cette fois-cl, les O.A. d,;_» ot dpe . Ly
pointent dans des directions plus
&loignées des ligands que les d,,, d,, /
et d,, : il en résulte que les premiéres L

sont moins déstabilisées conduisant 4@

(Fig. 14) & une situation Inversée par / x
rapport aux complexes octaédrigues. Fig, 13

Cn peut d’ailleurs situer ces

difiérents niveaux par rapport dxy dyz dox

au niveat: moyen. ? 25 A
'

niveau moyen

- 35 A

Tday T da Fig. 44



CHAPITRE 8

tr cture
cristal

MP, PT, PSI
Véto

La matiérve a Vétar solide
Cristaux métalligues
Existence de sites
Liaison métallique

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. La matiére a I'état solide

® L’'état cristallin : arrangement triplement pénod;que d'entités selon les 3
directions de 'espace.
@ Description d’un cristal :

— waille : quantum du cristal défini par 6 parametres géométriques {3 lon-
gueurs, 3 angles), ‘ i
— réseau ; remplacement des entités par des pomts — neeuds du réseau,
- motzf content exact de la maille,

Structure cristalline = réseau cristallin + motif g

@ Modgles de cristanx :
- wdtalliques,

~ forigues,

~ covalents,

« moléculaires.

2. Cristaux métalliques

® Assemblages compacts de sphéres identiques
—séquence binaire des plans -» structure h.c., _
- séquenace fernaire des plans —» structure e.fic. ;



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

P

@ Caractéristiques d'une structure compacte

— coordinence : nombre de plus proches voisins, tangents 4 la sphére considé-
rée ;i =12.

— compacité : rapport du volume des sphéres au volume réel de la maille ;
C=0,74 =74 %.

¢ Les mailles métalliques :

~h.c. (Fig. 1) 2 atomes,
coordinence 12,
compacité 74 %.

~efe (Fig. 2} (4 atomes,
coordinence 12,
compacité 74 %.

Fig. 2

~c.¢. (Fig. 3) (2 atomes,
coordinence 8,
compacité 68 % (c.c. pseude - compact).

Fig. 3

3. Existence de sites
© Les deux types de sites

— tétraddriques : centre d'un tétraédre régulier constitué par 4 atomes métal-
ligues.

- octaddrigues : centre d'un octaddre régulier constitué par 6 atomes métal-
liques.

& Casdelacfc.:

- sifes octaédrigues @ centre du cube et milieu des arétes
— 4 sites octaédriques/maille.



Structure cristalline, Cas des métaux

- sites tétraddrigues : centre des huit petis cubes d'aréte %
- 8 sites téiraddrigues/maille.

® Cas de la h.c. : 2 sites octaédriques et 4 sites tétraédriques par maille.

4. Laliaison métaliique
@ Données expérimentales ;

- conducteurs électriques,

~ résistivité croissante avec T,

@ Interprétation :

~ions positifs fixes lids par liaison covalente,

- électrons de conduction (= 1 par atome) se déplacant facilement sous l'action
dun champ électrique.




BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : véponse fausse.

NOTE sur 10 : ..ccociicnennn.

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelgues
lignes Ia réponse.

o La matiére & I'dtat solide
1. L'état cristaliin est I'état physique le plus ordonné.

2. La maille est le volume contenant un sewd atome.

3. Le type de réseau cristallin dépend de la nature des entités.

° Cristaux métalliques

4. 1] existe trois réseaux métalliques compacts.

5. Les réseaux c.fc. et h.c. ont en commun compacité et contenu de la maille.
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o Existence de sites

7. Une structure compacte contient deux fois plus de sites tétraédriques que
de sites octagédriques.

T T T LT LT TP A AN

8. Un site tétraédrigue est plus volumineux gu'un site octaédrique.

9. Une structure ¢.fc. et une structure f.c. contiennent fe méme nombre de
sites (des deux espéces) par atome métallique.

. @ Liaison métallique
10. La conductivité métallique croit avec la température.

Réponses _
i. Ouw, les entités occupant des positions fixes selon une triple périodicite,

2. Non, c'estle plus petit volume permettant de générer tout le solide selon diffé-
rentes translations.

3. an, car les diffémntes entités sont remp!acées par'ﬂes poinis "qui constituent
les neeuds du résean. ’

4. Nonm, mais seulement deux (c.fc. et h.c.).

5. Non, Ia compacité (74 %) est blen ja méme mails le contenu est différent
{4 pour c.f.c. et 2 pour h.c.).

6. Non, la coordinence étant de 8,
7. Oui, cette proposition est valable pour c.fc. et h.c.

8. Non, le volume & Platérieur de sphéres tangentes augmente aves le nombre de
celles-¢l.

‘9. Oui,  car powr ¢.fc. pour 1 atome — 1 site O et 2T, le résultat étant le méme
pour h.c.

0. Non,  la résistivité -~ et la conductivité  si T ~ {désordre ~).




EXERCICES ET PROBLEMES

STRUCTURES CUBIQUES

1. Cas du sodium

. Le rayon atomique étant de 0,190 nm, calculer la densité du sodium métal-
Haue (structure c.c.), Na = 23,0 ¢ molL.

2m
¢ La masse volumigue est égale & p =3 en prenant fe volume de I2 mallle conte-
a
namnt deux atomes. La condition de contact, seion la diagonale du cube, se traduit

pat ay3 =ar (voir Fig. 3}

Onuiilise m = 2> 3,82 10 ¢ et a= 24 r-0,439 nm.
Ay NE

Le caleul conduit 4 p = 0,904 ¢ em™3, soit d = 0,904,

2. Cas du cuivre

Calculer l'azéte 2 de la maille cubique du cuivre {systéme c.f.c.) dont Ja densité
vaut d = 8,96. En déduire le rayon atomique de Cu. Cu = 63,5 g mol,

Ani
¢ La maille contient 4 atomes de cuivre. On peut &crive p=—3 avec
a
63,5 -23 3 -
m =T=10’510 g :p = 896 g onr®, d'oit 2 = 0,361 nm. La condition de
A
contact s'écrit av2 =4 (volr Fig. 2), d'ofi 1 = 0,428 nm.
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3. Allotropie du fer

. On donne les paramétres cristallins des mailles cubiques des deux structures
+ cristallines du fer:

a = 0,286 nm pour le fer o (systéme c.c.)

a = 0,356 rm pour le fer v (systéme c.fe.)

; Calculer le rayon atomique du fer dans chacune de ces structures.

: Calculer la densité du fer dans chacane de ces structures. Fe = 55,8 g mol-1.

a3

& Pour le fer « (of. Fig. 3), on peut écrire : Py = T =0,124 nm, r, =0,124 nm.

2
Pour le fer v {cf. Fig. 2), on peut écrire : 7, = E{—- = (4,126 nm, L= 0,126 nm.

55,8
St m est la masse d’un atome de fer (m = fN'——} on peut écrire ;
A
2m
po= "7 =T02g om™ d, =17,92
masses volumigues :m : —» densités m
. pyﬁ-—3-=8,21gcm‘3 y T Py
a

« Masse volumique de Zr

% Le zirconium Zr, cristallise dans un réseau cubique centré. Connaissant son
rayon métailique (r = 158 pm) et sa masse atomique M = 91,2 g mol~!, calcu-
& ler sa masse volumique.

% Dans un véseau ¢c.c., llya [8 * %J +1 =2 atomes par maille.

ie contact selon la diagonale de la maille cubique impose ; 4r = a«fé:

: 2i
On obtlent donc : p= _'—:}: N:’;NA = (4?!/“\{3}3 .
A

I.'application numérique donne : p = 6280 kg m3= 6,23 g cm~>,

STRUCTURE HEXAGONALE

e Condition de compacité : cas de Ti

Le magnésium cristallise dans un réseau hexagonal compact. Dans un tel
réseau, le coté du losange a et la hauteur de la maille ¢ ne sont pas indépen-
dants. ' '

Le titane Ti, cristallise dans un réseau analogue a celui du magnésium avec
pour paramgtres de maille : : :

a=293pm et ¢ = 466 pﬁ].

Vérifier que ce réseau hexagonal est guasi compact.
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENBRALE SUP,

€ Consldérons Ia Fig. 4 représentant la maille h.c. &
o L'atome A se foge au contact des atomes B, € et D i
# fa verticale du centre de gravité du triangle BCD. e ; D
3
On a dong ; ;ﬂ; w5 ,T‘\
2 2{ a3} a i e
BG==-BH=—|a-"— =0, i
3 B 25 3 ]
~k "H\ ~ .
puis BG? + 6AZ = AB? = 22, ©
2 2
. 2_.2_& L&
soit GA“ =3z -«*5-"-"2'—5-. Fig. 4

J3

/2 L-2Y% o463

—em QR al
¥3 a3

* Powr Ti , on ohtlent : §=1,58. La condition n'est pas rigoureusement vérifise
(quasi compact).

La condition de compacité est done @ ¢ ~'2GA =2a

4. Le magnésium
Le magnésium cristallise dans le systeme A.c.
Ondonnea = b = 0,320 nm.

Calculer la hauteur ¢ de la maille héxagonale.

En déduire la masse volumique du magnésium. Mg = 24,3 g mol™L,
¢ Les calculs ne seront pas refaits en détall : on se reportera & exercice précédent.

Rappelons que, si r est le rayon de P'atome métallique, on a :

a=b=2r et ¢c= 4(“(
7

24,3
Cette maille h.c. contient deux atomes, soit p~T, avec m =N =404
A

107%3¢ et v, volume de la maille que nous alons caleuler,

v = s¢, 5 étant la surface du losange de coté a D
(Fig. 4 bis).

Cette surface s est elleméme ke double de celle
&’un triangle équilatéral de ¢c6té a3, soit

2 zﬂfw

s m%a cos30x2=2

On caleule ainsi le volume de 1a maille :

Fig. 4 bis
2
a f ZEa = \1’533.

De 13, on déduit la masse volumigue 1

2m 2%x24,3 -3
o= = =1,74 g cm
Vza®  Mu20,322077)°

p=1,74 gom?,
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5. lLe titane
Le titane cristallise dans le systéme fr.o,

a) Décrire le contenu de la maille.

b} Calculer le rayon métallique du titane dont la densité vaut 4,51, la compa-
| cité du solide étant de 74 %. Ti = 47,90 g mol™.

¢ a) La maille h.c. contient deux atomes : un, 4 chacun des 8 sommets de fa maille, et

1
compiant pour F} et 'atome situé & ("intérieur (voir Fig, 1),

b} Cette valewr de 13 compacité est la valeur maximale correspondant & une structure

8=r® .

av

compacte. Cette indication évite fe caleul fastidieux de la maille, car & =

la compacité est le volume des deux sphéres métalligues (gﬂ % 2J divisé par e
volume v de la maille, L’expression de ia masse volumique est: .
2m 2m3C 3mc
VT 8ar® - -4_41?
De cette expression, on tire le rayon métalliqua H

3
{3.-11 cT 47,90
w— . avec m =

L Na

en g.
b p &

" Ori trouve r = 0,146 nm.

6. Le Hthium

% a) A la température ordinaire, le lithium (Li = 6,94 g mol1) cristallise dans le
 systéme cubique centré (parametre de la maille @ = 0,350 nm). Calculer sa
& rmasse volumique.

Dans un alliage constituant la coque d'un avion, quelle masse d’aluminium
(p = 2 700 kg m™3) faut-il remplacer par du lithium pour permettre, toutes
autres caractéristiques inchangées, le transport d'un voyageur supplémentaire
(et bagages), soit 100 kg ?

b) Aux trés basses températures, le lithium cristallise dans un systéme hexago-
i nal de parametres 2 = 0,311 nm et ¢ = 0,509 nm. Ce systéme est-il compact ?

# Comparer coordinence et compacité pour les deux variétés allotropiques du
W métal, ‘

¢ a) Pans une structure c.c., il y a deux atomes de lithium.

D’ail : —-Eﬂ— 2h

v NA 33 )
p = 0,538 g o3 = 638 kg m™3.

& s'agit d’un métal particuliérement utile pour coenstituer des alliages légers

(p - peau)‘ ' :

° Le volume &tant fixé, si I'on remplace V= —mi', on introtult V; = PU. gans la
fa P '

coque.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

D’DEI : m m Am 15
Al i - Al
—t . i = T3] § =

A
Pai Pu Pai—Pu Pai — Pu
Or calcule : my, ~ 125 kg.

Onr rempliace 125 kg d’aluminium par seulement 28 kg de lithium ce qui permiet le
transport de 100 kg de plus, 1a masse totale restant inchangée,

Am.

b} Nous avons déja vu dans un exercice précédent que fa condltion de compaciié
d'une structure de type f.c. était que :

e Jz

B L, 633,
2 43
e )
Avec les données, nous obtenons il ; ;=11635' soit guasiment la vateur théo-

rique. La structure est compacie.
* 8§ nous comparons {es deux variétés du lithium ;

Li (1) c.c. LE{H) h.e.
pseudocompacte compacie
i,=8 fo=12
C=68% C=7f4%

SITES
7. Eitude d’un alliage

Par action du dihydrogéne sur le zirconium, on obtient un hydrure (insertion
datomes H dans le réseau métallique) ot le métal occupe les neeuds d'un
réseau ¢.f.c.

a) Définir les deux types de sites et calculer, en fonction du rayon métallique
r, leur rayon.

b) Pour Fatome dhydrogene, le rayon attribué est de 0,037 nun. Sachant que,
our le zirconium, » = 0,162 nm, déterminer le type de site compatfb}e avec
es exigences de Yencombrement.

¢} En fait, les atomes H se logent dans tous les autres sites ; en déduire la for-
mule de Palliage.

€ a) Dans une structure e.f.¢., il v a deux types de sites ;

> Jes sites
@ octaddrigues au nombre de 4

« f@ centre du cube : 1,
- tes milieux des arétes : 12 x% =3.

e / & g nous considérons fe centre du cube (Fig. 5) :
2r+)=a= i w#:}mr aves a\E =4y,
Fig. 5 @
g = 2-1i=
solt : o r(«f ) 0,414y
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¢ les sites tétraddrigues au nombre de 8

~les centres des cubes d'ardte %:'8.

8i nous en examinons un (Fig. §) :

2(r+rf)mm2~1/§mr.r=%\f§_r,

sojt :

fp= r[%-—i]uo,zzs ¥

On constate 7y > K.
b} On caleule, powr le zirconium, 7 = 0,067 nm et r; = 0,038 nm. . Le rayon de

"atome H (0,037 nm) lui permet d’&tre sHué on site octaddrique (il est irop £gros »
pour etre en site tetraedr{que)

¢} S les H sont en sites tetraedriques, Ia formule de Valliage s’écrit ZiH,, : Il s’agit
d'un alliage par insertion.

8. Cas du cristal cubique centré

Considérons une structure ¢.c, Déterminer la position, le nombre et la dimen-
sion des sites octaédriques et tétraédriques.

51 nous examinons {a structure ¢.c. (Fig. 7), nous observons :
© G sites 01

i B " F
—les centres des six faces |gx— =3} s
2 \ o
- . 1 A - E
- les milieux des douze arétes (12 X o 2t 3)_ kY
4 * G oy
A la différence des structures compactes, ces i
octaédres ne sont pas réguliers, et il existe deux :
conditions pour leur habitabilité. \ D
Par exemple, pour le site situé au centre de la \
face ABFE (Fig. 7): L
C
selon Ia diagenate ax/—i 2 2F + 2rg,
Fig. 7

selon 1a hautewr a = 2r + 2.

On en déduit 5 = gw-r et comme a3 =4r,

I = r[——?———S.J=O,155r

5
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o 12 sites T:
— BUX i et 3 des médiatrices des arétes de chaque face,

solf : (2><2x6)><%=:}.2.

— pouy le site veprésenté en Fig. 8, nous avons :

HT =2 GH=2 soit:
) 2

V3

o r[ﬁ—i} =0,291 r

& 1a différence des structures compactes, on remargue Fp > Fy-

~a
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Véto

structures
cristallines

Cristaux ioniques

Rayons ioniques

Cristaux covalents
Cristaux moléculaives
Cohésion de ces structures

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Cristaux ionigues
@ Cas de CsCl (Fig. 1}

— structure cubigue de Cl-, Cs* étant au centre

“maillz s | jeet e 1cl, ® or
coordinence 8/8, @ os
IR )
A Fig. 1
& Cas de NaCl (Fig. 2)
- structure c¢.f.c. de CI-, les Na* en sites *
octoddriques ?
~maille : - ]
- T4Nat et 4C1, ® i‘a,
coordinence 6/6, o |
ry b = | E
4 e Y
2 Fig. 2

@ Autres structures !
— ZnS : structure ¢.f.c. de Zn®*, $* en sites tétraédriques {1 sur 2).
~ CaF, : structure c.f.c. de Ca?*, P~ en sites tétraédriques (tous).



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

2. Rayons ioniques

@ Hypothése de Pauling : si ions isoélectroniques

¢ Relation structure et rayons ioniques (composé A~C?)

~ coordinence 8/8 si 0,732 < <1
¥

— coordinence 6/6 st 0,414 <75 <0,732
.k

- coordinence #/4 si Tt < 0,414.

3. Cristaux covalenis
® Le diamant (Fig. 3)

® Cduréseay ~ structure ¢.f.c. de C avec ocupa-
cfc. tion de 1 site tétraédrique sur 2 par
C.
G occupant un
sila tétraddrique - naille & atomes
L
coordinence 4.
Fig. 3

Atomes
® guplan A

O Atomes
duplan B

Fig. 4

@ Le graphite (Fig. 4)
- structure en feuillets avec répartition hexagonale dans chaque plan,
- structure lache, moins dense.

4, Cristaux moléculaires

@ Type Van der Waals

~ 1, : maille ¢.f.c. déformée dans le sens de I, — maille orthorhombique.

— CO; : maille c.fc. avec deux orientations pour les molécules linéaires de
2



Auttres structures oristallines y

@ Type liaison hydrogéne
Cas de la glace (structure hexagonale), chague molécule H,0 ayant un envi-
ronnement tétraddrique (Fig. 5).
< Moléculs H,0
. tiison co
valarte O~H
" & -- H Ligison hydrogéne

Fig. 5

8. Cohésion de ces structures

€ Liaison lonique

- interactions électrostatiques entre anions et cations,

~ tres forte cohésion et solides isolants.

@ Liaison covalente . , o
ste en c_ommux_ird"électrons — électrons localisés (d_iagr:lant) etgrandecokéa
sioh. B U ‘

€@ Liaison iﬁtermﬁeléctﬂajres (Van der Wazls et hydrogéne)

Liaisons laches et faible modification des molécules par rapport & P'état
gazeux — isolants, faible cohésion.




BAREME DE NOTATION
+1 : véponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, on
rvéponse exacte non justifide,
-1 : véponse fausse.

NOTE suv 10 ¢ veiiicviiiiiiiinnnin

AUTO-CONTROLE

© Répondexz a ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

© Cristaux ionigues
1. La coordinence de I'ion chlorure dépend de la charge du cation.

2. Dans les deux structures {CsCl et NaCl), on peut inverser les jons de signes
opposés.

e Rayons ioniques

3. La mesure de la masse volumique de NaCl permet de déterminer les
rayons ioniques.

4, Un ion s'entoure du maximum d'ions de signe opposé de fagon a obtenir la
plus grande interaction.

@ Cristaux covalenis

5. Le diamant a une structure ¢.f.c. d'atomes C avec occupation des sites
tétraédriques,




Autres structures cristallines

6. Le graphite est moins compact que le diamant 2 cause de T'éloignement
des feuillets,

® Cristaux moléculaires
7. La maille du diiode solide renferme 4 molécules par maille.

8. €0, (; ; est une structure compacte de type c.fic.
9. A cause de l'environnement tétraédrique de chague molécule d'ean, la
glace a une structare cubique.

¢ Cohésion de ces structures
10. La liaison dans les cristaux covalents est de type covalente,

Réponses

1. Non, car coordinence 8 dans CsCl €t 6 dans NaCi (cation monovaient).

2. Oul,  dans la description de celles-ci, on peut inverser les rdles de I'anion et dy i
cation, :

3. MNon, la connaissance de P permet seulement de calculer la somme des tayons
ioniques. .

4. Non, cavintervient la taille des ions (aspect géométrique).

5. Nom seulement la moitié des sites tétraédrigues est utifisée.

6. Omﬂ 'sloignement des feulilets paralléles entraine une moindre densite.
7. Oui, on obtient e méme contenu gu'une matie métallique o.fc.

8. Non, Ees molécules de CO, &tant relativement éloignées les unes des autres
(eristal moléculaire). :

8. Non, Ilaglace a une structure hexagonale,

10. Oui,  la mise en commun d’électrons se faisant selon la théorie de Lewis.



EXERCICES ET PROBLERIES

CRISTAUX IONIQUES

1. Monoxyde de fer

L'oxyde FeQ a la structure NaCl. Décrire celle-ci. Le paraméire cristallin vaut
a = 0,430 nm. Cette valeur est-elle en accord avec les rayons ioniques : » (Fe’*)
0,075 nm et ¥ (0% = 0,140 nm ?

& I s’aglt done d'une structure lonique type 6,6, qui peut étre décrite de fa fagon sui-
vante : structure e.fe. d'ions 02, les fons Fe®* occupant les différents sites octa-
édrigques (voir Flg. 2).

Par exempie, I'ion Fe?* occupant le milieu d'une aréte de longueur a (site octa-
édrigue) est en contact avec les deux fons 07 situds aux extrémiiés de cette ardte,
soita=2(r, +r)dol:

o m% = 0,215 nm,
A partir des rayons ioniques donnés, on calcule :
g+ r = 0,076 + 0,140 = 0,215 nm.
L’aceord est excelient.

2. La cuprite

< La cuprite, Cu,0Q, cristallise dans le systéme cubique : les ions 0% constituent
“7 un réseau c.c. et les jons Cut occupent le milieu de 4 des 8 demi-diagonales
7 du cube.

104



Autres structures cristallines

]
g

a) Quel est le contenu de la maille ?

b} Calculer la coordinence de chaque ion.
¢) Calculer le parametre cristallin, la densité de la cuprite valant d = 6,0.
B Cuy0=143,1 @ mol-l,

a) Il y a dong deux 02 par maille (structure c.c.) et 4 Cu* {occupation de la moitié
des demi-diagonales) ce gqui correspond bien 4 la stoechiométrie Cu,0.

B) 02, situd au centre di cube, est entouré par les 4 Cu* (milieu des demi-iago-
-nales), soit coordinence 4.

Cu*, sttué au milileu d’une demi-diagonale reliant deux 0%, a la coordinence 2,
1l s'agit donc de la coordinence (2, 4), le cation étant toujours cité en'premier.

2m

&) La maille contient 2 (Cug 0%, soit Py a étant lo paramétre cristallin
a

(p, masse volumique, vaut 8,0 g cmr3),

i
Comme m = W on caleute facilement :
. Ny

/3
ax= [m}l = 4,28 10~ cm
s
- a=0,429 nm.

3. Mﬂnoxyde de titane

21 Un certain oxyde de titane, TiO, cristallise dans le systéme NaCl : a = 0,148
i num pour le parameétre cristallin et p = 5,0 g cm™?. Ces valeurs sont-elles com-
patibles ? Proposer une explication. On donne : TiO = 63,9 g mol,

i s'agit d'une structure e.f.e.' d'ions 0%, les lons Ti2* accupant les sites octa-
édriques (blen sut, on peut inverser le rile des fons 02" et Ti%*). Il y a donc 4 (TI%* +
02-) par mallle. .

L.a masse volumique {calculée sur une maille) s"écilt : : i

_Am _ M
a® N,\a3

Cetie expression permet de calculer la masse volumique a partir du paramétre cris-
tallin a = 0,418 nm donné : on trouve 5,81 g cny

On constate gue ia valeur expérimentale donnée (5,0 g em™3) est nettement plus :
faible, donc fes deux valeurs indiquées de a et de p sont Incompatibles avec ia strue- - :
ture pmposée.

Pour trouver une explication, faisons le calcul suivant : a partir des valeurs expéri-
mentales de a et de p, calculons le contenu d’une maille, soit p entités TiZ* + 02 ;

p il pNAa
p: —)p:
NAas M

On trouve p = 3,44, c’est-a-dire que la maille contient moins d’ions Ti2* et 02 que la

maille théorique : on dit que cetie maille contient des défauts de Schottky (vmr 2e
année) : lacunes en Ti*t et 02,

b a1



BXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

4. Eiude d'un spinelle

2 Le spinelle Mg AL O, est un composé ionique Mg2+, A3+ et O2-, ces derniers
: ey 4

constituant une structure ¢.fe.

a) Déterminer les entiers x et y.

“ b) Les ions Mg?* occupent des sites tétraédriques et Al3* des sites octa-
¢ édriques. Calculer le raux d'occupation de ces deux types de sites.

a} Traduisons I'électroneutralité de la structure jonique :
2X4+3y=8,
Une seule relation permet de trouver x et ¥ qui sont des entiers. Cetie relation paut

s'éetirve 1 x = 8-3y .

On constate que ydoif &tre pair powr que x soit entier @ y = 2 {premidre valeur paire
non nulle), x = 4.

C'est la seule solution car 8 — 3y doit &lre positif seit ¥ < —g

La solution est done : Mg2* A3 03~ ;lou'r ume maille.

bv} Dans une maille, contenant 40%-, ilya:

- 8 sites tétraddriques contenant 4 Mg2* — faux d'ocecupation = %l

— 4 sites tétraddriques contenant 2 APY — taux d’accupatr'ah =

b=

sy

¢ Structure de la magnésie MgO (type NaCl)

% Le rayon de Iion oxyde 0% est »_= 140 pm. La magnésie cristallise dans un

réseau ionigue de coordinence (6,6), d'aréte a = 420 pm. Calculer le rayon da
Mg?*, r,, et montrer que le contact anion-anion est impossible. Quelle est la

. compacité de MgO ?

Faisons le schéma d’une face de la maille
cubique (Fig, 6). Le contact mixte impose sur
utie aréte :

a=2{r, +r)=r =76 pm.

On constate que selon la diagonale :

4r =580 pm < av2 = 594 pm,

Fig. & il ne peut y aveir de contact anion-anion.

Par définition, la compacité C est égale a :

N+(4/3'rr rf)+N_(4/3w r,?)

33

Comme i s'agit d’un double c.f.c., N, =N_=4.
Henrésulte : € = 70 %,

» Constanie de Madelung (cristal CsChH

/i » Dans le modele de la paire d’ions Cs® + CI©, 'énergie électrostatique est de
b la forme

166




Autres structures cristallines ;

Te ¢ (+e)(-€) i
Ml oo |
Q

+ Pour un cristal, si nous isolons fictivement Cs@ par exemple, 11 faut tenir
compte de toutes les charges environnantes, soit ;

= Z gt
(r) 411 €y

Montrer que I'énergie potentielie d’mteraction d'un cristal ionigue peut se
mettre sous la forme

r : distance Cs® C1© la plus proche

e"M
Uy = —=—— avec s ,
M : constante caractéristique du cristal.

4176{)?“

On calculera M en se limitant & ses deux premiers termes.

Vis-a-vis d’un Cs?, H y a alternance d'anions et de cations.

On rencentre successivement

(Fig. 7): e ey

» & la distance ¢ (soit 6“2“* a oCr 4 ; ’ :
I'équilibre du cristai), 8 anions CI~; * Cs Poe P
-2 Bovnnen B S N
* 3 la distance -7 (soit a), 6 : -
'\/’g ( )r ’,' -

cations Cs™*, _
= ete. ' . Fig. 7 :
On peut donc mettre Pénergie {pour une mole d’ions) sous la forme @ i

U _Npe _§g+ Be +-‘
" 4neg| r 2043

WM est une suite alternée convergente caractéristique du cristal.

- Limitée 4 ses deux premiers termes :
M=280+..

Le caloul complet donneralt M = 1,763...

» Compacité de la fluorine CaF,

% On rappelle que la fluorine a une maille cubique constituée par un résean
c.fic. dions Cat avec occupation de tous les sites tétraédrigues par les ions F~.

a) Vérifier la steechiométrie et préciser la coordinence du cation puis de
l'anion.
b} Calculer Ia compacité sir, =rp2. =99 pm et v =rp. = 133 pm.

Dans une malile ¢.fc., il v a 4 jons Ca®* et 8 sites T done 8 lons F. On vérifie la
stoechioméirie CaF,.

Chaque caﬂ*_est entouré par 8 ¥ ; coordinence 8.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Chaque F~ est dans un site T : coordinence 4.
CaF, : coordinence (8§, 4).

La compacité s’obtient aisément ;

N_[4/sm_3)+N+(4/3wf)
33

sachant gue le contact mixte (Fig. 8) impose ©

-g—\/iz 2(r, +¢.),
el

NE)

solt g = (r, +r.}=536 pm.

iFvient :
Cr62%

CRISTAUX COVALENTS

5, Ftude du silicium

# Le silicium cristallise dans le méme systéme cristallin que le diamant.

Calculer le rayon de Vatome sachant que la masse volumique du silichum vaut

p = 2,33 g e, Comparer avec Yatome de carbone, r = 0,077 nm, et expliquer

la différence.

Si = 28,1 g mol-l,

% Rappelons donc la structure : il s'agit d'une structure ¢.f.c. de 8l avee gcoupation de
la moitié des sites tétraddrigues ce qui conduit & 8 atomes de siliclum par maitie

{4 en situztior c.f.c., plus la moitié des 8 sites téiraddriques, soit encore 4). La
masse volumique s'écrit done (relative & une maille) :

/3

T

_Bm 84 a=|BM
a° N, a3 piy

a étant le paramétre cristallin.

En traduisant le eontact de I'atome en site {éiraédrique aves sas 4 voising :

a3
2

=4r (diagonale du cube d’aréte g—), on déduit :

Jem
TN, 8’

Lz calcul numérigue condult 4 r= 4,48 20~% em = 0,118 nm.

75 = 0,118 nm > £, = 0,077 nm.

L'atome de silicium est done pius gros que 'atome de carbone, ce qui caractérise
bien I'évolution selon une colonne de ia classification périodique.
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o Enthalpie de sublimation du silicium

¢ Le silicium a une structure analogue 2 celle du carbone diamant.
L'enthalpie de sublimation est de 450 kI mol~!. Quelle est Yénergie dune liai-

i son covalente Si-Si ?

Dans e silicium cristal, tous les atomes de silicium, occupant des sites 2éfra-
édriques, sont tétrafiés a d’autres atomes de Sl. On retrouve Ia tétravalence et la
géométrie tétraddrique usuelle du carbone. Le passage Si{s) - Si(gj s'accompagne
de [a rupture de toutes ces lialsons covalentes, :

Donc pour une mole d’atomes de silicium, chaque liaison étant commune & 2
atomes, i vient (4><—:—=2):

Agp HO = 2 D¢ = Dy o, = 225 ki moiL,

6. La cristobalite

Une variété allotropique de la silice, $i0,, appelée cristobalite a la structure
suivante : les atomes de silicium sont placés comme ceux du carbone, dans le
diamant, avec un atome d'oxygéne entre deux atomes de silicium.

a) Quel est le contenu dune maille ? Bn déduire le parametre cristallin a, la
densité de la cristobalite étant d = 2,32. (810, = 60,1 g mol-1),

b) Déterminer a coordinence de chague atome.
i ¢) Comment expliquer la stabilité de cet édifice tridimensionnel ?

@) On a donc 8 atomes de silicium par maille (4 pour la structure c.f.c. et 4 sites
tétraédriques).

Chaque atome de 8], en site tétraédrique, est enfourd par 4 0 soit 16 O pouwr la j
maille qui contient donc 8 $i0,. La masse volumigue s’éerit done :

/3

_8m _ 8M "[am
pNy

En prenant p = 2,32 g em™® et M en g mol-1, on calcule :

a = 7,01 10-® cm, soit a = 0,701 nm.
b) Chaque Si est entouré par 4 O et chague O par 2 Si d'od la coordinence 4,2.
¢) En modéle hidimensionnel, on peut écrire {Fig. 9) : l

— §i (1% - 262 2p° — 35%3p? ) est téiravalent grice a ses 0
4 e de valence et échange 4 liaisons covalentes aveé les I
4 0 voisins. - —8i— g —
-~ De méme, chaque O (152 - 2522.04} est divalent et o

échange 2 lialsons covalentes avec les 2 Si voisins., l

Ces liaisons covalentes, localisées, réparties dans tout
I"'espace expliquent Iz stabilité de la cristobalife. " Fig. g
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CRISTAUX MOLECULAIRES

7. La carboglace
* La carboglace (CO, solide) a une structure ¢.f.c., les neeuds du réseau érant
¢ occupés par les mofécuies de dioxyde de carbone.

CO, = 44 g mol~! et d (densité) = 1,56.

Calculer le paramétre cristallin a et en déduire la distance d entre les
carbones de deux molécules voisines. Comparer d & fa longueur de la liaison
& C-—0,1 = 0,12 nm, de la molécule CO,. Expliquer cette différence.

4 La maille c.fc. contient 4 maléctles ce qui permet de calculer |2 masse volumigus
P!

/3
p= 4m3m~>a=[ﬂ avec p=1,56¢ cm 2,
NAa pNA

On caleule numériquement ; 2 = 0,572 nm.
Les molécules fes plus rapprochées sont au cenire d'une face et au sommet du cubse
soit a2 =2d — d = 0,404 nm.

Cette valeur est prés du quadruple de la distance interatomique, ce gui montre que
les molécules CO, sont assez sloignées les unes des autres a I'état sollde {cohésion
par linisons de Van der Waals).

8. La glace

La glace peut étre décrite de Iz fagon suivante : soit une maille de type hexa-
gonal compact de molécules d'eanr. On lui superpose une 2°® h.c. déduite de i

3e
précédente par une translation de 5 {c étant la hauteur de la maille).

Préciser le contenu de la maille (celle-ci étant constituée par la maille initiale
dans laquelle 1l faut ajouter la contribution due 2 la translation).

La densité valant 4 = 0,92, calculer la distance ia plus faible entre deux

=4
[}
3
&
o
o
‘%
g
g
s}
B

3 ~ Envisageons le réseau cristallin de fa glace
> dans lequel les molécules d'eau d’'un réseau h.c.
sont représentées par des points o (Fig. 10) : ¥
s'agit d’un prisme droit 3 base losange. Par trans-

@
-

a1 lation de E’:mcw, vers le haut, les molécules 1, 2, 3,

e i10 4, 5 deviennent 6, 7, 8, 9 et 10 (molécules
notées X sur la Fig. 16).

- Précisons le contenu de la maille : on trouve 2
mofécules par maille de {a structure h.c. (les
moiécuies du sommet, communes & 8 mailles

L R nn! EEEEERR.
=]

-------- Rt AALEELS I
! X7 i
6 soit 8 x ) phus fa molécule interne n® 8). Il faut

53
EN

ajouter les molécuies X ! 8, 7, 8, 9 complant

i
pour Z et la molécule 10). Au total, la maille

Fig. 10 contient 4 molécules d’eau.
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~ Chaque molécule d'ean a un environnement tétraé-
drique : par exemple, la molécule 10 est au centre
d'un tétragdre régulier constitué par les molécules
5, 2', 3’ et 4’ (Fig, 41). ‘

ta distance entre 5 et 40 vaut d = %‘Eet entre les

molécules 2’ et 3’ a (de méme entre 2’ et 5). Dans
le triangle 5-10-2', Pangle 5-10-2' = 109°28°
(tétraddre régulier) d’oii :

109,47 , € .1,634.
2 a

a=2d sin

Fig. 11

_4m 18 23
La masse volumique vaut p= Ty avec m = N 2,99 107 g,
A )

Le velume v de ka maille se calcule par v = ¢ s, s étant la surface du losange 1, 2, 3,

4 soit s = a° ces 30° = 0,866 & et v= 0,866 ¢ 2° = 1,412 28,
4m 3 4m
Pe p=———a" =
P= 1,412

=9,21 10 %cm3 - 3 = 0,452 nm.

On déduit d = —:mc = vg x1,631 a = 0,276 nm

S . ] d= 0,276 nm. _
C'est la plus faible distance entre deux atomes d'exygéne.

PROBLEMES DE SYNTHESE
o Ftude d’un cristal ionique BaTiO, ESEM

t2 Le titanate de baryum BaTiQ,, posstde des propriétés ferroélectriques, sa tem-
t pérature de Curie est de 393 K, En premiére approximation, c'est un cristal
iomique. Il possede la structure de la perovskyte (CaTiO;). Le but de cette par-

tie est d'étudier quelgues aspects de cette structure.

1) La structure peut étre décrite de la fagon suivante : les ions 0% et les ions
Ba?* forment un cubique A faces centrées, les centres des ions Ba?* étant aux
sornmets du cube et les centres des jons 04 étant au milieu des faces, les ions
Ti** occupent le centre du cube. Faire un schéma de la maille et préciser son
contenu. : .

2) En se limitant & une seule maille du réseau, faire trois schémas élémen-
taires indiguant la position des cenires des ions :

a. Sur un plan correspondant & une face du cube ;

b. Sur un plan paralléle au précédent décalé de a/2, a étant Yaréte du cube et
donc le paramétre de la maille ;

c. Sur un plan contenant deux arétes parallzles n'appartenant pas 2 une
mame face du cube.

Il n'est pas dermnandé de faire des projections mais de représenter les centres des
atomes effectivernent présents sur les plans indiqués.

3} Quelle est la coordinence des ions titane et des lons baryum (vis-2-vis des
> anions 0%) ? B o
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% 4) Dans une structure idéale, les anions sont tangents aux cations. Montrer
que dans ce cas il existe une relation entre les rayons ioniques :

¥ (Bal+) + 7 (0% = & [r (Ti%) + r (0*7)]

. et déterminer la valeur de k.

. 5) En réalité les rayons ioniques (dans I'échelle de Pauling) sont les suivants :

Ton Titt Ba?¥ 0%
7 (pm) 68 135 140

a. La relation précédente est-elle vérifige ?
b. Quels cations sont, en réalité, tangents aux anions ?

6) Une confirmation expérimentale est recherchée par une mesure de masse
volumigue. Celle du titanate de baryum est de 6,08 g/em?.

a. Calculer le parametre de maille a.

b. Evaluer ce paramétre de maille dans 'hypothése du modeéle ionique en
admettant que les fons Fi%* sont tangents aux ions 0%~

¢. Que conclure quand 4 la nature de la Haison ?

Donndes : Masses atomiques en g/mol
Ti: 47,90 Ba:137,34 0:16,00 N, = 6,02 10%* mofi.
& 1) On a représentd une maiile en Fig. 12,
Le contenu de cette mallie est le suivant :

i wm/gf”jww Ba?: Bx =1
| : | i 8
| oy — -
A= A o%: Ext=3
& I mob] e 2
e .. 4 —_ =
‘; i —: : 1
i s so0it ta stoechiométrie BaTi0,.
s ==
0 Ba* @it
° O : Fig. 12

2) On propose trols vues planes :

a. Une face du cube : Fig. 13.
h. Le plan médian : Fig. 14,
c. Le plan diagonal : Fig. 15.

<
. . ' ‘\\ ' P
N . a ' “ H P
N - } ~
x & sl
a - = - -4 22 R = R
fﬂ\ 1 f’¢(\
-, ~ h - ! .
e . ! L ! ~.
P4 N n -7 ! .,
& &
Fig. 13 Fig. 14 Fig. 15

3) Les ions TI% sont entourds par 6 02~ 3 |z distance a/2 {ou encore Ti** occupe le
centre d'un site octaédrigue vis-&vis des 0%),

a
Par contre, les ions Ba2* sont entourés par 12 02 i la distance EJE .
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P (T =8 ot i (Ba?)=i2

4) Le contact mixte anfon-cation conduit aux relations :
° Selon la dlagonale d'une face : 2 {fyz. + fge) = a«fi ;
° Seion la diagonale du pian médian : 2 (Fpe + Tz} = &
L'élimination de a conduit a :

Fgazs H g2 =«f§ (f.nm +lg2. ), soit k=2

rﬂa2° + foz- .
B.a) 5i Von calcule le rapport —~2——2— avec les valeurs de Pauling, on obtient :
T My tipe : .
Kexp =1,322 < <2 =1,414.

La relation nwest pas vérifide, donc les deux sortes de cations ne sont pas tangents
@ la fois aux anlons.

5.J) On peut penser que les lons Ti%* &tant plus petits et plus fortement chargés
créent un champ électrique (en —%) plus intense et qu’on assistera done au contact
r

de Ti** et 02, Cela traduit le pouvoir polarlsant pius fort de Ti**/Ba?*,
G.a} L.a masse volumique est par définition ;

On en déduit : 2 = 399 pm.

€.1) Dans I'hypothése du seul contact Ti** et 07, on obtient, d’aprés Iz Fig, 16, et
les rayons de Pawding :

a=2 (rn,u +rye }=4:_l.6 pm

V2

Pya2 + g2 =275 pm <aw§-.m294 pi.

Le modéle lonigque donnerait :
a=4186 pm.

Fig. 16

8.c) La correspondance n’est pas bonne : la Haison n'est pas purement jonique mais
partiellement covalente. Pouvolr palarisant du cation Ti** et polarisabilité de V'anion
0%~ font que le nuage &lectronique de 0% se déplace vers Ti%* et la distance mini-
male d’appreche diminae.

s Etude de cristaux métalliques et ionigue
de la chimie du thorium ESEM

Le thorium Z = 99 fait partie des éléments appelés actinides. Ce probieme
propose d'étudier deux aspects.

Th:M=23204 grmol! O:M= 1600¢g mol-! N, = 6,02 1023 mol-l.
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E Fiude du métal Th

Le thorium existe sous deux variétés allotropiques,
- le Th,, qui cristallise en cubique 4 faces centrées d'aréte a = 508 pm,
- le Thy qui cristallise en cubique centré d'aréte a’ = 411 pm.

1) Calculer le rayon métallique du thorium selon sa variété », ou g

2} Calculer la masse volumique de chaque variété p, ou g,

3) Comparer, apres les avoir définis, la taille dun site tétraédrique dans le
Th, ou le Thy.

¥I. Btude de la thorine Fh,

La thorine intervient dans la préparation de nombreuses céramigues. Son
haut point de fusion 3390 °C en fait un matériau réfractajre intéressant, en
particulier pour la construction des enceintes des réacteurs nucléaires.

o Le cristal steechiométrigue

La thorine cristallise dans la méme structure que CaF, ot les ions Th** jouent
ie role des ions Ca* et les ions 0% celui des ions F-, Définir cette structure.

1) La masse volumique de la thorine est p = 9,86 g cm™3. Calculer le para-
meétre de maille @ © aréte du cube représentant la maille conventionnelle.

2) Les rayons ionigues attribués 2 Iion Th* et & Fion 02" sont respectivernent
119 pm et 124 pm. En déduire une valeur théorique du paramétre de maille,

3) De la comparaison des deux valeurs obtenues pour le paramatre de maille,
déduire quelle peut étre la nature des liaisons entre Th et O dans le cristal.

¢ Le cristal réel

En réalité la thorine est non steechiométrique et sa formule (pour la variété
rouge) est ThO, .

4) Deux hypothéses sont cohérentes avec cetie formule : un excés d'oxygéne
ou un défaut de thorium. Indiquer dans chaque cas le type de défaut qui
serait présent,

5) Le paramétre de maille réel établi par diffraction de rayons X est
a = 559,53 pm : En déduire quelle est la bonne hypothése.

¢ I ke métal Th

1) Représentons un plan d'encombrement maximal du Th, (Fig. 17 : plan d’une face}
et du Thﬁ {Fig. 18 : plan diagonal).

Fig. 17 45, = a2 Fig. 18 4ry = a'+/3

a«[é a J§

On déduit v, =T =479,6 pm =t N m—-—4—=178,0 pm.

Les rayons métalligues sant peuw différenis selon fa structure,
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2) La masse volumigue d'une maille de type cubique est par définition : i
_m _NM '
¥ M A aa

p
avec N nombre d’atomes de masse molaire atomique M inclus en propre dans la
maille.

i i
e Pour th, (e.fc.), nous avons N, = {8 x -5) + (6 X 5] =4,

N, M
soit po = —2—1 =11,76 10°kg m >,
Nya® ——————

o Pour ThB {t.¢.), nous avons Nﬂ £ {8 X %) ko 2,
Ny

soit pg = ﬂ_g' =11,10 10%Kg m=,
Ny a' S EEEEEeE———

“On temargue gque la styucture o.f.e. compacte est la plus dense.

3} Dans une structure c.f.c., arn
il existe 8 sites T au centre
des 8 petits cubes élémen-

Ly, @ "
taires d'aréte ry consti- ¥

tuant fa maille : Fig. 19. La
vue du plan diagonal permet

a\

de calculer la tallle du site. L ;
. |
) |
2 thy)=a— X Site T i
o a E e Th
b= 2ofB gy = (/8 - 2)
4 4
7= 40,4 pm.

= Dans une structure c.c., il existe des sites T au 1/4 et 3/4 des deux médiatrices
des arétes de chague face (Fig. 20).
| .
|
I

!
l 2
SR

. ! o Fig. 20

i .
Par face : 2 médiatrices — 4 sites Tx %; au total : G x4x 3 =12 sites T.

Le plan médian permet de calouler vy :

2 a2 a2 5-,2
2(r'.r+rg):davec _d = gt +M"EMWHH



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

soit r‘«;:%(«@—v@}: 51,8 pm.

Comme prévi, la structure la moins compacie est celle gui a les sites les plus
grands.

8, La thorine ThO,

La structure de fa thorine correspond & celle de la fluorine CaF,, soit :

c.f.e. de T avec occupation de tous les sites T par 02~

On vérifie {a stoechiométile Ti0, :

Nypas = & (6hc) et Nyo_ = 8 (B sites T dans e.i.c.).

1) On déduit I'aréte 2 de 1a masse volumigue :

o= &g, + 8By

3 = a = 562,5 pm.

My

2) Dans le medéle jonigue, il ¥ a contact mixte anion-catton. Si Fon considére 3
maille (Fig. 19 oit 02~ occupe le site T constitué par les 4 Th**), nous avons :

a3
—-"-5-_ wZ(fThu +f°z..)

D'oit: a=561,2 pm.
3) Les deux valewrs de a sont compatibles, Le modéle est done quasi convenahle. La

liaison est donc une laison jonigue (interaction électrostatigue de tous fos fons du
réseau).

4) La thotine est non stoechioméliique : ThO,, ..
On peut I'interpréter :

¢ soit par un excés d'oxygéne ! certains sites fibres (donc nécessairement siles
octaédrigues) du réseau c.f.c. de Th? sont ocoupés par des 0% {li s'aght d'un
défaut dit antiSchottky) ;

o 5oit par un défaut de thorium : certains nesuds du réseau e.fe. sont vacanis en
Th (If s'agit d’un défaut dit de Schetiky).

5) L'expérience donne z,,, = 559,53 pm soit une valeur inférieure & Ia valeur calcu-
iée précédemment. Cela iefute Ia premidre hypothése du 4) car la présence d'D?-
dans les sites 0 augmenterait nécessairement le paramétre de maille a.

On peut done retenir la seconde hypothése : défaut en Thit,

Remarque : une formule plus parlante serait Thi_yoz. Les donndes expérimentales
simultandes de a = 559,53 pm {rayons X) et p = 9,86 g om® {thermodynamique)
permettent de déduire y:

_A(L-y)My, +8M,
NAEB

=y =0,018

s0i¢

Thyggp Oy o Th Oy gaq
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CHAPITRE 16

Lois
e vitesse

La cinétique chimigque
Vitesse d'une réaction
Influence des concentrations
Influence de la température

4
B
b

ABREGE DE COURS/FORMULAINE

1. La cinétigue chimigue

& Objet : évolution au cours du temps d'une réaction chimique thermodyna-
miguement possible.

& Deux types de cindtigue :

~- homogéne —» sysidéme monophasé,
- hétérogene — systéme diphasé.

@ Facteurs de la cinétique :

- concentrations,

- température,

— catafyseur,

2. Vitesse d'une réaction
(réacieur fermeé, isotherme)

@ Avancement de laréaction v Aj + v, Ay + .o \z’l AV A+

dni 1 . v; coefficient algébrique,

vy (> 0 si produit, < 0 si réactif).

==, +v; & avec E=E (1)

1i8



Lois de vitesse ¥

& Vitesse de la réaction

1 de

= — 23§ 'V volume du systame.
V dt 4

Si Vest constant : p:ii(ﬁi =_Lic.l_
¥ dri v 14 dt

_LAA] 1 Al
wodt v, dt
_d[ay] 1 d[Ay]

- 'U']_ dr V‘z dt

3. Influence des concentrations
® Loide Van't Hoff : si

P kﬂ [A; ]Ev"[ pour espéces réagissantes

avec k = k (T) : constarnte de vitesse.

'if:;Tc]:—[[Az Fi

® Ordre d'une réaciion :

: ordres pamels et p= 2 jo% ordre total.

ir

Si loi de Van't Hoff vérifiée, p; = |v !, Ia réaction peut étre élémentaire (une
seule étape microscopique),

& Dégénérescence de Vordre : si exces de 'un des réactifs, sa concentration
reste constanie.

4. Influence de la mmp@mtum

@ DPonnée expérimentale : k = k (1) avec v= k}:'m , eoefficient de tempéra- :
ture ; ¥ = 2 {assez souvent). K I
@ Toi d’Arrhénius
dink E =
B = RT
T Rp? ou k=Ae

E » 0 : énergie d'activation,
A: facteur de fidguence,
R est la constante des gaz parfaits (PV = nRT).
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BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 oooiiiiiiiiiiiiicann

AUTO-CONTROLE

o Répondez A ces dix tesis par oui ou par non en justifiant en guelques
lignes la réponse.
2 La cinétique chimique

1. La cinétique a pour but I'étude des différents paramétres d’évolution d'une
réaction impossible thermodynamiquement.

2. En cinétigue homogeéne, la réaction s'effectue sur une surface.

@ Vitesse d'une réaction

3. L'avancement d'une réaction s'exprime en mol.

5. Pour H,0, —+ H O_L_l_o ona: _,d[HZOZ]W
22 2 i) 25 o 7




Lois de vitesse

e Influence des concentrations

6. La réaction, RCl + OH" -» ROH + CI~, est élémentaire car sa loi de vitesse
est v =k [RCH [OH".

7. Dans certaines conditions, la vitesse de la réaction CH Cl + OH" —
CH,0H + CI" est indépendante de [CH3OH] alors que Yordre par rapport a
CH3OH est un.

8. L'ordre de la réaction H, + Br, — 2 HBr vaut % car la loi de vitesse est
172
H, B
L0 L

i)
1+ kK [Brg ]

¢ Influence de la température

9. Le coefficient de température yest tel que: 0 <y < 1.

18. La relation d’Arrhénius traduit Vinfluence de la température sur la
constante de vitesse.

Réponses

1. ANom, une réaction thermodynamiquement impossible ne peut jamals se pro-
duire.

2. Non, celle-ci a lieu dans tout le volume du systéme réactionnel.

3. Oui, car di=—~ dn, en mol et v, nombre pur.
i i

d[o
4. Non, car v=i@i=2—1i][v,=+% pouy 02].

v, dt dt
5. Oui, ocar .—.lf‘g.f_____%__zd[od_

6. Non, car une réaction élémentaire suit fa lol de Van't Hoff, la réciproque
n'étant pas toujours vraie,

7. Qui, carv=k[CH;0H] [CI"]P = I’ [CI"}F si [CH,0H] »> [CI"]:Hya degenere&
cence de {ordre.

8. Non, car cetie réaction n’a pas d'ordre au cours du temps, Seul Pordre initial
serait de 3/2.

9. Non, cark(T}croitavecTety > 1.
E
10. Oui, d’aprés ia loi d’Arrhénius k= Ae AT,

Y



EXERCICES ET PROBLEMES

PRELIMINAIRE : &

o Avancement de réaction ef taux de conversion -

Soit la réaction : 2 NH; "*"“;"Oz - 2NO+3H,0

a} i nous partons d'un mélange équimolaire de NH; (n mol) et O,, exprimer
a Finstant ¢ les quantités de matiére en fonction de » et de I'avancement &.

b) Préciser la composition du systéme au temps ty,, c'est-d-dire au moment
ol la moitié de 'ammoniac a réagi.

¢) On dispose désormais 4 ¢ = 0 d'un mélange steechiométrique 2n (nol) NH,
+ 2,5 n {(mol) O,. Donner un tableau d'évolution utilisant le taux de conver-
sion 7.

4 =) Nous utilisons la définltion de £ : Ay = Ao+ Vg &

2NH3+ 202 —>2N0+3 H20
Et n n

instant ¢ n-2¢& n- gg 2& 3t
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Lots de vitesse

b) Le temps £; /2 cortespond & 2= g«, soit £= % f

2 NHg + 202 2 NO +3 Hy0

instant &, /» _g —g—n g %’1

¢} On travaille en proportions stoechiométriques et le taux de conversion est le
méme pour tous les rdactifs.

_ uantité de NH, ayant réagi 2t ¢

T ThHg quaniité inltiale “2n »n
5
ZNI‘Ea -+ 502 ey 2N0+3H20
El 2n -gn

instantt 2n(1-<) 2,5n{i-1) 2n+v  Bnx

¢ Avancement final de réaction

Un réacteur isochore (V = 1 L) et isotherme (¢ = 20 °C) contient un mélange
équimolaire d'air et de dihydrogéne sous une pression de 1 bar. If se produit
la réaction : .

2 H2(g) + 02(3) — 2 H‘-,_O(g)

On mesuxe & I'état final Py = 0,70 bar. R = 8,314 J K mol-.
a} Déterminer la quantité totale (notée 10 1y mol) infroduite 4 I'état initial.

b) Montrer que la valeur de la pression finale prouve que la réaction a été
totale.

@} On part donc de 5 ny mol d’air et de & 1, mol de H,. Comme {'on peut assimiler
Pair au mélange 80 % N, + 20 % Oy, cela signifie 4 ny mol de N, et 1y mol de O,

D'aprés la loi des gaz parfaits : PgV = (10 ng) AT,
. ' soit 40 ng ~ 41 mmol.
) Nous considérons la réaction :
2 Hy g+ Op(g) > 2 Ha00) | Npy | Total gaz
t=0 Sny 1y g | 30ng
i Sng -28; no-£ - 2% 4ng |10 ng - 3%,

La mesure de la pression totale donne £,

RY _10ng -3
T L

P, =(10n, -3gf)—‘? TN

On trouve : £, n,,
La réaction a bien éié totale, le réactif limitant étant O,



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUF.

MESURE D'UNE VITESSE DE REACTION

1. Mesure d'une vitesse initiale
i On étudie la vitesse de la réaction Fe3* 4 I™ - Fe?t + —;« I,. Pour cela, on

i mesure x = [Fe?*] au cours du temps t et a 25 °C. On trouve !

i s 99 217 321 471 587
105 x, mol 11 22 46 63 91 109

Déterminer la vitesse initiale v, de la réaction.
¢ ia vitesse de cetie réaction s'écrit v = —(‘% : on peut donc tracer X = [Fe?t] = f (1)

et calculer Iz pente powr £ = 0 — ¥,

Cette méthode n'étant pas précise, posons x = £ ¢ {i), ¢ (£} &tant une fanction guel
congue de £ On paut écrire &

dx
¥ = e o () + T (1)
o () + (L)
Si nous faisons tendre ¢ vers zéro, cette expression devient :
X
vg = @{0) = lim —.
o =(0) -0 ¥
Dong, i suffit de tracer —;5 en fonction de § et d'extrapeoler pour = 0. On trouve 7

vy = 2,33 2077 mol 17 &t

2. Cas d'une réaction en phase gazeuse

Soit la réaction en phase gazeuse A — B + C. Cette réaction est suivie, &
472 °C, en mesurant la pression partielle de B (produit obtenu appelé iso-
préne), le systéme contenant au départ seulement A. On trouve :

t, min 1 2 3 5 10
Py, torr 0,40 0,76 1,69 ) 1,69 2,90

On donne 1 bar = 10° Pa = 750 torr et 1 atm = 760 torr.
* Caleuler la vitesse initiale de }a réaction.

& La vitesse de la vdaction est définie par v = f%?;l si on s'intéresse au produit formé B,

ta vitesse initiale & caleuler est donc : vy, = %[md;;sj -
0
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Lois de vitesse

P .
On peut opérer comme dans Pexercice précédent et tracer -f~ en fonction de &: les

3 premiers points étant alignés, on calcule facilement par extrapolation,

fmpi ~tim P 0,415 torr min*,
at t-»0 ¢

Il est nécessaire cie calculer RT (T = 745 K) avec les bonnes unités de fagon a avoir
v, en mol L1 min~* (on conserve Punité de temps de I"énoncé, a savoir la minute),
ce qui revient & calculer la constante R des gaz parfaits ainst (gaz dans Pétat normal,
c'est-d-dive Py = 1,013 bar = 760 torr, Vg = 22,4 Lmol 2 ot Ty = 273 K) :

tory

b~
PoVy _760x22,4
T 273

RN

On déduit RT = 48,5 107 torr L mol? et
¥y = 8,93 107 mol L2 min3,

L moit

w1

R= = 62,4 torr L mal ™ K

K

ORDRE D’UNE REACTION

3, Etude d’une réaction rédox

s Pour la réaction Fe + I — Fe?* 5 L I;, on a réalisé deux séries d'expé-
riences & 25 °C. 2

a) On mesure la wtesse initiale v de la réaction avec une valeur constante de
[}y = 3,45 mmol L~} et des valeurs variables de [Fe?+],.

{Fe¥*},, mmol L™ 1,42 7,51 17,31 24,21
vy pmol 11 g1 0,15 0,79 1,82 2,54

Déterminer Fordre partiel par rapport & Fe3+,

b) Cette fois-ci, [Fe3+}0 1,42 mmol L-! est maintenu constant et c’est [~ 1o
quid varie :

[1-9g, mmol E-1 3,45 8,31 11,82 14,11
v fimol L 51 0,15 6,87 1,75 2,52

Déterminer Pordre partie! par rapport a -
) En déduire la loi de vitesse et calculer la valeur de la constante de vitesse.

¢ @) Soit p et g les ordres partiels de la réaction, par rapport aux fons Fe¥* ot I~ dont
les concentrations Initlales valent respectivement a = {Fe3 lget b = {I“’]o. On peut
&crire, pour {a vitesse initlale de la réaction :

¥g = k aP b9, i étant la constante de vitesse 3 25 *C.

Dans cetie série de mesures, b étant constant, on peut done ecrire Yy = K a° avec
K'= b9, —_—




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

¥,
On constate que '—f est constant pour les 4 mesuves > p= 4.

On calcule @

Yo _pp9-x=0,40510"3s"1,
p 0,10510° "5

b} Cette fois-cl, ¢’est a qui est constant seit v, = k" M avec k' = ka.

L, . v,
Cette fois-cl, on vérifie facilement que ———g— = constante — q = 2.
b 17

Cetie valeur constante w'est autre gue k'’ = ka = 0,0126 mol™* L &%,

Remarque : si I'ordre partiel n'est pas « visible », il suffit de tracer In v, en fonction
de n b, La pente est q.

¢} Les ordres partiels valant 1 et 2, on peut écrite :
v, = ki a b2

¥

K
Du 1% tableau donnant k', on calcule k = - soit k = 8,82.
b

B

Bu 2° tableau donnant k', on calcule k = % =§8,87.

Les deux valeurs sont cohérentes. En prenant Ia meyenne, on {rouve :
k= 8,85 mol? 12 g2,

4. Mesure d'une pression partielle

i Soit la réaction gazeuse A - B + C.

a) Transformer la loi de la vitesse pour faire apparaitre P,, pression partielie
de A

b} A 530 °C, on obtient les résultats suivants : Py = P, 21 = 0.

log Py, f’g en tory 1,39 i,65 1,78 1,91 2,08
lag v {vy en mtorr min1} 3,85 4,19 4,38 4,50 4,66

{1 bar = 730 torn).
| Peut-on déterminer un ordre ? Calculer la constante de vitesse & ¢ = 530 °C.
@ Laloi cinétique se traduit, en appelant « Pordre de Ia réaction par rapport 4 A :
a{a]
o

= k[A]

Be "équation des gaz parfaiis, on déduit [A] = % soit :

.
o

d
JAPy =Py avec k'=
oE
o Dans le texte, ot d'aprés les unités, la vitesse infiale est définie par vy = _ggm"m
soit & t

vgu KPS —log vy =log K+ alog P,
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Lois de vitesse

En étudiant la droite de corrélation entre fog Py et log vy, on trouve :
fog vy = — 2,093 + 1,269 log Py, — o = 1,27,
{les unités powr v; et P importent peu pour déterminer Pordre a).
Cet ordre, qui n’est pas un entier, montre qu'il s’agit d’une réaction complexe.

e Calcufons k' : on aurait pu tracer la drolte de corrélation en exprimant PyenPaet
¥, en Pa min~ (ou Pa s1),
10°

i N
1 torr =ﬁ0~har =?§6?a =133,3 Pa, d'ol;

log P, (torr) = log P, {Pa) ~ log 133,3 = Iog_ P, {Pa) - 2,12.

1 prorr = 0,133 Pa, d'ob log v, (mrtorr min) = jog v, (Pa min-1) + 0,88 (car 0,88 =
- log 0,1.33),

La droite de corrélation devient donc (v en Pa min™ et P, en Pa) :
log vy =~ 1,478 + 1,27 log Py — log k' =~ 1,478
seit &’ = 0,033 Pa~027 minL

Remarque : la viale constante de vitesse est -k = k' (RT)®27, R = 8,314 Pam3 K2
moi = 8314 Pa L K1 moi-L et Fon déduit :

k= 2,30 (mot LY %27 min-2,

5. Ftude d’une polymérisation

% Une réaction de polymeérisation n M — P (P étant le polymére, par exemple
n CH, = CH, — (—CHy;—CH,—),)) a lieu en présence d'un initiateur, In.

a) On mesure l'influence de la concentration du monomeére, M, sur la vitesse
initiale de polymérisation :

{M]y, mol L 0,9 19 38 5,6 7,5
10% v, mol L1 51 0,16 0,32 0,66 0,98 1,32

Préciser lordre de la vitesse de polymérisation par rapport & M.

b) Dans une seconde série de mesures, [M], étant constant, on modifie la
concentration de Vinitiateur,

[In]y, mal L1 192 21102 | 4107 91072 16 1072
10% v, mol L1 571 09 12 1.7 2,6 34

Calculer Yordre par rapport 3 In. Donner Vexpression de la loi de vitesse.

a) Appelons p et g les ordres initiaux de la réaction de pelymérisation par rapport au
monomeére et & I"initiateur. Cela revient 3 écrire ia lof cinétigue :

Vg = k{M]§ [In3

Dans le 1°" tableay de mesure, seul {M], varie ce qui permet d"écrire v, = k' [Mif
avec &' = k [In}d. e,

La droite de conélation log v, = f(log [M,]) permet d’étabiir que
log v, = —- 0,760 + 1,00 log [i;] — p=1 : cinétigue du premier ordre par rapport

ay monomeére. On déduit log &' = - 0,780 solt k' = 0,174,
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B) Cette fois-ch, on peut éorire vy = k"[ln]] avee K" =k[M)y.

La droite de comwélation conduit & :
log 30% v, = 0,920 + 0,490 log [In], -+ g ~ 9,5.
G en déduit log &' = 0,926 ~ 4 = - 3,08 — k' = 8,32 104,
On a done, pour ia lof de vitesse :
¥ = K [Ml, (NS,

La constante de vitesse K se calcule & pariiv de k' et de X' : les concentrations de
[M]g et [in]y n’étant pas connues simultanément, le calcul ne peut &lre terminé.

INFLUENGCE DE LA TEMPERATURE

6. Influence de T sur la vitesse initiale

¢ Pour la réaction en phase gazeuse, A — B + C, on mesure la v1tesse initiale de
ia réaction, pour différentes températures avec [A]y = 5,8 mmol -1

1,°C 502 527 547 567
vy mmo} Lt 51 6,5 18 38 78

La loi d'Arrhénius est-elle vérifiée ? Calculer Vénergie d'activation. Calculer
1 également le facteur de fréquence si Pordre vaut un.

¢ Pour cetie réaction, on peut écrire ;

Vy = k af
avec a = [A], et p ordre nitial de Ia réaction.
3
La constante de vitesse s'écrlt k=Re BT,
E

Comme 2 est constant, on déduit v, = Ke R avec k'=A &P,

soit In v = In k'~ E
RT

o Pour vérifier 1a fot d’ Arrhénius, tragons la droite de régression linéaire ; on trouve :

I vg = 27,084 « avec vy, en mol L3s~%

24 880
T

On déduit : E = 206,7 kS molL,
Par ailleuss, In k' = 27,054 d'oii ¥’ = 5,62 1011 mol L1 52,

s Pour caleuler le facteur de fréquence A, il faut connaitre la constante de vitesse k,
done i'ordre de e réaction,

Sionadmet p= 4, on calecule A= g— = 8,68 10%%,

A= 9,68 1013 gL,



Lois de vitesse

7. Influence de T sur la constante de vitesse

La réaction 2 N,O5 — 4 NO, + O, est d'ordre 1. On mesure k pour différentes
températures :

1,°C 25 25 55 65
105, st 1,72 6,65 75 240

Calculer l'énergie d'activation et en déduire le coefficient de température 2
30°C. . ‘
E

4 5i cetie réaction suit ia lof F’Arrhénlus 1 k= Ae RT

E
mk=lnA- "T est une fonction affine de —:;

Cette hypothése est vérifide graphiguement et la pente de ia droite permet ¢e calcu-
ler E. ’
E = 103 ki molL.

12
L’'équation de la droite @’ Arrhénius s'&cyit ¢ In 105 k= 42,3 - 400 .

. T
AT =273 + 30 = 303 K, on calcule : k= 3,58 10551,
Le coefficient de température est donné par:

K(T +10) E_E__ 10E
K20 sty E B A0B _, 4y
ke T T RAaa0) T RT T RT(T440)

v =3,7.

¢ Energie d’activation d’'une polycondensation
Une colle rapide s2che selon une réaction de polycondensation en S miin a
20 °C, en 2 min & 30 °C. Quelle est I'énergie d'activation de Ia réaction ?

En appliquant la loi d’Arrhénius a la réaction globale et en considérant que fe temps
de séchage est proportionnet 4 la constante de vitesse, on obtient :

kk RUT, 1
T, T
s0it 1E = 1 2! 2
To-%

On calcule £ = 67,6 tJ moi™. o




CHAPITRE 11

MP, PG, PT, PSI
Bio, Véto

Cas d'une seule véaction
Cas de plusieurs réactions

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

i. Cas d'une seule réaction

& Réaction d’ordre zéro . A — B

v=- TPt | =Bk | kenmol 17l s
~ temps de demi-réaction = ty; = L%]Q.
k

® Réactiond’ordretm: A - B

diA
= ”%]" =k{A]- [A]={A)ye* § ,kensl
— temps de demi-réaction — | iz = l%& . indépendant de [Al,.

® Réaction d'ordre deux : A + B - C+ Davec[A]; = [B]g
d[A}
i

v B L ETAYB] = ETAT A =kt |  kenmol ! L st
at fA]l [Al
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Cirié:z‘que formelle

- temps de demi-réaction — frz = AT [i]
0
- si (AT <[Bly st tn BBl g

B -[Al, — ByliAl

usieurs réactions
k
e Réactions opposées: AT B

2. GCas de pl

Ef@ _ k (kY
v=+Z o =kAl-E Bl | s-at [Iﬁa =]

avec ¢ = {Aly etx = {B], [B]; = 0.

-A léguilibre, v = 0 | K= -g- =

-~ Lien cinétique — thermodynamique :

k
_ SOt VLA + VoA, + L. 2 VA R VLA ¢ o
k7 '

Proportionnalité des ordres partiels et coefficients steechiométrigues. '
i la réaction suit la loi de Van'r Hoff : 8 = 1, soit 2y =i

Ky .
e Réactions successives: ASB-SC

v=- T b | Blsaek {La=tal,

diB] . b [kt &
—= =k [A]-1,[B] - [B}_mam[e it g kg:]

' d[C}

_ ky kgt kl Kt
=l [C] ou [C]=a~{A1-[B]: [C]-= a[i R z]

- Prmczpe AEQS de Bodenstein si icz > ky.

B se forme difficilement et disparait factlemment.
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45
ar

0 § B, tntermédiaire réactionmel,

d[B]

d[ wkl [A] —kz[B]“m'“ 0.

s0if

@ Réactions parailéles

k,{ C+D
—jumelles : A+ B s contréle cinétique - LC1 m;i
NI [c1~ %
k
A+B-SC+D
- CONCUTFEntes | ¥ .
A+B SC D
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BAREME DE NOTATION
+1 : véponse exacte ef justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 ¢ ovvininniiiiiiiinann,

AUTO-CONTROLE

& Répondez a ces dix tests par oui ou par nou en justifiant en quelques
lignes Ia réponse.

& {as d'une sedle réaction

i, Le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale
. dans une réaction d’ordre zéro.

2. Dans une cméthue dordre 1, 1a concentration est divisée par 4 au bout de
2 périodes. -

3. Lindépendance de la concentration initiale du ternps de demi-réaction
~ caractérise une cinétique du 1% ordre,

4, t;pen .&2_ , ¢t la cinétique est d'ordre 2.
s : a

5. Lesdeux réactions 2A - C+DetA+B~-C+D (avec [A] = [B]) ont méme
{oi devitesse.

6. La réaction A — B a une constante de vitesse k = 1 min*! et un temps de
demi-réaction ¢, = 30 s. : :

cmenbemercanseraneanian T




@ Cas de plusieurs réactions

k .
7. Pour A7 B, &l'équilibreona: K= L —[—A—L—.
]C__ k [B}e

8. Si une réaction directe suit la loi de Van't Hoff, il en est de méme de la
réaction inverse.

k
9. Dans le processus AQB{%};C , on peut appliquer le principe AEQS si
by > ks

10. Le contrdle cinétique, EEC]] _;;C:, signifie que les concentrations de Cet €

sont constantes.

Réponses
[Alo

1. Non, cardans ce cas ty o= wﬂ;—

2. Oul, car au bout de chague période la concentration est divisée par 2.

3. Oui, ocariy = n2 : relation caractéristique d'une cinétique d’ovdre un.

4, Mon, ocar powr une cinéligue d’ovdre 2, Lya= ,__L
kAl
1 d 1A}
5. Nonm, car dans le premier cas v = - K[A] alers que dans le second
cas v=-TAI_ A,
Tdi

6. Non, carak=1 min— {ordre un d’aprés la dimension), on calcule B yn= j%zm

= 0,69 min = 41,6 5 ef non 36 s,
7. Ouwi, mais K n'est pas la veaie constante d’équilibre, mais son inverse.

8. Ouw, d'aprés le lien cindtigue-thermodynamique {8 = 4 ¢car py = vy, Py = vy =
Py = v,:p = ‘-’,2)-
9. Non, il faut f, >> &y ; B se forme difficilement et disparait facilement.

10. Mon, [C] et [C'] augmentent au cours du temps mais leur rapport reste
constant.



EXERCICES' ET PROBLEMES

REACTIONS D’ORDRE SIMPLE

1. Etude d’une réaction en milieu tampon -

# Le vinylbenzéne ou styréne Ph—CH = CH, réagit sur Pacide hypochloreux
| HCIO pour donner la chlorhydrine Ph—«Cf{OH—CHzCl. Celle-ci, en milieu
| basique, donne un époxyde :

Ph-~ CHOH~CH,Cl + OH — PthHw/CH; + CF + Hy0
AN

a) Les deux ordres partiels valent un.
Expliquer pourquoi, en milieu tamponné, la réactlon est d'ordre 1.

b) A 18 °C,’en milieu tamponné, on mesure la concentration x de Cl- en fone-
; tion du temps, la concentration indtizle en chiorhydrine valant :

a = 6,86 10~3 mol L-1.

t {min} 180 360 480 1140 1260
1107 x fmol LD 1,15 2,10 2,70 4,88 5,21

Calculer la constante de vitesse de la réaction d'ordre 1, apres avoir vérifié
* 'ordre de cette réaction.
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¢ a) Soit C la chlorhydrine. La vitesse de Ia réaction s'&crit : v = k [C] [OH"], les
ordres partiels valant un.

Le mifieu étant tamponné, le pH reste constant et donc {OH™] ne varie pas : on peut
done écrive v = k' [C] avec k' = k [OF] et la cinétigue apparait comme d'erdre un
par rapport a C.

b) Le bilan de matiére permet d'éctire [C] = a2~ x, d'od1;

Vo= fi’i = k'{a - x) dont {'intégration conduit & : In =K't

[:14 a~ X

On vérifie que In {a - x) est bien une fonetion affine de t {linéarisation des données
expéiimentales) ce gui conduit 4 ;

k' =1,05 103 min L,

2. Ftude d’une vitesse initiale

= Soit la réaction A + B — €. On mesure la vitesse de formation initiale de C,
soit vy {en mol L~! min~?) pour différentes valeurs des concentrations initiales
[A], et [B], {en mol L-H). On réalise 3 expériences

Expérience 3
numéro {Ak (Bl 107wy
1 0,1 0,1 2,0
2 0,2 0.2 8,0
3 0,1 0,2 8,0

: Calculer les ordres partiels et en déduire la constante de vitesse,

% Soit p et g les ovdies partiels par rappot & A et B. La vilesse initiale de Ia réaction
s'@erit 1 vy = kaPh avec a = [Al, et b= [B],.

Les expériences 1 et 3, avec la méme valeur de a, permettent d'écrire :

v, by’
__9.3_=4=(—i) =2%s0it g =2,
Vo by

Les expériences 2 et 3, avec la m&me valeur de b, permettent d’écrire :

p
ﬁ%:[ﬂ) =1 = 2P =1 soit p=0,
Yoz \ 23

Finalement, la vitesse initiale s'éorit 1 vy = kb2, Les trois expériences permettent de
calouler : & = 0,20 mot1 L min-2, —

3. Thermolyse de 'éthanal

On étudie en phase gazeuse la réaction : CHyCHO -+ CH, + CO. Celle-ci est
suivie en mesurant la pression P en fonction du temps, le mélange réactionnel
étant placé dans une enceinte de vohume constant,

A 477 °C, on atrouvé :
t {min) 0 4,0 8,6 13,8 97 26,5 33,9
P (mm Hg) 212,58 2231 2337 2444 255 2656 276

On part de I'éthanal CH,CHO pur.
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Déterminer, & partir de ces données, Vordre de la réaction, la constante k et

tuz

bar = 750 mm Hg.

Appelons a Ia.congentration en éthanal 3 ¢ = 0, avec P, =a RT.
CHZCHO — CH,; + CO Total gaz

E.l a ¢ 4] a
EiX a~x x X a+x
Si la cinétique est d’ordre un, %}. = k{a - x), soit !n = kt.
La pression totale P est reliée a x par la relation :
P X . Py j
P=(a+Xx)RT,s0it — =L +—~, d'oit: In = ki, o
¢ JRT, Py a’ 28, -p 3

La graphe n (2P, ~ P) etant une fonction affine de §, la réaction est bien d’ordee 1
etk=0, 0110 min

De i';,”/2 = !Ekz,on tire t1/2 = 63 min.

4, Ftude d’une réaction ionique
# On étudm ia réaction
R—Cl + OH > B—OH + Cl- avec R = {CH;),C

A linstant £ = 0, on a une solution contenant a = 0,0510 mol L! de RC] et de
potasse.

A linstant 7, on préleve 5 em?® de solution que 'on dose par x cm? d'acide
0,025 mol 11,

On trouve *
t (h) 0.5 1 2 4 6 8
% {cm?) 9,48 8,83 7.63 5,70 4,28 3,13

Calculer : lordre de la réaction, la constante de vitesse et le ternps de demi-

# réaction.

Traduisons le bilan de matiére : _
o | "ot + oH- > ROM + o
E.L a a o 0
Et la-y a-y y ¥

Lette réaction (meeanisme S,4) est viaisemblablement d'ordre un par rapport & RCI
et d'ordre O par rapport a OH' Postulons donc ©

v=1’1=k{chmk(a-«y3_+snwiwkt.
dt a-y

L’équation du dosage, soit n {OH“) = 7 {Hz0%) = B (a -y} = 0,025 x permet d'écrire :

|n?."2’..2_=k‘t
X

P
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Le graphe In x = 1) &tant une droite, I'hypothése est bien vérifide, et oh calcule
k=0,144 irlet by sz = 4,8 A (valeur également obtenue & partir du graphe).

Remarque : Cetie étude expérimentale permet de déterminer Pordre de cette réac-
tion mais ne permet pas d’affirmer que "ordre est un par rapprt a RCl ou OH-.

» Réaction simple d'ordre 2 : saponification

;
“ On étudie R COOR’ + OH- — R—COO- + R'OH

 Dans un litre d'eau thermostatée 2 27 °C, on introduit 10-2 mol de soude et
1072 mol d'ester. Au bout de 2 heures, on dose la soude restante : il nen reste
. que 25 %. Déduire k et ¢y, dans Phypothése d'un ordre 2.

¢ Nous étudions une réaction du type :
4
A + B o e
at=0: a E] dx
£

a-x B Koarrwes s ¥ = fr (3 - x)2,
p (a~x)

3a
Pour + = 2/, nous avens x = T soit :

N J k:—:i-:iSOh“imoI"‘lL.
a a va
Le temps de demi-réaction correspond & x = g—, soft ;
2 1 T 4
——— = =L 2 e = = B, BF B = 40 min.,
a a 1/2 +/2 ka 3 ’

s Réaction simple d’ordre 1 : décomposition

On suit la décomposition & température fixée de Foxyde diméthylique dans un
réacteur isochore par mesure de la pression totale P

k
CH;—0—CH; —f> CH, + CO + H, (phase gazeuse).

a) Domner les lois o0 = f{t), P = g (Pp, ) et P =k (P, 1) avec o coefficient de
décomposition, et une cinétique d'ordre 1.

b) A tes, on mesure P, = 1 200 mm Hg et & t = 460 5, on mesure P = 549 mm
% Hg. En déduire 1,5,

4 @) Dressons un bilan de matidre en utillsant le cosfficient de disseciation .

CH;—0—CHy — CH, + CO + H, Total gaz
=0 g
¢ ny{l-a} gt Hge hgee g (1 + 20}

A T et V fixés, la pression est propertionnclie a la guantité de matiére. On en déduit ;

Pongpen; = Pold — )3 Py, =Peg =Py, =Paa; P =Pyt +2a).
30
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© L’hypothése ordre 1 conduit & :
_d[CH0CH,|
tif

= k[CHZ0CH; ], avec [CHZ0CH;| = holi-a)

t-ej=-kt=ag=1-e ",
° On connait ainsi 1a loi de variation de la pression totale :
P=Py(3- 2e7HY),

o A tos, puisque ia réaction est totaie :
azletP, =3P,

On dispose d'une auire expression de Ia pression totale :
2 it
P=P |1~-—g N
5]

{3} Au temps de demi-réaction, o = % et b, = A

P 2 _
On déduit kde:-P—-1=—§e m,soit:

k=-Lm |31 P ). 4482045,
o2l e TS

o2

puis t 0= ;ﬂk—%: 4 5475 = 25,8 min.

REACTIONS OPPOSEES

» Réactions inverses d’ordre simple :
aspect thermodynamique et cmethue

k

On étadie en phase aquense : AZB+C. At =0, on part d'une concentration a
)TC(

en A seul et on appelle x la concentration de B & Vinstant ¢, .

a) Sachant que k = 1073 s~ et &' = 107! mol! L 571, trouver la constante

d'équilibre K et la composition & Féquilbre sia = 102 mol L-1.

b) Btablirlaloiz = f{x) ; en déduire Y2

Dressons un bilan de matiére au ¢ours du temps :

A =B + ¢

t=0 a
i: a-x X X
tw: a~x, x K,

BlIC] X3
{al a-xg
MNous pouvons retrottver cette expression sachant gut'a ¢ «, fa vitesse est nulle :

a) A Féquilibre : K=

ox 2
V=——=f{a-x}-Kx
‘ pr {(a-x)
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Vo =0 = k(@ ~Xx,) K x2 mnm%mio*.

La résolution de Féquation du second degré ;
X+Kx,~Ka=0
donne deuX racines :
Xy = 0,618 2072 mel L4 = x,
Xy =~ 1,618 1072 mol UL {non acceptable).
Naanrmoins cette 279 racine nous sera utile dans fa question b).
b} A un instant i quelcongue :

dx

Vo

e ki{a - x)~ k' x? = ' (x* +Kx - Ka)

Mous connaissons les deux racines %y et x5 du polynome du 2°¢ depré eritre paven-
théses et la factorisation est immédiate :

dx
— = KX~ Xy WX~ Xa )
o (X~ xs 0 2)
Er posant dx = Adx + B dx , ontrouve A=-B8B= =1
(=g Kx~X2) x-X, X~Xp Xy — Xa

X X £
i ox ax =-k'sz‘
Xy = Xa } 40 X =Xy G X —Xa 4]

.,,(m},..n(m}wk-(xi_xz)t
(= R A N

H=X3 | X2 .
Il ———= |5 i=~K'(x; ~2q )t
[[K—‘Xz]xl} (‘1 2)

Be ia lof £ = f{x), on déduit fe temps de demi-véaction pour x = %'

tn{(m] f—?—} = (X = Xa )ty /2

a-2xy | Xy
t:L/z = 860s.

5. Déshydrogénation de I'éthane

k
On étudie CH, 2 C,H, + H,.
k

Ondonnek = 1073 gl etk = 1,5 mol-' L s7), & ¢ = 500 °C.

% Initialerent, on part d'une mole d'éthane dans un volume de 100 L. Etudier
Févolution de la quantité d'éthyléne formé en fonetion du temps. Quelle sera
- la composition du systéme & I'équilibre ?
¢ Les unités des deux consiantes de vitesse monirent gue les deux réactions oppo-
sées suivent la lof de Van't Hoff.
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Les concentrations a Vinstant t valent : [CoH,]= 3»»5»5« {CaHa =M= %.

La lol cinétique s’écrit @
' dx dx

2
X 3 -2 .2
v 2 (= X} = Lo Ol e e AGHA - ¥}~ 1,540 2 x
. (1-x) _vo " { ) -1,

dx

Py s’annule pour ¢ — oo, L'&at d’équifibre est atteint et Fon trouve : X, = 0,227,
{/intégration de I’équétion différentielle permet d'8tabiir {veir !’exemide pré'cédent
pour la méthode) :

x+0,294
0,227~ x

I = 0,259 +7,815-167°¢,

La pression sé calcule a partivr de P = fi':rl(i + X).

La composition du systéme a 'équilibre {en moles) sera :

CZHG = 0,773 czﬂ,; = *‘Ea = 0,227.

6. Thermolyse de Piodure d’hydrogéne
. | | n
On étudie la thermolyse de liodure dhydrogéne 4 393 °C: 2HI & I, +H,
) o
On appelle &; la constante de vitesse dans le sens de la thermolyse et k, la
constante de vitesse de la réaction inverse.

i On a déterminé, pour une mole indtiale, la fraction x (en mole pour un volume
; Vde 22,4 L) de gaz dissocié au temps 7 {en min) et trouvé les résultats sui-
! vants (mesures de Bodenstein).

t (min) 60 120 240 o0
x (molef22,4 1) 06,0272 04,0552 0,0975 0,2058

a) Calculer la constante K de cet équilibre (avec K= %1»»}
7

. b) Montrer que si Yon admet que les réactions directe et inverse sont dordre
2, on ala relation :

B Vdx
T 20 -5x){1+3x)

| en prepant pour x,, correspondant & 'équilibre, la valeur numérique appro-

oy dt
. chée, x, = -;-

# Déterminer ky, & l'aide des données ci-dessus. Bn déduire la valeur de k,.
¢ a) Falsons un bilan molaire '
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Lorsque 'équilibre est atieint, les vilesses des deux réactions (directe et inverse)
sont égales, soit dans 'hypothése des iois de Van’t Hoif ©

by _ [l Ma],

2
k&[HE]e = k’z[iz]egﬂz]e ef K= E =‘-"[;i;]‘?e—‘—'.
14 2
On caleule ¥ = —( at —] =0,0168, avec x,, = 0,2058,
g\1_x, | s

i) La vitesse v de a2 réaction est définie par !

v= F-;E—Ifgl = kg [H1]” — 13 [1p} 1] soit v = S 5‘1(%"——{)2 - kz[i)z

2v i v 2y
A I'équilibre, 2 2

B _geoit Mafa L) K2 (1Y g etk =64k,

de v? 5] 4v?\5 B
o _20q

2 2k
== [{14) misxz]:wv&(lws,x}(l-tr.’-ix) avec ¥ =22,44,

dx _5 dx 3 dx
{i-5x)}{i+3x) Bi~8x Ed1+3x’

Par intégration, on ebtient, d'aprés :

mg‘in(i-’5){)4‘%1“(14‘3){):3“—1!'.

i+ 3x

Byt =1,4 In
1-5x

A V'aide des valeurs numériques indiquées, on peut tracer In i+3§ en fonction de

t. On obtient une droite passant par Potigine of dont la pente permet de calouler k.
On trouve i, = 5,34 10~% mot™* L min %,

&, se caloule 3 parth de k, = 64 k. = 0,342 mol™* L min™%,

) I
On retrouve la valeur de ia constante d’équilibre K = Ei- =0,0186 conire 0,0168.
2
Cette différence provient de la valeur approchée choisie pour x_.

REACTIONS PARALLELES

7. Purification d’un produit
* Un corps A peut réagir simultanément avec deux corps B et B':

k i
A+B »C e A+B iD.

. L'ordre par rapport a A est le méme dans les deux réactions, les ordres par-
tiels par rapport & B et B’ valent 1.

». Conditions initiales : [A]y = a, [Bly=51{B% =b,[Cly=[D]y= 0.
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4
A Tinstant ¢, [C] = v et [D] = z. Exprimer Ez{? et % et en déduire une relation
entre y et z. Ces réactions peuvent servir & purifier le mélange B + B, B’ étant

(&1

Tirnpureté. Le taax de purification R est le rapport des quantités [—BT prises &
Pinstant ¢ et & 'instant initial, '

i
Calculer E pour que R = 0,1, la perte en produit B ne devant pas excéder

k
10 %. .
Soit p I'ordre des deux réactions parv vapport 2 A :
d(G dic’
A ey ot L efapey

En faisant intervenir le paramétrage en y, z, on obtient :
[Al=a-y-z;[B]=b-y;[Bl=b -2

) dy  kib-y) o
En falsant le rapport de ces deux vitesses, on obtient : P = ;‘,—{w dent P'inté-
gration donne :

In b-y 5_ i -z

b /oR )

A 12 Bmite :
bz b k
Bt = PR 0,4 et y= 0,10b. Le calcul doane :In 0,9 = v n {0,4x0,9).
- y ) .

X 22 85.
K_____

8. Evolution selon deux voies paralléles
Un composé A agit suivant deux réactions paralizles :
fy iy
AsB 20 5C+D
Au temps t = 0, seule la concentration de A n'est pas nulle et vaut a. La 1%
réaction (&} est dordre 1 par rapport & A et la 2° réaction (k,) d'ordre 2.

De Ia loi cinétique, déduire l'évolution de [A] en fonction du temps : calculer
ia composition du systéme {en B, C, D) au bout dun temps infini.

Les vitesses des deux réactions s'écrivent 1 -

vy = -(%] =k[A]  vp=- %[f‘%ﬂ]tz) = ko[ AP,

_d[a] _( d [Jﬂ\]]m B [dlg:‘}lm - _%:‘E = fegx + 2hix?

4473
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que Von peut erire & J df = Lgx_dx
by X
X
2k,
Lintégration de cette équation différentiefle donne @
al x+ S
2k,
kif = in """"'""“""""'"';{WW
Xia e
)
° Posons (Bl =y
dy
—_ = Ry X
gt ot

x(t} &tant connu, on peut, par intégration, trouver ¥

Commengons par expliciter x(t). On trouve

~Hyt k
.. 8ce en posant o= —2—,
x= ~kyt 2hy
atw—ge L
Gn peut done écrive :
dy  hy aoe ¥t
= P
i ata g B gkt
a-+w
. . =1 Kyt
Falsons le changement de variable, o= ¢ .
a+a

LA ok A ﬂ’_ﬂ’f’_, avec du ~hsu, ce gui condult & @ .
¥ d~u  du di di tu
= [¥] = « {in {2 ~ u}].

FPour i = 0, soit y = W2 , ¥ = @ et Pon obtient finatement :
a+ o

ER e ae""ir
¥ = alp ——————
[
Voo = aln(:,i. + i)
[13

¢ Posons [C] = z.
glz— = ko X* | cette équation différentielle peut & nouveau étre intégrés.

Il est pius simple d’utiliser iz loi de conservation de la matiére :
a=fA] +[B]+2[C]l=x+ y+ 2z dolt {'on déduit :

- i{a »i“‘” —am[“" ;a(iuu)ﬂ

-

. a
ah prenant la variable ¢ = ——2p
a+o
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o Réactions compétitives d’ordre simple

La chloration du toluéne donne 2 isoméres {para et ortho) :

ky CL~—©—CH3 +HCl
/!
N

CHy +HCO

Ph—CHj + Cl;

Cl
a} Sachant qu'a t e, on obtient 62 % d'ortho pour 38 % de para, calculer k,/k,.

b) En partant de I mol L de PhCH; pour 2 mol L1 de Cl,, il reste aprés 5
min 0,5 mol 11 de PhCH;,.

Calculer k; et k.

Hypothése : les réactions obéissent 2 la loi de Van't Hoff.

4 Si on appelle P 'isomére para et O 'isomére ortho, nous avons :

d[F]

i = alPnons](ct)
' "T[,:L] = K [PhCH; |[C1, ]

a) A un méme instant ¢, on peut done éerira :

9Pl it
. dfo] x;'
soit par intégration entre t= 0 et £:
P
-I[—a%—* = i‘l {contréle cinétique).
+ 2
En particulier, pour f e : iﬂ = a8 = Ei_ .
[0] 62 Kk,

On déduit : J,/k, = 1,63.
B) D'aprés la conservation de Ia matiére :
[PhCH,]5= [PhCHaf +{P] + [O];

L d[PhCH,]

done: v= = Jﬁ’lﬂ_{ﬂl

di _ gt 4
Ce gue I'en peut exprimer aussi par le tableau utilisant Vavancement volumique :

| Pheng) fety] v [0] Het]
t=0 a=1 b=2

t -3y ~ Xy b 2%y = ny Xy Xy Xt

1 4L
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En posant x = x,; + X, il vient :

v %:w w (e -+ dg Y@= x )b — x), solt:

dx 1 [ dx dx

(a-x)b-x) b-a a_x_b_x}z(kj_'i-kz)df_

Pintégration entre O et ¢ donne :

-2 = (b~ )k + k)t

a-x b-x
soit numériguermnent :
2-X
2{1-x)
Pour £ = 5 min, x = 0,5 mol L' d'od 'on déduit :

In ={2,63 &)t

k=34 102 mor* L min%,

et ¥, = 5,06 1072 mot™ L min L.
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Ty ;.e
expérimentale

MP, PC, PT, PSI
Bio, Véto

Objectifs

Les méthodes expérimentales
Pétermination de Vordre d’une réaction
Energie d'activation

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

- ]
i. Objectifs
S Soitvy Ap vy As L VA F VAL L y
@ &ft) connu — toutes concentrations connues ! ¢; = o,; + —= &
o Analyse du systéme réactionnel par méthodes :
—chimigues — connaissance discontinue,

- physigques - connaissance continue, enregistrement et exploitation informa-
tique.

2. Les méthodes expérimentales
@ AMéthodes chimiques :
—dosage (acidobasique, rédox,...),
- perturbation du systéme par le dosage (trempe, dilution).
® Méthodes physiques :

~ méthodes rhermodynamtques {mesure d'une pression, mesure dune quantité
de chaleur — calorimétrie,..

- Spectmpkotomeme (methode opthue) par utilisation de la 101 de Beer-
Lambert :

by

: A, absorbance EIOg_é;'

=g107* §'“’
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T oo »(gf’w , transmiitance ; € = € (1), coefficient d'extinction melaire.
G
- migthodes électrigues : conductimétrie, pHmétﬁe, potentiométrie.

3. Détermination de Vordre
@’une réaction

® Méthode intégrale — lindarisarion des données expérimentales : on pos-
tule une loi cinétique que Fon intégre.

¢ Méthode différentielle : soitA+ ... - B+ ...
Six = [A], Vx_%xmw_:kxp—a logv =c® + plogx.
t

x = x({t) connu, lecture de pente v{x) et tracé de log v = (log x) - p.
e Autres méthodes : mesure de £, {solement d'Ostwald, vitesse initiale.

4. Enerdie d activation
Mesure de k(T) pour différentes températures puis linéarisation par

Ink=f ( %] : st droite, la pente vaut w% (loi d’Arrhénivs).



BAREME DE NOTATION
+1 ! réponse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 : réponse fausse.

NOTE stur 10 ¢ cvviiiriiiiciiicennns

5
f

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes Ia réponse.

@ Objectifs

1. L'étude expérimentale dune réaction consiste 4 connaitre les différents
ordres partiels.

¢ Les méthodes expérimentales
2. Le suivi d'une réaction par dosage acidobasique jimpose un titrage trés lent
afin d'obtenir une grande précision.

3. La dilution du systdme, pour dosage, est plus efficace pour les réactions 2
ordre élevé.

4, La cinétigue en phése gazeuse de CO, + H, ~» CO + H,0 peut étre suivie
par mesure de la pression totale.

5. Laréaction H,0; + 217 + 2HY — 2H,0 + I; peut &tre suivie grace 2 la loi de
Beer-Lambert, l'ion I~ étant coloré. .
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6. La réactjon fondamentale de la manganimétrie : MnOj + 5Fe?t + §H* -
Mn2* + 5Fed* 4 4H,0 (utilisation d'acide sulfurique concentré) peut étre étu-
diée par pHmétrie.

¢ Détermination de 'ordre d’une réaction

7. Pour 2A — B, —~;-2~ =al + b, donc il s'agit d'une réaction d'ordre 2.

8. Le temps de demi-réaction ne dépend pas de la pression initiale et la cins-
tique est du 17 ordre.

S. Pour A +B — ..., avec [B]; >> [Al, le temps de demi-réaction ne dépend
ni de [Aly, ni de {B], donc les ordres partiels valent respectivement 1 par rap-
porta AetB.

e Finergie d’activation

10. On calcule k = 1,00 57! 2 298 K et & = 2,00 mol-! L 57! 4 308 K done
lénergie d'activation vaut E = 100 k¥ mol1.

Réponses

d. Non,  car il faut également connaitre {'énergic dlactivation traduvisant
I'influence de T sur la constante de vitesse.

2. Mon, car sile dosage est long, Vinstant £ est mal défini, le systéme continuant
a évoiuer pendant la durée du dosage.

3. Qui, cer si v = k ¢P, la diintion par deux diminue par 2 la vitesse (et donc
diminue Pévolution du systéme avant dosage).

4. Non, car la pression totale ne varie pas pendant fa réaction, la quantité totale
gazeuse ne variant pas.

5. MNon, cari n'est pas coloré. Par contre I, est colord {coloration brune) ce qui
permet fe suivi de cette réaction, le spectrophotométre &tant calé sur Amax de 1o

6. MNon, car cette réaction étant effectuée en milleu acide concentré, le pH reste
sensiblement constant.

T. NMon, car pour aveir une cinétique d’ordre deux on doit vérifier »[%]w =at+h

8. Oui, car la concentration est proportionnelle & ia pression done le temps de
demi-réaction ne dépend pas de la concentration initiale.

soit p = 0,

9, Nom, car la dégénérescence de ordre enivaine 4, 5 = _In2
l'ordre par rapport a A étant de 1. k[Bl,

10. Non, car les données de K sont evronées, celles-cl n'ayant pas la méme unité.
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MESURE D’UNE PRESSION

1. Thermolyse de E’azométhén&

i Le gaz azométhane se décompose suivant une réaction d'ordre 1 :

CI“I_:,—N = N~CH3 — CZHﬁ + N2
A 287 °C, on mesure Pg = 160 mm Hg pour l'azométhane pur. Pour ¢ = 100 s,
Ia pression totale P vaut 161,6 mun Hg, Calculer k et 1,.

% Soit A le gaz azométhane dont la concentration initiale vaut a et la concentration a
I'instant £, 2 - x.

A = CHg+N,

E.L a 1] 0

E.t a-x X X

dx a
V"—-Ezk(a-—x) = In = kit.

a-x
St I'on fait intervenlr la pression totale, P = {a + x)} RY, ainsi que P, = a R, on
ohtient : ;‘1- =1+ —;5, d’oil x et 1a o} cindtique &

0

| B0 | g K=1,005 104572 et t; ,, = 6895s.
2P, P L e S




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

2. Thermolyse de l'oxyde de méthyle

La vitesse de décomposition de I'oxyde de méthyle (CH;},0 ~ CH, + CO + H,
est dordre 1. Initlalement, Foxyde étant seul, Py, = 300'mm Hg. Pour ¢ = 10 s,
P = 308, | mm Hg. Calculer la constante de vitesse k, le temps #,,, de demi-

i réaction. La réaction a lieu dans un récipient de volume fixe (P est la pression
i totale).

& Soit ala concentration initiale en oxyde et x la congentration de CH, & l'instant t.
{CH3),0 — CH, +CO + H,

E.d. a 0 0 0 &tatinitial (E.L)
E.f a-x X x x  6tat aFinstant 7 (E.T)
v=2_ka-x) sot Im—Z— =
dt a-x
Faisons intervenir Ia pression totale P & Vinstant ¢ : P = (2 + Zx) RY. On obtient :

L =4 4 E_{, d’0dl x et 1a lol cinétique :
Py a

Wi = '“(3;‘52“?2'"} k=1,36 107%" et t; ,, = 5108,

3. Dimérisation du butadiéne

2 On étudie 3 330 °C la dimérisation du butadigne en vinylcyclohexéne :
2 B — V, en milieu gazeux. La réaction a lieu dans un récipient de volume
constant et on mesure la pression totale au cours du temps, le butadigne étant
seul présent a 'instant initial.

£ (min) 9 14 20 39 40 3G 60
P {bar) 1,080 6,887 0,816 0,767 0,731 0,703 0,682

a) Montrer que la réaction est d'ordre 2.
b) Calculer, 2 330 °C, la constante de vitesse.

¢} En déduire le temps de demi-réaction. Retrouver la valeur de celui-ci & par-
. tir du tableau.

¢ a) Faisons Phypothése gue la réaction est d'ordre 2 ©
B

_ 24B]_ WBf.
2 dt

Cette loi s'intégre facilement en L 2kt.

(B8] [B)
Transformons cette relation de fagon a faire apparaitre la pression totale P.
Pour cela, faisons un bitan de matiére :

1 28 . ¥
El n 4]
£t n-28 & Total st §

£ étant avancement de la réaction.
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Btude expérimentale de la cinétique

L’équation du gaz parfait permet d'écrire PV = (- E) RT —» £=n ,B_‘:L_
Lz concentration en buiadiéne s’écrit ; R¥ :
[B]= n-2 _,P 1
v RY V
- - _2P-Fy Py
A£=0,PoV=nRT - [B]= =D ot [B] = -2
Finzlement, la loi cinétigue s’écrit ©
il —a—ﬁt =K't

2p-p, P, RT

Cette hypothése sera vérifiée {ordre 2) si .est une fonction affine de ¥

o

On trouve effectivement : = (,2992 + 0,0292 ¢,

~Py
La yéaction est bien d'ordre 2.

h) L'équaticn de la droite de régression conduit & &' = 0,0292 bar? min%.

On calcule k: ]
k= %RT, K’ en bart min~L et R en bar L mol-L K1 (RT, = PyV, dans P'état normal
doir R= oo . 1%22,4 0,082 bar LK™ mot™).

T, 273

On calcule donc, aT=603 K :
k= 0,722 mol* L mint,

2
e} Pour t= ¢, /22 {a concentration initiale de B a &té divisée par 2 seit [B] = Lz—]‘—’— ~

- PO 1 - !
2P~Py= o et w';; = Kty o
On calcule done :
i

£, = —— = 341N > & = 34min.

/25 % P, 1/2
On peut vérifier Pordre de grandeur grace au tableau de valeurs numérigues : de

P 3 " i . :

t= t_,_/z, on déduit P = ZPD = 0,75 bar : on lit P = §,767 bar pour = 30 min, valeur

en parfaii accord avec la valeur trouvée (& 30 min, on n’a pas tout & fait atteint le
" temps de demi-réaction).

MESURE D’UNE AUTRE GRANDEUR PHYSIQUE

4, Mesure d’une absorbance m _
o A linstant ¢ = 0, on introduit Paldéhyde RCHO dans Feau. Il se produit :
Ky
R —CHO +H,0 & RCH(OH),
kg

5%




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

¢ On pose x = [RCHO].
a) Etablir la loi de vitesse, k et kwl étant des constantes de vitesse d'ordre un.

# b) La cinétique est suivie en mesurant Pabsorbance A 4 300 nm (seul RCHO
i absorbe I'ultraviolet). A 25 °C, on trouve :

t (s} 1 3 10 15 20 23
A 1,08 1,05 1,62 0,98 0,95 0,92

On mesure A_ = 0,44 {valeur de A & I'équilibre).

Déterminer les constantes de vitesse k; etk ;.

& a) La loi cindtique se {raduit pav :
_ d[rcHo]

= iy [RCHO) - k_g[RCH(OH), |
On peut donc écrire :

dx
v m»«—&?::klxwk_i(aux),

si on appelle z {a concentration initizle en aldéhyde.

ax
—EE=H1x—k_,1(a—x)

Remarque : & ¢, v= 0 et x,, = k4 a/{ky + k ,).
f2) En séparant les variables, nous obtenons ;

ox
B |
(by + b g )3~k 42

Par intégration entve ¢ = @ {x = a) et #(x), il vient !

k -k
_ 4 In { 4 + k,,,,,l}x 18
ki + k_1 kla

=¥, soiten posant k= k; + k

kXK amigae =y = %[ki e~ km,_].

Si Fon fait intervenir Fabsorbance A, A = elx, d'aprés 1z loi de Beer-Lambert, cette (of
intégrale se transforme, avec Ap = elaet A, = elx,, en:

A-A, Kk g
= @ - WA~ A=A +In—= - ki,
Bg K { ) T h

In (A — A_) apparait comme une fonctlon affine de ¢ : on &tablit ia droite de corréla-

tion @
In(h-A,)=~0,432-0,0120¢

L'hypothése est dong bien vérifiée et k= by + &y = 0,0120 g5,
il faut rechercher une deuxiéme relation enive les deux constantes de vitesse.

- A Véquilitre : %{:_ =0 ety x =k (a-x)—2x,=a % soit encore A = A, ;l%

il faut donc calculer Ag, Pabsorbance au temps ¢ = O par exirapofation de A(t) pour
&> 0 on trouve Ay ~ 1,09,

On calcule % =0,404 — ky =4,8436%™ et Kk, =7,145 107 %71,
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o Spectrophotométrie et dégénérescence d’Ostwald =ENS

. On étudie 'oxydation d’'un alcgne A par le permanganate dilué MnOj en
milieu tampon (pH = 6,8) 4 23 °C. On suit grice 2 un spectrophotométre%\/-
visible la disparition de MnOj en mesurant 'zbsorbance A 2 & = 526 nm. A
cette longueur d'onde absorbent le permanganate ainsi que son produit de
réduction noté MnO,,. On appelle €, et g, les deux coefficients d'extinction
molaire et ! 1a longueur de la cuve. ‘

MnQ; + alcéne E) MnQ,, + produit.

On travaille avec un large excés d'alcéne vis-a-vis de MnOj. Dans 'hypothese
d'un ordre simple (Van't Hoff), quelle fonction de 4, Ay, A,, doit-on tracer
pour déduire la constante apparente de vitesse ? Quelle est son expression ?

4 Laloi de Beer-Lambert s’exprime le par : .
A =1 (e [Mn0Z] + £, [MnO. D)

En appelant C, la concentration initiale en permanganate, C, sa concentration &
I'instant ¢, et C, celle de Mn0Q,, fe bilan en manganése donne :

Cy=Cy+C,y
¢ Exprimons alors {es zbsorbances a divers instants :
t=0: Ay =1g C,.
tew: A, =le,C, (laréaction ost totale, Palcéne étant en excés).

¢
£: Ag=1 {51 G 48,0 =le, Cp+1C (&g ~ey), 501t A=A+ E“J: (Ag—A_)-
¢ La loi cinétique de la réaction nous conduit & :
dCy N
V= - = = K Qy {Halcéne )

24 - ey fatcene]
On peaut supposer [alcéne] = [alcéne], puisque celui-ci est en large excés (méthode -
d'Ostwald). :
On meswre donc en fait : k' = k [alcéne],.

-mm«dc“'mk'dtmlngg-mk't.

i 1

e .
L2 rapport ~c—°~ se déduit de 'expérience :
1,

Le tracé graphique de In %wamg?‘i‘i« en fonetion du temps ¢ donne une droite de pente
£ M

K etla c'onnaissance de [alcéne], permet d’obtenir k.

5. Mesure du pH

. On étudie Mo,08; + 8 OH™ -» 7 MoOZ~ + 4 H,0 en mettant un grand excés de
: Fion ponmondezate, Mo,0%;. On mesure le p%l au cours du temps.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

t (ms) G 5 11 18 25
pH 11,7 11,5 i1,3 11,05 10,8

 Déterminer l'ordre par rapport 2 OH- et en déduire la constante de viresse.

& Notons M 'ion polymolybdate. Si p est Vordre de a réaction par rapport & M et si on
postule un ordre L par rapport 2 O, Ia vitesse de la réaction s'écrit ¢

vz K[M)P [OH] = K'TOH™],
en effet 'excés de M entraine une dégénérescence de Pordre.
Dans cette hypothése (ordre 1/0H), la cinétigue est du 1°F ordre avec uhe
constante de vitesse &',
d{OH™]

pranhs K [OH™]-> m[OH" 1 -WfOH" ], = -8 k't

et
8

Or In[0H"} = 2,30 tog [OH™] = - 2,30 pOH = ~ 2,30 (14 ~ pH).
Finalement, on obtlent :

ax
2,30

t

pH = pHy —

La droite de corrélation, entre pH et f conduit & :

pH = 11,69 - 0,0357 &.
L'hypothése sur Fordre 4, par rapport & OH-, est blen vérifie.
On deduit la constante &’ de vitesse :

K= %?i’. % 0,0357 = 0,0402 ms"L.

k' = 0,0103 ms 2,

METHODES CHIMIGUES

6. Dismutation de Veau oxyvgénde
NYVE

“ La réaction H,0, - H,0 + m;m O, est suivie en prélevant des échantillons de

20 cm?, & linstant ¢, qui seront dosés par un volume v de permanganate, en
milieu acide, 3 ¢,020 mol L1, On trouve :

¢ (mmind 0 3 10 20 30 40
v {em?) 40 32 26 16,6 £ 7

a} Ecrire 'action de MnOj (EY = 1,51 V pour MnO7/Mn?*) sur Peau oxygénée
L H,0, (BY = 0,68 V pour 0,/H,0,).

“ b) Montrer que ces données permettent d'interpréter une loi cinétique du pre-
_ roier oxdre. Calouler k.
4 @) La réaction d'oxydation de H,0, par 'ion MnQj s'éerit :
2RIN0; + BH0, +6HY - 2 Mn®* + 50, + 8 H0
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Btude expérimentale de la cindtigue

b} La cinétique &tant du 1°F ordre, on a :
_d[Hz0, ]

dat

avec a = [H,0,], ot x = [H,0,],.

= k{H,0,] - !n% = ki,

Tradwisons le résultat du dosage manganimétrique :

n{mino; _(Ha02) 0,020y 20x . ci08,
2 5 2 5 ’ ‘

Si en appelle v, le volume d’oxydant autemps 2= 0, a= 2,5.10‘3 Vo d’oﬁ t'on tire :

Par régression linéaire, on ohtient ia droite Inv = 3,687 -~ 0,0434 £ : Fhypothése sur
Pordre est ainsi vérifie.

La pente de la droite donne, au signe prés, la constante de vitesse :
k = 80,0434 min,

7. Réaction de saponification

' On étudie la cinétique de la saponification de l'acétate d’éthyle. Au temps

t = 0, le milieu réactionnel contient 0,05 mol L d'ester et de soude. La réac-
tion est suivie en prélevant au ‘tem;fs t 10 cm? de mélange réactionnel et en
" dosant par x e’ HC, 1072 mol L

¢ (min) 4 9 15 24 37 53
x (emd) 44,1 386 | 337 27,9 229 185

Calculer l'ordre de la réaction, la constante de vitesse et le temps de demi-
éaction.

& Appelons E 'ester :
E + OH — CHC05 + C,HZOH

Ed. a & 4] [+
E.f a-y a-y ¥y ¥
Postulons une cinétigue ¢'ordre 2 ;
dy 2 i
EREAy (F B soit -= =kt
ot ( y) - a

La droite de régression permet de vérifier, 2 postéror, 'ordre 2 ; Iz pente permet de
calculer k:

k=0,64Tmol ™ Lmin™ et ¢, ,, = :'—k = 3L.min.

e

i
b
!
!
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MESURE D’UNE ENERGIE D’ACTIVATION

8. Isomérisation de 'urée

> En milien neutre, I'urée se transforme en isocyanate d'amnmonium (en soiu-
= tion aqueuse) ;

_ OC(NH,), — OCN- + NH
Soit x = [OC(NH,),] Ia concentration de E'uré_e a l'instant .

29, =61 °C.
t {min) 0 g 600 18 220 28 600
% (mol LY 0,1 0,0854 0,0742 0,0625
G ae,=71°C
t {min} 0 2818 4 860 260G
x {mol L) G,1 0,0836 90,0736 0,0560

Déterminer ordre de la réaction, la constante de vitesse aux deux tempéra-
& tures, Calculer I'énergie d'activation.

€ Postufons une cinélique d’ordre 4 et posons x = [urde] :

ax a . _ -
V= T = kx - In— = ki, a étant la concentration initiale en urée.
X

On vérifie effectivement gque Inx est une fonction affine de ¢, pour les deux tempéra- -
tures ! la réaction d'isomérisation est bien d'ordre 1.
On calcule par régression linéaire :
k, =1,6¢ 10 mintaT, =334 K,
k, = 6,37 103 mint & T, =344 K,
L'énergie d'activation se calcule @ partir de Ia formule d'Arrhénius, k= 8 o 5/R7 ;

!n%?m
——po_ - -1
E= R}M”&,sth 230 ki meol™.
T %

PROBLEMIES DE SYNTHESE

Se reporter chapitre 15, problémes I et 1T,
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CHAPITRE 13
MP, PC, PT, PSI
Bio, Véto

[€écanismes
réactionnels

Processus dbémentaire
Intermédiaives réactionnels
Réactions complexes par stades
Réactions complexes en chaine

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Processus élémentaire
& Définition : ' o

~ identité entre le bilan macroscopique de matidre et le comportement molé-
culaire des entités,

—faible nombre dentités (1,2 ou 3) et faible modification de structure,
~ moldcularité | nombre d'entités réactives,

~loi de Van't Hoﬁ vérifiée.

&  Le profil réactionnel :

- coordonnée de réaction : abscisse b E
curviligne situant le systame sur le
chemin réactionnel, '

- courbe d'énergie potentielle (Fig. 1),

-~ dnergie d'activation :
E = Ep(T) - Ep (A + BC) — grandeur N
purement cinétique, Al+BC

= état de transition ~» T+ maximum
d'énergie potentiefle.

~ chaleur de réaction : A H°, grandeur
thermodynamique.

AB+ G

Fig. 1 2 CA
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o Réactions ;
- monomoléculaires,
- bimoléculaires,

- trimolécnlaires.

2. Intermédialres réactionnels
€ Natures :

- atomes, radicaux libres (carboradicaux),

~tons ; earbocations, carbanions.

@ Création :

—rupture hAomolytique d'une liaison — atomes, radicaux libres,

~ vupture hédtérolytigue d'une liaison — carbocations, carbanions.
o Principe A.E.Q.S. (Bodenstein) |

B, 1:intermédiaire réactionnel

1 se forme difficilement et disparait faciiemnent.

3. Réactions complexes par stades

@ Définition : succession d'actes élémentaires, toujours dans le méme ordre,
Yintermédiaire réactionnel créé par une étape est consommé par la sufvante ;
le bilan global est Ja somme des actes élémentaires.

® Ftape limditante : Ja vitesse ne dépend que des caractéristiques d'une seule
réaction élémentaire.

o Exemple de la SN, : -
- bilan : RCl+ OH~ - ROH + Cletv = &k [RCI],
k
_ RCI ZRY +C” ()
- midcanisme réactionnel k4

k
R*+OH™ SROH (2)

_ d[RUH] d[R™]
== et — =0(A.E.Q.8)

wcaleuwl © v

kykey [RCH[OH™]

= , réaction sans ordre
km{{C].W} + ICZ [OHW}

Si (1) est l'étape limitante, ky [OH™] »> k_4[CF] — v =k [RCI]
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4. Réactions complexes en chaine

o Définition : nécessité d'au moins trois étapes :
~ initiation : création de lintermédiaire réactionnel, i

— transfert : création du porteur de chaine (peut ne pas exister, si Iinitiation crée ;

le porteur de chaine), ;
- propagation —» maillon de la chaine, ) :
— rupiure : disparition d’'un porteur de chaine.

@ Un exemple : craquage thermique de P'éthane :
- bilan principal : C;Hg — C,H, + H,

~ mécanisme réactionnel
k} e A el s
CoHg— 2 Me : initiation

k
Me" +CyHg -3 CH, +Et°  : transfert

° kﬁ @
Et" -3 62H4 +H
k ' propagation
H'+CHy 3 Hy +E° '

o :
2Et fi CiHiq rrupture

—caloul : v -g—:- avec ¢= [Csz} et AE.Q.S. A Me®, Et* et H".

v:3klc+k3\/jgcm E

Le terme 3k ¢ correspond 2 la formation des produits mineurs : CH 4 €t C.H p.

Si chaine longue : v, {vitesse initation) = ke << v, {vitesse de propagation)

ﬂk;;\/‘jgc”z - v-—-‘vpmk;;\/%c”z g

7T
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BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte et justifiée,
0 : absence de véponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 : ....... barrraenrenaaa

AUTO-CONTROLE

e Réponder & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignies Ia réponse.

° Composition de I'atome
1. Laréaction H,0, + 2ZH" + 2I" ~» 2H,0 + I; est un processus élémentaire.

3, L'état de transition correspond 2 un minimum relatif d'énergie potenticile,

4. A+ B - ... estun processus élémentaire monomoléculaire.

2 Intermédiaires réactionnels

5. Les carbanions, comme tous les anions, sont des intermédiaires réaction-
nels,



Mécanismes rénctionnels

7. La vitesse de formation d'un intermédiaire réactionnel est minimale, ce
. . il ' '
qui se traduit par mc%}l = .

® Réactions cotplexes par stades

8. Une réaction complexe par stades n'admet pas toujours une étape limi-
tanie.

® Réactions complexes en chaine

9. Un porteur de chaine est tout intermédiaire réactionnel apparaissant dans
le mécanisme réactionnel.

10. Corme pour les réactions par stades, la somme des différentes étapes
élémentaires d'une réaction en chaine donne Je bilan macroscopique.

Réponses
i. Nom, ear Ie nombré d’entités réactives (5) est trop Elevé,

2. Oui, Vénergle d’activation apparait comme la différence des énergies poten
tielles de I'état de transition et des réactifs.

3. Non, it s"agit d’'un maximum de I'énergie potentielle.
4. Non, siunie] processus est élémentalre, Hl est nécessalrement himoléculaire.

B, Mon, les carbanions sont des intermédiaires réactionnels alors que Ies anions
sont des entités stables, en général,

6. Dui, carles carbanions vérifient ta régle de Poctet contrairement aux carboca-
tions et carboradicaux. .

7. Won, mais la concentration de l'intermédiaire réactlonnel est faible st

aij
constante — e

8. Owi, la décomposition en processus élémentaires n’implique aucune condition
suy Jes différentes constantes de vitesse.

9. Non, éar s'll v a une étape de transfert celle-ci transforme le centre actif créd
dans "étape d’initiation {et qui n’est pas porteur de chaine) en porteur de chaine.

" 46, Non, seule la somme des étapes de propagation traduit le bilar principal.
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EXERCICES ET PROBLEMES

PROCESSUS ELEMENTAIRES

¢ Processus élémentaire ou non ?

i1 Voici quelques réactions et leur ol de vitesse ; préciser celles qui peuvent se
faire en un seul acte élémentaire ;

a) H, + Ch, — 2HC] v = k[H,1 [CL1?
- b) CH,I + OH™ - CH,0H + I- v = K[CH,I] [OH-]
% €) 2NO + O, - 2NO, loi non donnée.

¢ On veut illustrer ici fa foi de Van't Hoff ;: pour qu’une réaction se produise en un seul
acte élémentaire, if fant {(mais il ne suffit pas), que "ordre giobal corresponde a la
molécularité et les ordres partiels aux coefficients stoechiométriques des réactifs.

=) Celte réaction n’obéit pas a la lol de Van't Hoff. Ce n’est pas un processus élé-
mentaire.

i} Cette réaction obéil 4 la loi de Van't Hoff ; elle peut se {aire en une seule étape.
C’est effectivement le cas lei puisqu’elle n’est que bimolécutaire et que I"attaque de
OH~ se fail sur un carhene primaire non encombeé {5,2).

e} La loi de vitesse n'est pas donnée car non nécessaire ici. il s'agit d'une réaction
trimolécutaire (choe simultané de trois molécules trés peu probable) avec rupture et
création de plusieurs liaisons. Cela est en désaccord avec le principe du change-
ment minimal de structure dans un processus élémentaire.

La réaction se fera par stades.
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Mécanismes réactionnels

REACTIONS PAR STADES

1. Thermolyse d'un peroxyde

On étudie en phase gazeuse la cinédtique de thcrmolyse du peroxyde de diter-
tiobutyle : ]

(CH;3)3C-—0--0~C (CHg)3~> 2CH;—CO—CH, + C;H,
On propose le mécanisme réactionnel suivant :

k
(CH3);C—0—0—C (CH,); - 2 (CH,),C0°

k
(CH}),CO° 3 CHY + (CH,),CO

]C3
2CH; 3 C;H,

Préciser la nature de cette réaction complexe et établir l'expression de la
vitesse de celle-ci. Cette réaction a-t-elle un ordre ?

€ Il s’agit d'une réaction par stades, I'Intermédiaire réactionnel créé par une réaction
est consommé par la suivante : la somme des 3 réactions (1) + 2 (2} + (3) donne
effectivement le bilan macroscopique que I"on éorit :

P 2A+E
La vitesse v de cetie réactfon est définie par
_dP]_a 4[] d[E]
gt 2 dt ot

d
On a intérét a cholsiv v = _m&[w{,l_

En effet, seule la premiére réaction fait intervenir P, soit v = JgP].

La réaction est d’ordre 1 par rapport au peroxyde. On constate qu'elle suit la fol de
Van't Hoff. On peut alors se demander pourquoi elle n’est pas simple. Cela provient
du fait que cette réaction met en jeu de profondes modifi cations de structures et
due, par conséquent, elle ne peut pas étre simple. d[A]

Remarque : on aurait ohtamz le méme résultat si on avait défini v par %—F oy par

e Vérifionse : _ _
d]A dlE o2
LILT ka|(cHz),e07] et % = keg[cH3]

H faut appliguer le principe de Bodenstein aux deux intermédiaires réactionnels :

AL o] kfome) 0] o

&

d[CH;}
dt

= kz[(CHs)SCO"] - 2k310H§]2 =0

Ce qui entraine 2/, [P] = I [(CH,),00°] = 2, [CHS2 = 21
Létape {1) est Nmitante. o
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¢

2. Thermolyse d'un éther
Etablir I'ordre de la réaction de thermolyse de l'oxyde d'éthyle :
(C,H5),0 — CH,CHO + C,H

Le mécanisme de cette réaction est le suivant :
k
(C,Hy),0 -3 CH; + C,H;OCH;

k
CHS + (C,Hy),0 -3 C,H, + C,H OCH;

3
C,H,OCH; -3 CHj + CH,CHO

k
"CHj + CH;0CH] -3 (C,Hy),0

Soit O Poxyde et E Féthanal : 0 — E + C.,He. Chelsissons P'éthanal E qui n'intervient
qu’une fois pour définir Ia vitesse :
d|E
Vo= H[mz.
d

Donnons {'expression de v d'aprés le mécanisme réactionnel, v = k; [C,H 0CHJ 1.
Appliguons le principe A.E.Q.S. aux différents intermédiaires réactionnels :

d]CH; . . . .

] - 14101~ o LOTICH3 1+ i CoH5OCHS 1~ Ky [CH3T[C2HEOCH; 10
d[C,H:0CH, . ' . . .
TS0 - Ky 101+ Ko LO1ICHS - K5[0 oH50CHS | - Ky [CH3TiC 5 0CH; ] = 0

En effectuant la somme et la différence des deux éguations, on obtient ;

[C,H0CH; | = }“1"2 0], (oW = 22 /-’f-ifi% = /-"‘Eﬁi,soit:
hahy kg Y hghy faky
v = /i‘;;’iz_’ia_[o]
L

La réaction étudiée est d'ordre 1 par rapport & Poxyde.

Remarques :

- la réaction suit fa loi de Van't Ho#f mais celle-ci n'est pas élémentaire & cause de
la grante modification de structure ;

- cetie cinétique n'a pas d’étape limitante.

3. Formation dua céténe
Par chauffage 4 750 °C, on a : CH;—CO—CH; — CH,=C=0 + CH,,

- CH,==Ce=0 étant le céténe.

.. On proposs le mécanisme réactionnel suivant ;
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X
CHy~CO-CH; = CHy—CO® + CH

3
CH;~CO" 3 CH,=C=0 + B

. . K
H*+ CH; 3 CH,

Pourquioi cette réaction n'est-elle pas simple ? Etablir Vexpression de sa
vitesse.

La profonde modification de structure du bilan macroscopique (cassure de deux liai-

SONMS -3 éH2m60 +H® + CHQ et &tablissement de deux Haisons) est incompatible
avec un acte élémentaire,

Le choix de Vacétone CH,COCH;, notée A, permet d'écrire directement :

La réaction est d’ordre 1/A (loi de Van't Hoff vérifice). Cette étape est également
fimitante. On vérifie que vy = v, = v,

e Cas d'une énergie d’activation globale négative

La réaction 2NO + O, = 2NO, se fait selon :
2NO 2 N,O, rapide, constante d'équilibre K,
N,O, + O, — ZNOQ, limitante, constante de vitesse k.

Cuelle est la loi de vitesse ? Pourquol 'énergie d'activation globale de la réac-
tion bilan est négative ? Donner un profil énergétique E, = FICR.).

Puisque la premiére étape est rapide, la constante d° equilibre est vériilée & chaque
instant :

_[Ma05]
[Nof®
o La vitesse de la réaction est conditionnée par Pétape limitante :
1 dNo '
Y72 Imt 2] ka0, [02] = kota[NOT'[0, )

Voild un exemple de réaction complexe par stades, et gul ohéit pourtant a ia loi de
Van’t Hoff.

» La constante globale est k = KK, ce qui conduit d’apres les lois d’Arrhénius et
Vaw't Hoff & :

dink _ Ep _dink, | dani _Ep A ME
T C o7 r72
Ea=Ez+4 H1
L2 réaction (1) correspond a upe dimérisation rapide ot exothermiqua (A ,Hg < 0).
On observe £, < 0, car IAH] > E,.

Remarque : pour la réaction (1) : K1 = :—1 et AMI=E, -E .

‘Cela signifie que E_ > Ey + B,
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o On peut alors proposer le dia-
2 } Sramme Ep = f{C.R.}) cicontre :
Fig. 2.

Notons : E; << E, ; (2) limitante,
{1} fortement exothermique.

= CR.  Fig. 2

REACTIONS EN CHAINE

4. Thermolyse de 1'éthanal
% On étudie en phase gazeuse la thermolyse de I'éthanal
CH,CHO -5 CH, + CO

Le mécanisme proposé est le suivant :

k k
CH,CHO -} CHj+ CHO® CH,CO° -3 CHj+ CO
K ks
CHO® 3 CO+H CH3+ CH;CHO X CH, + CH,CO"
.~ ky . ks
H* + CHyCHO -3 H,+ CH,CO 2cHy 3 CHy

Nature de cette réaction complexe ?

Etablir Yexpression de la vitesse de cette réaction. Que devient cette expres-
sion si la vitesse d'initiation est trés faible par rapport aux autres vitesses ?

}l s’agit d'une réactien en chafne avec les élapes @
— Initiation : véaction (1) de constanie k;,
~ transfer? : réactions (2) et (3}, de constantes k;, et k;,

— propagation : réactions (4) et (8}, de constantes k, et k. On constate que les por-
teurs de chaine sont CH,C0" et CH,

- rupture ; réaction (6} de constante k.

On constate qu'en faisant [a somme des deux réactions de propagation oh obtient le
bilan principal : CHCHO —» CH,; + CO.

Mais il apparait des produits secondaires H, et C,H,. Remarquons également qu'il
apparait du CO dans une réaction de transfert, de sorte gue Pon obtient davantage
de CO que de CH,.

Pour tenir compie de Pensemble des réactions qui consomment I'éthanal noté E,
nous définissons ia vitesse par :
d|E
v~ 2lE]

ot
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Mécanismes réactionnels

Cette définition de v conduit & Vexpression v = K [E] + KJE[[H’] + kg [E][CHL
Appliquons e principe de stationnarité de Bodenstein a tous les intermédiaires réac-
tionnels :

(@) ﬂ% = ky [E] + Iy [CHZC0 ] - k5 [E]JOH3 1 - 2k [CH3 P =0,
(2) ﬂ%}ﬁ = ky {E]~ k»[CHO 1= 0.

@ 4B - s fono"1-ptEn 1 =o0.

() L0 1) - kg OO 1+ s BT CH 1= 0.

Les relations (2} et (3) domnent : K, {E] = K,[CHO®| = K{E]H L
Si Pon fait ia somme des relations (1} et (4), on obtient :'zkiEEI = st[Cngz soit

L
EHE B
La relation (4) donne :
Ko [CH3CO" | = ko [E] + K [E] %[s].
On peut exprimer v

v = 20 [E] + kg \[%[E}“’ 2,

Cette réaction n'a pas d'ordre.

Supposons gue la chaine soit longue autrement dit que la vitesse initiation, vy,
soit trés faible devant la vitesse de propagation vs (la consommation de E, dans
'étape d'initiation, est négligeable devant celle de fa réaction {5)) ce qui entraine :

tea[E] << kg[E[[CH3 | = ks J%{E]g/ %,

La lof de vitesse s’écrit alors :
v =k Mg/
" kﬁ

La réaction est d’ordre 3/2 par rapport 4 Péthanal.

Caleul rapide powr la chaine longue
~ On définit v par étape de propagation :

e ..dT[:l = ks|CH3 |[EL

Celle-cl est ia plus difficile des deux réactions de propagation.

— On écrit Pégalité des vitesse d'initiation et de rupture soit

-l (o] e
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Cette relation est directement obtenue en faisant Ia somme des gquatre relations de
Bodenstein.

On obtient ainsi irectement et rapidement Pexpression de la vitesse.

5. Synthese de HBr

:» Dans certaines conditions expérimentales, la synthése de HBr obéit au méca-
| nisme suivant :

-~ Br® vitesse d'initiation v,
&y . ke
Br'+H, - HBr+H H® + Br, - HBr+ Br®

i k
Brt 3 B

ces deux réactions de rupture étant hétérogeénes.

5t Btablir Yexpression de la vitesse de la réaction : H, + Br, ~» 2HBr.

] i . . 1 d[HBr]
% La vitesse de 1a réaction de synthése sera définie par v = 5 ’dt

, Soit ;

2y = JyJH,1Br"] + K, [Br,J[H°].

L . . d[K,] _dlBry] . . .
Si Fon avait choisi v = ——_';mou Vo -—m?{m, on auralt trouvé des résuliats diffé-

rents & cause des phases de rupture qui font disparaitre les intermédiaires réaction-
nels sans que I'on connaisse la nature des prodults obienus : le principe de
Bodenstein permet d'écrire :

d[Br’ . . .
“”[E}""l o ¥y =k Ha 1B 1+ b [Bry JH 1 k3B 1= 0.
dH’ . N .
T - b 181 -k By 1T~ Ky 7 = 0,
A partir de ces équations, on calcula : H1= JalHp]1Br ] avec
hoiBrol+ kg
4
Bl = UL S
B Ky + FykgHo]
ko [Bry ]+ Ky
E'expression de la vitesse g'écrit :
kg + 2k | Br,
2y = 4 +2ky[Bry | i [Ho v,
kegkey + bighia[Bry |+ kydeg [Hy |

On consiate que cette réaction n'a pas d'ordre.

6. Pyrolyse du néopentane

-+ Vers 500-570 °C, la pyrolyse du néopentane gazeux est assez bien représentée
. par I'équation steechiométrique : C3H 5 ~s (CH,),C = CH, + CH,.

i Cette cinétigue est étudiée en suivant, & volume constant, Pévolution de la
i pression en fonction du temps. La vitesse initiale v a é1é mesurée dans diffé-
i: rentes conditions expérimentales :
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P, {mm Hg) : pression | 76 152 302 457

initiale de néopentane :
t =547 °C

vq (mm Hg min~!) L3 4 12 22
[CsH 3]y = 5,8 t {*C) 502 527 547 567
107% mol 17 107 vy (mol L4 571) 6,5 . 18 38 78

) Déterminer I'ordre initial de la réaction, lenergle dactivation et le facteur
de fréquence.

b) On propose le mécanisme suivant :

k
M (CH,C -3 CHj + (CH,0),C°
_ . _
@ CHJ + (CHy),C -3 CH, + (CH;);C—CH;
3
(3) | (CH3:C—CH; 3 CH + (CH,),C=CH,
key
€Y ' 2CH; - CH,

= Montrer que, moyenunant une hypothese que l’on précisera, on retrouve la
loi cinétique expérimentale.

¢ Sachant que les & energzes d'activation des processus (2) et (4) valent respecti-
vement E, = 41,9 kT mol"l et E, = 16,7 kJ mol™!, calculer E,. L'ordre de gran-

deur de Ei était-il prévisible ?

@) » Soit N fe néopentane ; a vitesse initiale s’écrit :

L | T "

o=t | = k[N, p étant Pordre de Ja réaction.
o

Par allleurs, d'aprés Ia lof des gaz parfaits, Py = RT{N],.

Lz tol cinétique devient :

Py _ el avec k'=
dt (mr)P*

La vitesse initiale notée v, = ..%}l , est donnée en fonctlon de P; : on trace In v,
en fonction de in P,. On obtient [a pente : p = 1,5,

= {e deuxiéme tableau de données expérimentales permet de ‘calculer I’energie
dractivation. En effet :

£
Vo = KN[S/? = AN % e ®T

i
On linéarise les valeurs expérimentales en &tudiant In v; en fonction de T droite
de corrélation conduisant & : ]
Invg = ln(A[N]a" 2)~ E | soit:E =216 Id mor™,
o RT B

Le facteur de fréquence vaut A = 5 105 mol 85 19,5 571,
) ¢ La vitesse de dispaiition de N s’écrit :
v= [N} + B [NIICHZL.




EXERCICES T PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

On applique I'AE.Q.8, aux intermédiaires réactionnels ;

m[,(;-?i]« = 0w Ry N] kz[CW;,} + k3[ CH3 C CH2] 21\'4[(:!-1;]2 6.
d[ CHy), ; CHz] [cH&}{N} k;;[ CH; ), cn;] =0

De la somme, on déduit : CH3 = ) , solf

v =ty [R]+ kz\[z':; NP2,

» Bi la chaine est longue, on néglige la vitesse d'initiation devant la vitesse de pro-

pagation ;
v =k, \[ Ky —[N] /2 soit ia loi expérimentale avee K = Ky ;:{
Ky

° De Ia relation enire &, &,, K, ot k,, on en déduit, sachant que k = A ¢ "/RT

E=Ep+= (E1 Eq) = 365 Ik mol™,

On constate que E est [egérement supérieare 3 Ménergie d'une Halson C—C {345 ki
rmoi1).

¢ Réaction en chaines droites (A.E.(Q.S.)
Soit la réaction en phase gazeuse : H, + Dy — 2 HD.
k K
. Initiation : H, damret Iy, m2> 2D

R ks .

H +D; 5 HD+D
Propagation : %
D*+H, 4 HD+H’

fes kg
Rupture :2H® - Hy et 2D° 5D,

Dans P'hypothése d'un mélange initial équimolaire en dihydrogene léger et
lourd (deutérium), et de chaines longues, justifier un ordre expérimental de
3372

€ i Von part d'un tméiange équimolaire Hy, Dy, la stechiométrie de la réaction globale
suppose gu'a chaque instant : [H,] = [D,].

@ La vitesse de la réaction s’exprime par :

_LAdHD] 1, o .
V=45 = 2l 1D 1+ iy D1, )
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s Appliguons 'A.E.Q.S. aH° et D°,

@ 0= 1B 2k iy 1- ke 71101+ K [0 101 - 2ksH P

@ 0= 206,01+ ks H'1D, 1 - ke D 10Mp1- 25 [0° .

- L’hypothése chaines longues {vitesses d’initation et rupture << wtesse de propa-, .
gation) donne dans les deux cas (1) et (2} Ia méme équation : ' o

K5TH HD,] ~ K,[D°J[H ]
Dol deux conséquences : '

v = kg[H'][D,] et [D°] = ﬁ—:m.

- O déduit une nouvelle relation de (1} - {2} :
0 = 20U [Hy ]~ 25 (D5 ] - 25 [H° P ~ 2k ID° I, 50t
. K2
{kl +k2)[§{2] =fH ]z(ks +hg .,_(i;_]
¥

1/2

Sspey=| etk oy sz

- On trouve bien un ordre global de 3/2, car [D,] = [H,] :

k1+k2 3/2
k§ [32} .
K + kg —=

5 6 kﬁ

V'—"-kg

EXISTENCE D’UNE ETAPE LIMITANTE

7. Oxydation de I par CIO~

L'stude expérimentale de la réaction d'oxydation de lion iodure I~ par lion
hypochlorite C10~:

F+ CIO- —» 10~ + Cl-
conduit a I'expression suivante de la vitesse :
_  [cIo]
- [OH"]
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Montrer que le mécanisme suivant permet d'interpréter les faits expérimen-
taux

ClO~ + H,0 2 HCIO + GH- équilibre rapide, K,
I+ HCIO if%) HYO + CH
OH~ + HIO 72 H,0 + 107 équilibre rapide, K
@ La seule étape cinétique est ia réaction (2) de constante de vitesse ky, soit 1
_dier]
dt

Appiiquons 1a lol d"action de masse au premier équilibre :

. HOIOMOMT] i thicio) =k, 16071
[clo-] [OH"]

= ka[I" 1[HCIC).

L'expression de v dovient :
v = gy [ jicio™y
[on]

Remargue @ on ne peut pas appliguer fe pncipe de stationnarité a HCIO et HIO car

les concentrations de ces deux acides peuvent étre importantes {eela dépend du
pH).

soit b= Rl .

8. Dismutation de Pacide nitreux
¢ On étudie la vitesse de la réaction de dismutation de l'acide nitreux :
3HNO, — NO3 + ZNO -+ H* + H,0

. Cette réaction a lieu en phase aqueuse, seul NO est gazeux. On propose le
i mécanisme ;

2HNO, 7 NO, + NO, + H,0  rapide, K,

NG, 2 N0, rapide, K,
ks
N,Oy + H,O0 2 NOj + HNO, + H*
k.3

4 Dans ce cas également, la vitesse ne peut étre définie gue par une espéce (réagis-
sante oy formée) intervenant dans ka 3° réaction :

d[NOz]
at
Traduisons les deux quilibres :

- [Noz]pwzo ot Ky= [N2042] ,
[HNO, 1 N0, ]

v= = gy 04 ]- k_gINO3 JHNO, JH* |

Pyg €tant exprimé en bar.

4
On caleule [N,0,]=K, N0, T =KIK, _,[,‘:';?‘;gz_l_, soit :

NG

Y.\
=k K.’!;{ [HNUZ] k - +
v=bighy Y —a[MNOZ JIHNG, JIHT 1.
No
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Cetie réaction n'a pas d’ordre. ' ,
Lorsque Féquilibre de dismutation est établi, y=0 et :

[WNo, T
2

NO

kaKZ K, = k_3[NOZIHNO, 11" ]

On retrouve Pexpression de la constante d’équilibre ¥ de la réaction de dismutation :

[M03] P B*] _ IpKiK,

K= 5
[HNO, ] ke

9. Oxydation de I~ par Fe3*
< On étudie 1a réaction Fe3* 4 I~ - Fe?* % I,.

On propose, pour interpréter les résultats expénmentaux le mécanisme réac-
tionnel suivant :

ky | ke
Feot +1" 2Fel?*  Fel** +1" 2Fe? +1;

k
Fe? +13 -3 Fe?* +13

Fel?* et I7 sont des structures intermédiai::es trés réactives.

En admettant que k;[I] << k,, établir expression théorique de Ia vitesse de la
réaction.

La vitesse v sera définie & partir de Iespece chimique qui intervient le moins sou-
vent dans le mécanisme réactionnel, & saveir I, ¢ .

ve2 el i fre i)

Appliquons le principe A.E.Q.S. aux deux intermédiaires réactionnels :

i[f;;:l = ki[Fe3*][r]- kz[%“eiz"'] - ka[Fe|?+][z‘] + m[&’-*][;g] =0 _
B fpo e il o .

On &tablit 2

TS o I e

[Fez‘*] + ks[FeS*'] kskg[FeSi}[lu]'i‘ kzk,;[Fez*] + ksz{Fe3‘*] )

Pexpression de v-g'éerit :

3+ -
y =2 aks [Fe ][' ]
2 Fe?*| Iofim
apHal” L,
ks {Fe® J ko




EXERCICES ET EROBIEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Si 'on admet que k3]17] << k; et en posant K= 21(—1—!51 et k'= %’-"— , 'exproession de
2 5
v devient :
2
gre i)
V=
Fezen
L+&x 5
F93+J

Celie réaction complexe n'a pas d’ordre.

o Mécanisme de substitution électrophile — TR Strasbourg

. La mononitration des composés aromatiques par 'acide nitrique fumant est
' une réaction complexe. Les études cinétiques ont moniré que la vitesse de 1z
réaction peut prendre une forme différente suivant la réactivité du composé
aromatique, qu'on représentera par ArH :

ATH + 2HNQ, — Ar - NG, + H* + NO3 + H,0
a) Pour les plus réactifs, la vitesse est indépendante de la concentration en
composé arormnatigue ; elle est de la forme :
2
o BNOST
[NO3)

b) Pour les composés moins réactifs, Ia vitesse de fa réaction est de la forme
g [HNO, P[ArH]
[NO3] [H;0]
dans laqueile [ArH] représente la concentration en composé aromaticque.

Pour interpréter ce résuliat, on admet le mécanisme suivant :

Iy
2HNO; & H,NO? +NO3 (1)
k_y
ky
H,NO3 2 NOY +H,0 2)
sz :
k3
NOF + ArH 3 (NO, ArH)* (3)
k
(NO, ArH)* % ArNO, + H* 0

o La réaction réversible (1) est trés rapide, l'équilibre correspondant est donc
~ toujours atteint. La formation de NOJ par la réaction (2) est beaucoup plus
s Jente. La réaction (4) est plus facile que Ia réaction (3).

1) Montrer que les données précédentes sont incompatibles avec Fhypothése
de I'état stationnaire appliquée & H,NO7.
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2) Déduire du mécanisme ci-dessus U'expression la plus générale de la vitesse
de la réaction de nitration en fonction des concentrations analytiques et des
constantes de vitesse des réactions élémentaires.

3) Retrouver les deux lois de vitesse expérimentales données en a) et b).
Exprimer k et &’ en fonction des constantes de vitesse des réactions élémen-
taires.

¢ 1) L’equilibre est rapide, et la valeur de [H,NO 11 peut &tre notable et ne comespond
pas a I'application de 'A.E.Q.S. (formation dif?’
étre faible ; ¥ g n'apparait pas dans le bilan de niatiére).

2) On cheisit pour la vitesse de la réaction de nitration :

d[AH
~—-[&%—3 = ka[Nog] [A]

car elle fait appel & I'l, NOJ qui intervient le moins loin possible dans le mécanisme
réactionnel.

En appliquant 'A.E.Q.S. a NOJ, il vient :

d[No;]

= teo[HzNO | k2 [NO {101 - ks [NO3  (ArH] = O,

Ky fHaNOS

solt {NOZJ = Wj.

On déduit mzwogz de la constante d’équilibre de (1) :
S _ [HNOZYINOS]
ka = [HNOgP?

ey bo e[ ArH] [HNO 5 P
K_1[NO3 |(k_o[H;0] + ko[ Ar])

Ky = , 8ot

3} On s'intéresse désormais aux deux cas particuliers :
- a) ArH trés réactif : lglAtH] >> K_[H,0].

k1k2 [HN03]
T kg (NO3T

: . i k. . .
On retrouve la loi expérimentale avec k= ’:: 2, Finterprétation étant que (2) est

~ P'étape limitante. -1
" h) ArH peu réactif : ky[ArH] <= K ,[H,0}.

Ky ok [ATHI[HNOGT

Vo
k.gh.z [NOZ][H,0]

On retrouve la 2nde lol expérimentale avec k'= ks kaks

, Pétape fimitante élant la
3 _ kaks
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UN EXEMPLE DE CATALYSE

10. Hydrolyse d’une imine
On étudie la vitesse d’hydrolyse dune imine I :
I+H,y0 — P, P étant les produits de la réaction {cétone + amine).

On propose le mécanisme réactionnel :
' HI* 221+ H*, K{équilibre rapide)

%
HI* + H,O 5 T+ H*

ks
HI*+OH- ST

k
T 3p

T étant un intermédiaire réactionnel.
a} Etablir 'expression de la vitesse d’hydrolyse.

b) L'expérience montre que v = k([I] + {HI*]). Btablir Fexpression de k en
fonction de [H*] = £ et des différentes constantes.

'+ ¢) On donne : &y = 16,8 min! ; &, = 2 108 mol™! L min~! et pX = 5,4, Etudjer
& et tracer log k = f (pH).

¢ @} Le plus simple est de définir i2 vitesse par rapport 3 P soit :

v- Tl

On applique fe principe de Bodenstein 4 T :
AT p
— =l [ Jon] - 1] = 0
O déduit v = [k + K, [OH-T) [RI'].
by} Comme v= K& ({{] + [HI*}) on peut éerire :
i (1] 5 [HIF]) = (K + &, [OH7]) {HIP].
Traduisons ia loi d’action de masse de I'équilibre rapide :
_ )
R}

On peut transformer I'expression de k et Pon obtient »

K (K est la constante d'acidité de HI*)

Ly + ko [OH }
145
h

k avec [OH™] =5:—19L et h=[H"]L

¢} Au numérateur de &, on obtient deux termes cinétiques, f, et Kk, [OH], relatifs &
la nucléophilie de H,0 (k) et OR- {#,} 1 les deux pouvoirs nucléophites de H,0 et
O™ sont égaux st ky = &, [OH] — pH = 6,9,
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Mécanismes réactionnels

Au dénominateur de k, on obtient deux termes thermodynamiques traduisant les
D.P. de HI* {pH < pl) et | (pH > pK).

On peut done &tablir un DP généralisé (espéces thermodynamiques et cinétiques] :

BI* 1 69
54  H,0 OB pH

On en déduit facilement k selon le domaine de pH :

o pH<5,4 k=1l etlogh=1,2

Jh 1,2
2 5,4<pH<6,9 k=-21gtlog k=6,6-pH
.4 <pH £ 6, W g ) p{"0,3

i kz[OH”}h oK,

«pH26,9 I o =—2-tetlogh=-0,3.

Le tracé du graphe (Fig. 3)

ne pose aucune difficults : logk &

On constate gue c’est en
milieu acide gue la vitesse
esi la plus grande avec
k= k.

{'étape limitante s'écrit
done : ‘

HI* + Hy0 5 T+ H™
Partant de 'lmine |, celle-
¢l s'est protonée en HIY : Fig. 3
{activation du substrat) ;

H* est ensuite régénéré par Pétape limitante : ainsi H* n'est pas consommé mais
intervient dans le mécanisme réactionnel -» ¢’est le propre d’'un catalyseur.

e

pH.

5,4

k
En milien basique, I"étape limitante est HI* + OH~ —§ T (k = ky [OHT]) mais la

vitesse est faible (malgré la meilicure nucléophilie e OH~ par rapport & H,0) car HI*
est une espéce ultraminoritaire.

PROBLEMES DE SYNTHESE

Se reporter chapitre 15, problemes TIT et TV.
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CHAPITRE 14
Bio, Véto

La catalyse

La catalyse homogéne
La catalyse hétérogéne
La catalyse enzymatique

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

. La catalyse homogéne

@ Catalyseur ! if accélére une réaction thermodynamiquement possible sans
modifier '6tat d'éguilibre et sans apparaitre dans Péquation bilan.

@ Caractéres généraux de la catalyse homogéne

- réactifs, prochuits + catalyseur = systéme monophasé,

- le catalyseur modifie le chemin réactionnel (formation de nouveaux Ip) et
abaisse la barvigre d'activation — mécanismes par stades,

1 . .
- le catalyseur de la réaction sens ~» est aussi catalyseur de la réaction sens
E_ fmicrordversibilité),
~ le catalyseur est régénéré (petite quantité suffisante),
- la réaction admet souvent un ordre/catalyseur (s {C], effet catalytique ),
- certains catalyseurs sont sélectifs (choix d'une réaction entre deux réactions
compéiitives).
® Exemples (surtout en solution) :
-~ catalyse acidobasique

Elle peut étre spécifique (H* ou OH") ou généralisée (tout couple AH/A~ pré-
sent en solution).



La catalyse

~ catalyse redox

Elle met en jeu un coupie Ox/Red de E° intermédiaire entre ceux des deux |
couples de la réaction & catalyser. i

- autocatalyse
L'un des produits de la réaction joue le réle de catalyseur.

2. La calalyse hétérogene
® Différences avec catalyse homogéne :

- gystéme le plus classique = réaction entre fluides au contact d'an catalyseur
solide (g = 2},

- activation du catalyseur non plus liée 2 sa concentration mais i sa surface,
~ extréme division du catalyseur (poudre, grains, grille...),
~ forte sélectivitd des catalyseurs solides,
— vieillissement du catalyseur par empoisonnement progressif de sa surface
active.
@ Les phénoménes d'adsorption fluide-solide : .
-~ adsorption : fixation des molécules réactifs au niveau des sites actifs du
catalyseur. .
— physisorption : adsorption avec interactions fluide-solide faibles (interaction
&lectrostatique de fype Van der Waals) — la réactivitéd est peu'modifide,
- chimisorption : véritable liaison chimique entre molécule adsorbée et cataly-
seur, et fort abaissement de la barriere d'activation
— mécanisme de catalyse hétérogéne ;
(1) diffusion réactifs R vers catalyseur (sites s),
{2) chimisorption dissociative des réactifs (exemple : Hy + 25 — 25~ H),
(3) réaction entre espéces adsorbées
(4) désorption des produits ;s -P—>Pa s,
(5) diffusion produits P loin de la surface,
~3 étapes Hmitantes (2) ou (3).
¢ Exemples :
~ catalyseurs acidobasiques

Ce sont des solides isolants (pas d'e~ mobiles), souvent activés par un promo-
teur (créant des sites acides, pouvant céder un H*, ou basiques, pouvant cap-
ter un H*).

Citons : A,05, §i0,...
— eatalyseurs rédox

Ce sont des solides conducteurs ou semij-conducteurs (¢~ mobiles} pouvant
coupler leurs " mobiles avec ceux des molécules adsorbées.

Citons : métaux (Fe, Ni, Zn, Pt) et oxydes métalliques, {Fe;0,, Zn0,...).

3. La catalvse enzymaticue

® Fnozyme : macromolécule de type protdine (enchainement d'acides ami-
nés R—CH—COsH ) catalysant les processus biologiques. '
| .

NI,
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

@ Extréme sélectivité : elle s'explique par la formation d'un I enzyme-sub-
strat (que les biochimistes appellent un complexe}, le substrat se logeant dans
le site actif de la protéine.

2 Cinétique de Michaelis : (large excés de substrat Sfenzyme B)

kl

E+5 = ES
Sws P k_y
k

ES .2 p

L'AE.Q.S. (appliqué & ES) et le bilan de matiére (sur [E],) conduisent  :

On détermine graphiquement la constante de Michaelis Ky, :

Ymax

~tracé de v = f{{S]} et lecture pour savec v =k, [El,,

- tracé de L = f(mi,} et lecture pour L 0.
v v

[s]
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BAREME DE NOTATION )
+1 :réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non mstlfzée,
-1 : réponse fansse.

MOTE sur 10 1 i

AUTO-CONTROLE

@ Répondexz A ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.
@ Catalyse homogéne

1. Une réaction thermodynamiquement impossible peut se produire en pré-
sence d'un catalyseur speczf}que

2. Pour la réaction R — P, ainsi catalysée R + C &= RC, puis RC > P+ C, la
réaction est d'ordre 1/C.

3, Soit I'estérification : CH,COOH + EtOH &= CH;COOE: + H,0. On réa-

lise usuellement la réaction vers 100 °C, en présence d'acide sulfurique. H
© s'agit d'une catalyse acide généralisée.

" 4. L'inverse de Vestérification est Thydrolyse. C'est un exemple d'autocatalyse.

® Catalyse hétérogéne

5. La physisorption se fait 4 haute T tandis que la chimisorption se fait &
basse T.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.
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6. La surface de cafalyseur occupée par les molécules de fluide croit avec la
pression.

7. L'’hydrogénation dun alcéne sur platine est un exemple de catalyse hétéro-
géne acidobasique.

© Catalyse enzymatigue
8. Un complexe enzyme-substrat est un complexe activé ou état de transition

1.

9. La constante de Michaelis est caractéristique d'un couple enzyme-substrat,

10. La constante de Michaelis est une grandeur sans dimension, car rapport
de constantes de vitesse.

Reéeponses

1. Non, un catalyseur ne peut qu'accéiérer une réaction possible thermodynami-
quement.

2. Oui, d'aprés PAE.Q.S. appliqué & I'lg, fci RC.

it ' faky
v = =kpiRC| = R|IC].
T = lafre] = 2 g)ic]
3. Mon, 1l s'agit d'une catalyse acide spécifique H*,
4, Oui, adéfaut de H* initial, ¢’est I'acide CH,COOH qui catalyse la réaction,

6. Non, c'est Vinverse, car physisorption = liaisons faibles, done faible énergie et
chimisorption = liaisons fortes, donic barriére d'activation élevée.

6. Oui, puisque le nombre de collisions réactife-sites augmente.

7. Non, catalyse hétérogéne rédox (e mobiles).

8. Nom, <¢'est un intermédiaire réactionnel (minlmum relatif de Ep).

9. Oul, ce quiilfustre Ia forte sélectivité de a catalyse enzymatique,

10. Non, ¥, a tes dimensions d'une concentration {mol L1y, puisque
Ymax

14 M

Is]

Vo=



EXERCICES ET PROBLEMES

LA CATALYSE HOMOGENE

e Catalyse homogéne en phase gazeuse

% La réaction de décomposition de 'ozone en dioxygéne : 205 — 30, est cataly-
sée par le dichlore Cl,.

k ' k
O3+ Cly - CIO + CIO, Cl0, + 05 3 ClO, +20,
kz 164 ’
ClG, + O3 — Cl0;+ 0, 2CH0; - Cly + 36,

Etablir l'expression théorique v, de la vitesse de celte réaction.

L'expérience établit que v, = k[0,132[CL, V2. Comparer l'expression expéri-
mentale v, avec l'expression théorique v,. %)ue peut-on en déduire ? '

¢ Remarquons que le mécanisme proposé est incompiet, car GO se formant dans la
premiére réaction n'est pas consommé par une auire réaction.

"La vitesse v, est définie par : Yy w2l

- d{;s] = ;}1[0 al[Clz ]+ ka{035][C102 ] + ks[05][C105]
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Le principe de Bodenstein peut &tre appliqué aux intermédiaires réactionnels CIg,, &t

Cidy :
d[(j?-‘!} = Ky [05][Cla | - k[ 035][C10, ] + ky[0,][c105] = 0.
d{‘::a} = ka[0;3]{€10, ]~ 43[05]C105] - 26, [C10, ]2 = 0.

En faisant la somme de ces deux expressions, on obtient

[00s] = | 2 fou e, 2

Par allleurs, k03] [C10,] = ky[04] [Cly] + kalOIICI0,] = v, = Ky[0,] [Chy] +
k3104 [CI0,4].

ve = ke [05][Cl, )+ kg \/’%{03]3/ 2let, 2

Cette réaction n’a pas d'ordre. Pour retrouver I'expression expérimentale
v, = KO3/ 2[Ci, 12, i faut que

Ky %{03]3/2[&2]1/2 >> by [0g]ct | clest-2-dive que :

ky[03] [CI0,] == k,{04) [Cl,], autrement dif la premiére réaction {k;) est lente. On

constate que Pordre par rapport au catalyseur est %

¢ Catalyse homogéne acidobasigue
On étudie la cinétique de tautomérie cétone = énol :
CHy~—C—CH; &= CHz——C==CH, en mileu H*.
o on
Le mécanisme proposé est :

(1) CI‘I3MC—“CH3 + H f_-_}i CH3"”*““E""CH3
H o on
2) CH3-~E—CH3 li% CH;—C==CH;, + H*
bu o

a} Justifier que H* est un catalyseur, et trouver la loi de vitesse dans le cas
‘i général, puis dans le cas olt (2) est limitante par rapport & (1) (équilibre
“ii rapide}.

b} Tracer le profil énergétique E, = f(C.R.) dans ce 2° cas.

¢ @) On gonstate que ¥ n'intervient pas dans "équation bilan : i est consommé par
{4} puis régénéré par (2).
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La catalyse

d[énot] i . i
o = ky[f], | étant Vinterme-

o Définissons la vitesse par rapport & Pénel, v =-
: +
diaire réactionnel CHz——C——CHy

OH
Appliquons le principe A.E.Q.S8. atl:

%[tl] = iy [obtone] (" |~ k_y[I] ~ ky[1] = 0 d'oir :

v= ;ff—-[cetone]{ﬂ*]

o 5f {1} est un équilibre rapide :

+
[CH3 - C{GH) - CH;]
" {CHLCOCHSI{HY]
On obtient alors :
¥ = Ky [l] = ko4 [CHCOCH3 1HT |

) k, i T
Remarguie : corame Ky = jk-l— , Je 2M cas correspond 3 Ky == K.
-4

On trouve un ordre un par rapport au catalyseur.
b} Une cétone étant en général plus
stable que son énol, on peut postu-
ter un profil énergétique E_ = fC.R.)
du type cl-contre {Fig. 1) :

E, >»E, .
Ay Ay

Cétone,

CR.

¥

Fig. 4

e Optimum de pH

i On considere la catalyse acide (entre pH = 0 et pH = 7) de la réaction dans
I'eau de l'amine R—NH, sur le composé carbonylé R'— ﬁ R":

o

Rl Rf
~ ™~
== RNH; — N
/C O+ 2 /C N-—-R + H;0

Rl? . Rﬂ

a) On fait 'hypoth2se que, dans les limites de pH indiguées, ia réaction
. d’'addition entre Vamine et Facide conjugué du composé carbonylé est la réac-
- tion limitante (constante de vitesse k,). Les réactifs sont introduits a la
" concentration 1 mol L1, Les diverses concentranons seront notées ;

[RI—CO—R"] = [A] [R'— COH~R"] = [AH] ‘
) . . + .
{RNH;] = [B_I [RNH;] = {BH] {H]= h.

gy 4
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

¢ Les pK, des deux couples acidobasiques valent :
. PE = 0 pour le couple HA/A et PE, = 4 pour le couple BH/B.

+ Montrer que I'hypothese faite implique que la vitesse initiale de la réaction
i: passe par un maximum en fonction du pH.

b) Quel est le pH de ce mazimum ?
4 ¢} A ce pH, Ta réaction est combien de fois plus rapide qua pH = ¢ 2 qUapH =77
A 54}

; +
a) L'étape limitante &{ant la rdaction entre RNH,, et /C —OH | 15 vitesse de 2
@ raaction s'écrit : v = £,[8] [8H]. R

Le mécanisme réactionnel (donné en complément) est le suivant (RNH, est le iéactif
nucléophile) :

R Y 7
NG b +
RNH, + /GM—OH -+ RT—C-0H 7 R"—C—0H,
L1 '
R NHoR NHR
+
N HR + Hy0 R\c MR+ B
C——HNHR + e =R
s/ 2 s
RII . R"

Toutes les réactions acidobasiques sont trés rapides. Cn constate gue H* joue i rble
d'un catalyseur,

Ecrivons les équations de conservation, au temps £ = 0, de la cétone et de Vamine :
[A] + [HA] = Z et [B] + [BH] = 4.

Par ailleurs,
Aity Blh
K:L = .[_..}_. et K2 e L..]._.
[AH] [6]
On caicule :
[a] = — et [B] =2
1+22 24—
f Ko
La vitesse initlale ¥, de la réaction a peur valeur
Ve s by _ hy
o = =
1 Vg M) gi el B K
K, ) Kz Ky A

K i K
¥ sera maximal si —— +— ost minimal soit —- -—% = 0.
Ko & K,

k) Le pH correspondant au maximum de vy ¢st donné par :

i
PH = 5{[}“1 -+ ﬁKz) =2,0,

e} Notons W8), v(2) et (7} les vitesses initiales pour pH = @, 2 et 7. On étabiit faci-
lement :

M2 5 96 et Y3 4 oo,
(0) W7
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La catalyse

On voit-sur cet exemple toute Pimporlance de Ia valeur du pH swr certaines réac-
tions de chimie organique, !

» Catalyse homogéne rédox
Soit I'oxydation des ions iodure I” par les ions peroxodisulfate 5,04~ :
21" 4 8,08~ — 1, + 2807~
a) Placer sur une échelle de potentiel rédox les couples . _
$,037250% (Ef = + 1,70 V) et 1/~ (E = + 0,52 V).

Justifier que les ions ferreux FeZ* jouent le réle de catalyseur : couple
Fed*/Fe?* (BY = + 0,77 V). Eerire le mécanisme de la catalyse.

b)Y At = 0, on mélange 0,5 L de - 0,4 mol L1 et 0,5 L de $,0% 0,2 mol L,
auquel on ajoute quelques gouttes de sulfate ferreux. On obtient par dosage
de I, formé : '

t (min) 0 25 5 10 15 20 30
[1;] moi L o 1,5102 | 271072 [ 465102 | 81102 | 7271072 19,12 102

Déterminer le temps de demi-réaction.

& a} Les jons ferreux intevviennent dans le couple
Fe3*/Fe?* dont le potentiet standard EY est Intermé-
diaire entre EJ et £ (Fig. 2).

Le méeanisme de la catalyse s'en déduit zisément :

A EY

4,70 S0%T

0,77
052 (T

Bilan : $,0%™ + 21" — 280%™ +1, . Fig. 2

{1) 8,05 +2Fe®* — 2503 +2Fe®
(2) 21" +2Fe® 1, +2Fe®F

) |t suffit de tracer [1,] en fonction de t (Fig. 3).
Les rdactifs sont utilisés en quantités steechiomé-
triques : 9107 ¢

0,2 mol de I" pour 0,1 mol de 5,03 dans 4 L. % 10-% +
Le temps de demi-réaction est donc indépendant du

véactif. On lit, pour £= -‘-)-ég'-moi, la valeur : %,

1
111 min £ {rmin}

[]= %_: 9,08 mol L' = #; ,, =24 min.

Fig. 3

 CATALYSE HETEROGENE

+ Modéle monocouche de Langmuir
¥ Soit la réaction A == A, seffectuant au contact d'un catalyseur solide et
vérifiant les hypothéses suivantes : '

- réaction & température constante,

~tous les sites d'adsorption ont méme activité catalytique,
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

—la surface de contact solide-gaz est plane,

— toute portion de surface 4 un instant donné est soit libre, soit recouverte par
une couche monemoléculaire gazeuse. :

On appelle o la fraction de surface unitaire occupée

oo, L e (Fig. 4).

surface unitd Fig. 4

i —iln'y a pas d'interaction entre deux molécules adsorbées voisines.

a) En traduisant le fait que la vitesse d'adsorption doit étre proportionnelle a
la quantité de A libre {caractérisée par la pression P), et & la surface libre, tan-
dis que la vitesse de désorption doit étre proportionnelle 4 Ia surface occupée,
déterminer la vitesse de la réaction. Déduire la valeur de o & Féquilibre en

fonction (P, kogo Foges)-

b) Si on appelle m la masse de gaz adsorbée par unité de surface, montrer
que m tend vers une limite m, quand P devient trds grande, ce qui correspond
2 la saturation de la surface,

it r
Tracer — en fonction de P.

: ULy
% a) Vade = Hage P (L ~ o) probabilité de rencontre de A (réle de P) avec ia surface
libre (% - o}

Vios = Kgoq & proportionnelle a Ia surface accupée par A,
VS Voss ~ Vigos = Hagg P (I — 0) iy, o0,
Lorsque Péquitibre est atteint & T ot P fixées :

P
V=0 oo tatsP On pose 1 a = Kot
lkadsp "’“kdes kdes

b) A ¢, seule o est occupée ce qui cowespond & m, pour une pression P.
Si P — =, ¢ — 1 ce qui correspond 3 My (monocouche saturée). Par régle de
m

(43
roportionnalité — = — 1
prop 1 g

14} ap
EF T2 s 28
mg 4 +ap

(Fig. 5)

s aP <1 = aP droite passant par I'origine
g

si aP = A L ~1  asymptote horizontale.
fiig

Fig. &

o Déshydrogénation du cyclohexane

- Soit la réaction : CJH;, —» CeHg + 3H,, réalisée en faisant passer le cyclo-

" hexane sur du nicke?, entrainé par un courant de dihydrogéne. On notera C le
- cyclohexane (C4H,) et B le benzéne {CgH, ).

*; a) Sil'on suppose Vadsorption de B négligeable, exprimer I'équilibre d'adsorp-

~~ tiom et de désorption de C a Ja surface du catalyseur selon le modéle de

- Langmuir.
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La catalyse

On adrmet que H, s'adsorbe sur des sites différents. i

. b) Donner l'expression de la vitesse de réaction en fonction de la pression par-
tielle Pe..

¢} En faisant varjer les pressions partielles, on trouve que la masse de CH;,
~ déshydrogéné par heure est, en régime stationnaire, 4 310°C:

- Pe (Pressioh partielle en ram Hg) - | Masse (en g) déshydrogénde par-heure

G0 i ' 0,20
400 : ’ 0,30

Evaluer la constante d'équilibre d'adsorption et de désorption de C H,, et, &
un facteur prés, la constante de vitesse de déshydrogénation. .

4 a) La fraction o de suiface oscctpée {ou chimisorbée par C) s’exprime par :

aph, K . .
ag = ~ZC7E . aves ag = ads | o Pe pression partielle.
1+acPe des Jo

(se reporter 2 Vexercice précédent pour justification).
I} On peut définir la vitesse par :

dfc]

v = - —2-2 ot simplement. pay
af ot F2

L’hypothése la plus simple suppose la proportionnalité de v avec la quantité chimi-
sorhée : I

kagPg ka Py 5

v =Ko c= = i
oA+ acP(; + aﬂﬂ.. + aBPB 1+ acf’c i

sites différents ~ N négligeable ;

¢) En gardant une vitesse en g ir2, il vient :

20 400
0,20 = k—2083¢ 4 6,30 = k003
1+200ag 17400 ag

Du rapport membre a membre, on déduit :
ag = (ﬁt’iJ =2,510%mm Hg™?,
W des Jjo — e

puis k=0,6 g ™.

CATALYSE ENZYMATIQUE

e Catalyse enzymatigue & deux produits
© Un substrat $ donne deux produits P, ou P, selon :
. i_ci kz ’ ITC3 ’
E+S o2 ES, ES 5 ES+P,, ES S E+P,
k_ : :




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

i Montrer que, comme le processus simple, ce mécanisme obéit 3 une Joi de
vitesse du type :

AlE), .
P —g oll A et B sont a déterminer.
[

]

¢ Nous allons utiliser :

° Le bilan de matiére en enzyme :
(1) [Elp = [E] + [E8] + [ES'].
o L'expression de {a vitesse globale :
dls
v= w‘%l = by [E][8] - k4 [ES]

» VA.E.Q.8. pour les deux intermédiaires réactionnels

(2) ;‘{% =0 == Iy [E[[S]~ (k4 + Ky ) [ES] = v = 4, ES)
) 3L§j=oakz[ES]—ks[ES’]w{ES’F%[ES]-

H nous reste donc & exprimer [ES] en fonction de [$]; [Elg et des constantes.
D’aprés (1) et (2), i vient :

0= ki([E]o - [Es] (1 +%D (8]~ (k.q + k) [ES],
2 [E]u
1+ Ktk "
ks ky[S]

soit v =

En le mettant sous la forme souhaitée par Fénoncé ;
by + iy el _ AE]

v K Katky , B
kp+ky Iyl8] [8]

On détermine A et B ainsi ; tracé de v = H{IS]).

~Si[8] o, vy, = A [Ely-

v,
- sfy= 'zax ; alors [8] = B,

° Déphosphorylation de VATP —— GEOLOGIE NANCY 88

i a) Cindtique & un complexe enzyme-substrat.

i On considére le schéma classique d'étude d'une cinétique enzymatique in
o vitro, Sile substrat est noté S et Fenzyme E, on & 4 Viastant 7 = 0, {81y >> [E],.
+: On propose le mécanisme suivant, valable au début de la réaction -

ks feq
E+S8 &= ES 3 E4P
k.’Z
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La catalyse

ES est le complexe enzyme-substrat et P le produit de la réaction.

Au bout d’un temps trés court la vitesse de réaction r = d[P)/dt devient
constante. Montrer que l'on peut alors appliquer Vapproximation de l'état
quasi-stationnaire & ES et que r peut s'écrire : )

¥ o=

K

sl

Exprimer V et la constante de Michaelis K en forction de ky, &5, ket {E]g/
b) Cinétique a deux complexes enzyme-substrat successifs. ‘

I+

On considére une cinétique enzymatique dont le mécanisme est le suivant :

ey ks 'ks
B+S = ES = ES 3 E+P
k, k,

Montrer que si Fon peut appliquer le principe de I'état stationnaire 3 ES et a
ES’, la vitesse r = d[P)/dt s'exprime par une expression identique a la précé-
dente et exprimer K et V en fonction de ky, k,, k3, ky, k5 et [E]. Les condi-
tions initialgs sont les mémes que dans la question précédente.

¢) Ftude d'un exemple.

On considére la déphiesphorylation de I'ATP par Vendynie myosine :
ATP - ADP + phosphate inorganique. i

A 25 °C et pH = 7, on obtient les résultats suivants :

r 0,067 0,095 0,118 0,149 0,185 0,191 0,195
[ATP], 7.5 12,5 20,0 32,8 62,5 155,0 320,0 i

r est donnée en pmol 171 571,
[ATP], est en umol L1,

Calculer la constante de Michaelis K.

@) Cinétique & un complexe enzyme-substrat :

k1 k;
E+S — ES S5 E+P
ky

« Par définition : r =+ - c[Es]

£8 est un intermédialre réactionnel, et d’aprés le principe de Bodenstein
d[ES]
at

o Comme le substrat est en large excés, et que Pon se place au début de fa
réaction : '

=0 = Jty [E][8] - (k2 + k3 ) [ES].
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On déduit : Ky ([E], — [ES]) [S], ~ (k, + k3) {ES] = &,

{ES] - o kl{E]o[s]o

B, kg ol 81" e

1+ E@_j:& )
k8],
Soit :
e ks[E];} B Y
- - ¥
+ Egj_ﬁg_ 1 -+ %wﬂﬁﬁ
k1[3]0 [S]o
aveo !

K= kz; ks constante de Michaelis,
1

et V= kg fE], vitesse maximale (forsque [8]y >= H).
b) Cinétique & deux cemplexes enzyme-substrat successifs @

Ky

by ks
E+8 & E§ = E§' 5 E+P
ky by
* Principe de Pétat stationnaire :
d|ES
%&t . ks [E]{S]+ Ky [ES"] - (K + ko) [ES] =0
d[Es’]

o = k[ES] - (kg + ks )[ES] = 0 = [ES] = Kotk {Es']
¢ Comime précédemment :

= isl,
€)= el ~[es)-[e51 < [e], - e 2|

En reportant les expressions de [E] et [ES] :
], -5t ke

P J[s]0 +{Es"] (k4 (kg + ksl)ﬁi;,’fij -0,

3

Lo

kah 1B 1S
:s{ES’}= 3 3»[ ]o{ ]o .
by (kg + Ky + kg )[ 8] + boky + Koks + bights
dlpP
P= —-{g;l = k5[ES'] s’exprime, en divisant par by (kg * kg + k) [8],
pay :
k5k3[E]9
e kS + k4 + kg

v
K
(8],

La méthode de NMichaelis (Fig. 6) consiste & tracer la cowrbe ¢ = {S]y).

. Koy + Kokig +hghs

1+
Ky (kg + beg + b )[ S,
c)} Exeinple : cas d’un seul complexe.




La catalyse

On ¢onstate que :

ren pmol Ls71

- gom; [S], étevée, 1, = ¥ = 0,20 pmol
el a

v oy

_ i+ 2 01}
On {it done suy la courhe, pour r= 0,40 . : |
K = 15 pmol L2 :

~powr [S8] =K, r=

K 100 200 300 [S1
Fig. 8 en prnol - L

Remarque : On peut également employer la méthade de Lineweaver-Burk consistant

(sl

N 3 i 4
Kiéthode de I’abscisse & 'osigine ; —=0= T
r 8],

a tracer }!: = g'w 1+ -5—~ en fonction de w}m
rov ) {s]a

®ip

4 i
L.z droite de conrélation de — = f| —— | conduit 4 :
r[sh

1 76,7 .. |V=0,22pmott s,
7 soit

= 4,55+ :
EIN K =16,9 umolL"L.

Cette méthode est plus précise car elle ne nécessite pas Ia connaissance de Bax €1
qu'elle {inéarise les données,

PROBLEME DE SYNTHESE

Se reporter chapitre 15, probléme V.
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CHAPYTRE 15
MP, PC, PT, PSI
Bio, Véto
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9

ciné

Lois de vitesse

Cindtique formelle

Etude expérimentale
Mécanismes réactionnels
Catalyse

ENSI

I Eiude expérimentiale d’une cinétique

* On se propose de réaliser I'étude cinétique de 'oxydation du propan-2-ol par

le dichromate en milieu acide.

En solution agueuse acide, l'ion Cr, 04" se ransforme en lon HCrOg. Clest ce
dernier qui oxyde le propan-2-ol %noté A) en propanone (notée P) selon la
réaction ;

ZHCrOz+3 CH3-—?HWCH3+ BHY — 2Cr3 4 3 CI{3~ﬁ—CH3 + 8 H0
OH O

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 (T = 313 KJ,

- le volume est constant,

- —le milieu réactionnel est homogéne,

~le pH est mnaintenu constant,
Les résultats expérimentaux sont présentés dans les tableaux 1 et 2,

[i]y = concentration initiale du constituant i, [i] = concentration du consti-
tuant i a V'instant ¢ en mol L.



Problémes de synthése : cinétigue chimique

t {min) 0 10 20 30 40 50 66 80

[EECr03]|10,8.107% 1 8,51-207% | 6,71104 | 52910~ 14,1716 | 3,29.10 12,5010 | 1,61.16

Tableay: 1 : [Al = 0,08 mol L} [HCrOzp = 1,08 1073 mol L™ [HY], = 0,270
mol 1.4

¢ {enin) o 10 40 100 160 270 450
[Ce3+] mol L 0 109121073 2,87-10-3 | 5,01-107 | 6,16-10°3 § 7,31.10°% | 8,19.30-3

Tableau 2 : [Aly = 15 1073 mol L4 ; [HCrO3], = 10 1073 mo} L) ; [H*], = 0,405
mol L.
Pour simplifier I'écriture, on pourra poser [Aly = a, [HCrOz3, = b, [Cr3*] = .

1. Donner la définition de la vitesse de la réaction par rapport 2 chaque
constituant du milieu réactionnel.

2. Donner Fexpression de la vitesse de la réaction sachant que pour une
concentration initiale donnée en chacun des réactifs, la vitesse initiale est
indépendante de la concentration initiale en chacun des produits.

3.a) En considérant les données du tableau 1, montrer alors que Pexpression
de la vitesse de la réaction peut se mettre sous une forme simplifiée.

3.b) Déterminer 'ordre partiel par rapport & l'ion HCrO7 et calculer la
constante de vitesse apparente que Pon notera k,. Donner son unité.

3.c} A l'aide des tableaux 1 et 2, déterminer les ordres partiels par rapport &
chacun des autres réactifs et la constante de vitesse de la réaction avec son
unité.

Avec les notatlons propesées, ia réaction étudiée s'écrit :
2HC:O;+3A+8H*»«}2Cr3++3P+8H20.

1) La vitesse de réaction est par définition :

g dneos] o apa) 4 dw]
VETRTTEH T3 a8 dt
o] _Ladp)

T w T a

2) Si {a vitesse ne dépend pas de la concentration des produits, cela signifie que fa
réaction admet un ordre. Appelons i, p, g les ordves partiels respectifs par rapport a
HCvO;, A et HY, ’

v = k [HCrOZ]" [AJF [HY]Y.

%.a) Les hypothéses du tableau 1 correspondent a :
[HCr0Z1, << [Aly ot [H'],.

Il s’agit de la méthode de dégéndrescence d’Ostwald : on détermine ainsi I'ordre par-
tiel par rapport & HCrOZ, car [A] = [Al, et [H*] = [H*],.

v k[HCrOZ]” [A)Y) [H']d = k, [HCHOG]™

3.} Pour déterminer n, procédons par la méthode intégrale. Cherchons un ordre cou-
rani : 1= 4 (puis n = 2, si nécessaire...).
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.
1 d[Hero3]
S s [Hcm‘]
2 dt 1 4
[Hero; b
I i = — 200, 1 B0 b2 =2k t.
[HCEOE,] [Hcm;] _
o N
D'aprés le tableau numérique :
t {min) 0 16 20 30 40 50 60 80
' b
n 0 0,238 0,476 0,714 | 6,952 | 1,489 | 1428 | 1,903
[ero3]

on obtlent la droite de régression finéaire : y = — 5,831 — 0,0238 ¢,

2k = 2,28 4077 min?,
ol &
ky = 3,48 1072 min-1,

L'hypothése n = 1 &tait done la bonne.

3.¢) Si on considére les hypothéses du tablean 2, on voit désormais que seul le pH
est maintenu constant :

1], > [Her0] et [a], =[] = e
Danie : v = (k A% [HCI0Z] [AY = k, [HCrO ] [ALP.
Etablissons un bilan de matidre 3 Pinstant ¢ en utilisant un avancement volumique
de régction £ :
ZHCO; +3A +8H'— 203 » 3P+ 8H,0
(=0 b a hy
¢ b-2¢£ a-3t hy 2E 3£

X
L’énohcé nous dit que [Ci¥*] = x, d'oll £ = 3

t b-x a-1,5x Fiy X 1.5x
La lof de vitesse s’éctit :
dCr3+]
i [ 1 dx p
T e Bt 32 e 2 e (e XY (@ -1, B X
Ve Tw T o Relb-x)la-1.8x)

Comine en outre on travaille avec a = 15 107 mol LY et & = 10 mo! L2, soit
a=1,5b, if vient ;

1 dx P 1+ p
VEE—E:‘kz(i,S) {b-—x)
5i 'on suppeose p + 4. = 1 (soit p = 0), intégration donne :

H
fx(b - %) Pax =2(,5)° kzjdi-
Q ]

%[{b - x)‘”]: =2{1,5)" &yt
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soit
. s T p .
( )p 2p (1, 5} kzi'

ict encore, ta méthoede intégrale, par hypothése d’un ordre courant p = 1, convient.

1 1
et e 33 Bt
b-x B ¢
D’aprés le fableau numérique,
t {min) 0 10 40 100 160 270 450
-5—1—"—; {mol L”')" 100 110 140 200 260 372 552

on ohtlent ia droite de régression linéaire : y: 99,80 » 1,005 ¢, de pente
3, ~ 1,005 moi 2 L min, soit : '

Ky~ 3,35 20" mot Hmin T,

s il nous reste désormals & déterminer ordre partiel par rapport 3 H. Il sufit d'utili-
ser simultanément les expériences 1 et 2. )

Expérience 1: k; = K[Alyy [H*1],
Expérience 2: ky = k[H*}],

4
Doil: ﬁ—:{A]m_ LA
Ko hy
-2 q
1,19 10 =0 08[0,270) ’ |
3,3510° 0,405
soit : 0,444 = 0,6679, c’est-ddire g = 2.

Numériguement :

La loi de vitesse est donc : :
v = i{Hero3 [[a] [}4"‘]2

et l"on peut déduire k de chacune des deux expériences :

klz =2,04 o kwﬁgw:z,otlmoE‘gLsmin”l.

ah; h;

i =

Remarque:siten s, k=3,4102moi3 18 gL,

II. Etude cinétique de la destruction
d'un complexe ENSI
¥ Introduction :

Les sidérophores sont des agents chélatants naturels, ayant une haute affinité
pour e fer (I11), qui sont synthétisés par certains micro-organismes pour pal-
lier la carence en fer du milieu. Nous noterons un tel ligand de synthese L¥,
ce qui conduit au complexe FeL. Remarquons que L~ est également une tri-
base,
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

. EBtude cinétique de la libération du fer (III} par le proton

. Toutes les réactions intervenant duns cetle partie sont étudides a la tempdrature
i de 25 °C.

+ 1) Démonstration préliminaire.

: . k .
~ On considere une réaction totale A 25 B. Cette réaction est étudide en mesu-

P ran! une propriété physique D proportionnelle aux concentrations des deux
;. espéces en solution :

D = Dg + g, [A] + &5 [B] 9
+ Dgestlavaleur de D pour le solvant pur et &, # ¢5.

=+ Montrer que lorsque la réaction est d’'ordre 1 par rapport 4 A, on vérifie
I'équation :

In{, ~ D) =ln|Dy~D,_| -k (10)

D, Dy, D, représentent respectivernent les vajeurs de D & Vinstant ¢, & Vinstant
vy initial et pour f - + oo Le temps est réputé infini lorsquil atteint 10 fois je
i temps de demi-réaction.

A défaut de démonstration cette relation sera admise dans toute la suite du pro-
blame.

. 2) Etude de la réaction globale de la libération du fer par le proton.
Cette réaction s'éorit :
Fel + 3H* s, H.I 4 Fed+ (11)

a} Cette écriture peut-elle représenter le mécanisme de la réaction ? Justifier
¢ votre réponse.

.. b) On mélange rapidement une solution de Fel et une solution acide afin
-+ d'obtenir les concentrations initiales (en mol L.-1)

_ [FeL]y = 1074, {H*], = 0,88.
" L'absorbance D de cette solution est mesurée en fonction du temps a 1a lon-

':A; gueur d'onde de 440 nm. A cette longueur d'onde, seul le compiexe Fel. pré-
* sente une absorbance notable.

On rappelle que Vabsorbance d'une solution posséde les propriétés énoncdes en
1.

tfs) D
20 0,0661
50 0,0492
100 0,0298
200 0,0108
1060 0,0028

i Montrer que l'ordre global est égal a l'ordre partiel par rapport 2 FeL.

* Montrer graphiquement que la réaction est d'ordre 1. Calculer sa constante de
vitesse apparenie k. ainsi que I'absorbance de la solution & l'instant initial
- (Dg). On admettra que la durée de 1 000 s est assimilable au temps infini.
Ca?culer fe temps de demi-réaction et montrer que cette approximation était
justifide,
¢} On donne ci-dessous les valeurs de la constante de vitesse apparente % s
. en fonction de la concentration initiale {H*], dans le mélange, la concentra.
. tion initiale du fer étant toujours : [FeLly = 10* mol L%
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[Hy (mol L8 | gy (571)
ol .| 00045
0,2 0,0053
0,3 0,0062
0,4 0,0071
0,5 . 0,0083
0,6 0,0090

L’étape limitante de ia réaction globale (11) se déroule suivant deux chemins
réactionnels paralléles : une réaction du premier ordre par rapport a H* et
une réaction indépendante de la concentration [H*]. Calculer graphiquement
les constantes de vitesse vraies ky et k de ces deux étapes limitantes et préci-
ser les unités.

d) L'absorbance Dy du mélange au teraps initial calculée a partir de l'absor-
bance des solutions sépardes est :

Dy = 0,2. Comparer cette valeur 2 la valeur de Dy trouvée 2 la question b.
On cherche 2 expliquer cette différence. Pour cela on sait que :
~ seuls les complexes Fel, Fe(HL)* et Fe(HZL)Z* absorbent 4 440 nrm,

- le coefficient d’extinction ¢ de ces complexes est d'autant plus élevé que
ceux-ci sont molns protonés, ey > Eperpryt > Epe(H,L)*

~Vappareiliage utilisé ne permet pas de mettre en évidence des réactions dont
le temps de demi-réaction est inférieur 2 0,1 s. :

Quelle est l'espéce prédominante absorbante dans la solution au moment od
débutent les mesures de D ?

Effectuer un choix entre les deux mécanismes proposés ci-dessous pour le
chemin réactionne! dépendant de [H*], (équations 12 et 13), et justifier votre
choix.

+ k
Fel 1y Fe(H,L)2 + H* 5 HL+ Feb - (12)
étapes rapides étape lente

i + |
FeL + H* 8 HLZ 4 Fed* 5 HL + Fed* (13)
étape lente  étapes rapides

En déduire I'équation chimique correspondant & I'étape limitante de ce méca-
nisme. '

3) Frude de la premizre étape dz la réaction de libération du fer (ITI) par H*,

On étudie les premiers instants de la réaction globale (11) rappelée ci-dessous
4 I'aide d'un appareillage destiné a I'étude des réactions rapides. -

FeL + 3H* fobs y H,1 + Fed* 11
Les concentrations des réactifs aprés mélange sont {en mol L-1)
[BeL], = 1074, [H*]y = 0,1.
La réaction est étudiée par spectrophotométrie, toujours a 440 nm.
© ) On considére deux rédctions opposées du premier ordre :
. 4

AZB

k_y
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- avec les conditions injtiales 7 = 0: {Al; =a ; [B], = 0.
. On convient d'appeler temps de demi-équilibre 1,,,, le temps nécessaire pour

" que [B] atteigne la valeur [—E-}—]eq, clest-d-dire la demi-concentration & I'équi-
4 2

libre. Calculer 1y, en fonction de k, et de k_;. Que devient 1, lorsque &, >> k_; ?

+ b) On admet que la premiere étape {11) consiste en un équilibre de protona-

tion :
i
FeL+H" 2 Fe(HL)" (14)
k.1
Calculer les constantes de vitesse k, et k_, sachant que le temps de demi-équi-

libre est de 5,3 ms, et que la constante d’équilibre de {14), notée K, vaut
135,3%,

¢} Proposer un mécanisme rendant compte de la réaction globale (11) et com-

=+ patible avec tous les résultats des questions (2) et (3),

1) Cinétigue d’ordre 1,

k dlA
A LB v=—7%l=ﬂA}
L'intégration entve O et t conduit & :
n m = MY
(Al

Ce qui corduit pour la propriélé physigue B a :
e Bg=Dg + g, (Al
o Dy=Dg + gy [A] + £g ([A], - [AD
= Dg + eg [Aly + (g4 ~ 25) [A]
° D, =Dy +ep [B], = Dg + g5 [Al
La réaction étant supposée totale, on en dédult aisément :
D, =D, +{es~ ) [A],
Dy =D, + (e, ~ £5) {Alo,

soit n D;-b,, :1,1_[.%}_:_“
Dy -D., {al,

2) Soit la réaction de libération du fer:
Fel + 3H* — ML + Fe¥*

a) Cette réaction met en jeu 4 entités réactives. Un choc simultané de quatre enti-
tés est totalement improbable. I ne peut s'agir d'un pracessus élémentaire.

b) e La propriété physique étudiée est I'absorbance D.
Loi de Beerbamberi: p = Zaf c;

i
En outre ici pour A = 440 nm, seu! Fel abseorbe :

B =g, ¢ [Fel] + Dg
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Remargue } couramment £ = 1 cm. /

¢ Comme on travallle en lavge excés de H¥, sa concentration ne varle pas au cours
du temps.

d|Fel. q A
= [di . Kya[Fel|P[H* |ty ["] [Fet]”
kubs

On mesure comme ordre apparent "ordre partiel par rapport & Fel (méthode
d"0Ostwald). ‘

En supposant p = 1, on refrouve 1z loi cinétique du 1.
In(D; - D) =Dy - D) ~ Kyt
D'aprés les données :

260 r(s)

Fig. 1 20 100

t(s) 26 50 100" 200 1000 ¢ &
D 0,0661, | 08,0492 0,0288 0,0408 00028 4 Dw
(D - De) - 2,76 -3,07 -351 - 4,83 -
on vérifie graphiquement (Fig. 1)
par la lindarité que la réaction est 4n®~D)
d'ordre 4. _ e
On en déduit 44
spour t=Q:in{D, - D )=~ 2,5 pente: ~ :
soit D, = 0,0849. 3] ko= 1151072 57 i
© ja pente de 1a droite : :
Fops = 1,15 102 &2, 2l
i
!

in
Le temps de demi-réaction t, /2 = "

= 60,27 s justifie a posteriori d"avoir choisi ¢
=1 000 5= 16,6 t, ., comme temps Infini. : '

¢) L'énoncé nous propose une loi de vitesse du type :

) v= Ky [H] [Fel} + k [Fell,
soit k. = &y [H]+ &
avec ky enmol L st et ken 5L,
Comme, dans toutes ces expé- J
riences, H* est en excés par
rapport a Fek, nous avons 0,009
fﬂ*it = [H+]oj
Dlobt k. = o [HY]g + k.
Il s'agit de Féquation d'une
droite de penie K, et d’ordon-
 née a V'origine k (Fig. 2).
On détermine graphiquement :
e k= 0,0035 574,
e ki = 0,6093 mol ™t L 5L,
Ict encore la linéarité justifie 0 : v T
tes hypothéses. Fig. 2 0,1 0,3 0,5

; kobs (3_[)

0,007 4

0,005 1

0,604 +

[E+], ol L

Sy
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

d) L'absorbance Dy calcutée (0,2) est nettement supéifeure 3 Vabsorbance détermi-
rée expérimentalement a la question b (0,0849).

Cela signifie que le complexe Fel qui est le plus absorbant est transformé trés raph
dement en ses dérivés protonés moins absorbants.

L'espéce prédeminante au moment ofl débutent les mesures de D est vraisemblable-
ment Fe{HzL)z*, et le mécanisme compatible est le mécanisme 12,

+
Avant toute mesure : Fel 1, Fe(H,L)2* (rapide)
Mesures au niveau de V'étape limitanie :

Fe (HL)** + H* Ky Hyl + Fe¥*

ki

3.a) On étudie Péquillbre : A 2 B
K4

tx=0 & 0

t a-x X

foo a-X, X,

La lof einétique nous donne ;

d
V= -% =My (a-x)~k_yX,
et fa thermodynamigue nous donne
Klwmif———=ﬁ3— (car & teo,v =0).
a-X, kg

H vient : % =dya (kg + kg )X, SOt :

x dx ¢ kya
o —— P e AT (b K
Jokiaw(k1+k_1)x J.od Re P A R ALY

. - X .
Le temps de demi-Equilibre 7, /2 Comespond & x = __233, , SOit 1

In kya I 2kia

Kya - (ky +h q) %«% faa

=m2={h +k4)7y 0

In2 (analogie avec une cinétique

T 2 = m shmple d’ordre 1),

Remarque : si &y == It ,, on retrouve le ¢as ¢'une réaction fotale A ~» B,
b} La réaction globale (11} commence par I'équifibre {d4)
i,

Fel +H* 2 Fe(HL)" avec [H*] >> [Fel.].
kg

k,
Hestdutype: A2B avec k, = K [H*], et k= k_y.
k.

De la donnée de Ty a0 OF déduit
Ky [HY]g + Ky = 130,78 1,
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by

En utilisant la refation K; = —E— =135,3, et connalssant (H]; = 0,1 mol L1, on
) -1
détermine k; et k ;.

k,=90s%etk =1218 moiLs?

¢} Le mécanisme général compatible est le suivant
o Etapes rapides
Ky
(@) FeL + H* Z Fe(HL)"
kg
ky
(B) Fe(HL)" +H* 2 Fe(H,l)
K.z

2
Fel +3H* — Hyl +Fe® .
¢ Etapes limitantes
() Fe(ti )"+ ™ Fe® 1hyl

(5) Fo(HaL ) % Fed* it
° Etape rapide {acidohasique)

(e} Holm + H* == H4lL

Justificatifs ; {«) étudié en 3.5
(B) posé par analogie a {«) pour arriver 8 Fe(HzL)Z”
{v} et (8) etudié en Z.¢
{£) retour trés rapide & H L, H* en excés dans le milieu.

I, Cinétigque de la chloration radicalaire
“du benzéne ENSI

Préliminaire

Dans tout le probieme, les teneurs en gaz réagissants, supposés parfaits, sont
exprimées en volume par million (v.p.m.). Un gaz dont la teneur est de 1
v.p.m. dans un mélange a donc une pression partielle de 107 P,

Monosubstitution
Le benzéne, & I'état de vapeur, dilué dans un gaz inerte réagit avec le dichlore.
On admetira dabord gue le seul produit de la réaction est le monochloroben-

zéne. Cette réaction m'est pas réversible. On se propose d'en étudier Ia ciné-
tique. On notera le benzéne PhH ou CH,.

1. La réaction s'éerit : PhH + Cl, — PhCi + HCL

1.a) On désignera par x, v, z les teneurs respectives du mélange gazeux en ben-
zéne, dichlore et monochlorobenzéne et par k la constante de vitesse de la réac-
tion. En supposant celle-ci d'ordre 1 par rapport au benzéne et au dichlore,
exprimer sa vitesse en fonction de x ety. (Unités cholsies : v.p.m. et min).

otale”

1.b) On enferme dans une enceinte de volume constant un gaz inerte conte-
% nant xg = 5 v.pa. de benzéne et vy = 100 v.pan. de dichlore. Cette dernidre
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5 teneur est suffisante pour pouvoir étre considérée comme constante au cours
de la réaction. Le dosage du benzéne en fonction du temps donne alors les
résulfats suivants :

Temps en min 0 10 20 50 106 | 200 § 300
Teneur en benzéne en v.p.m. 5 4,45 4 2,8 1,6 G5 0,15

. Montrer que ces résultals correspondent bien & une cinétique d’'ordre 1 par
" rapport au benzéne. En déduire la constante de vitesse k introduite plus haut,
en précisant la dimension de cette constante,

2. On enferme maintenant dans l'enceinte précédente un mélange contenant
5 w.p.n.de benzéne et 5 v.pan. de dichlore.

: 2.a) Etablir 1a loi de variation en fonction du temps de la teneur x en ben-
ZEne.

% 2.b) Calculer la valeur numérique de ces teneurs pour les mémes temps qu'au

< 3. En fait les résultals expérimentaux ne confirment pas les valeurs calculées
: en 2, comumne le montre le tableau suivant :

£ (en min) 0 19 20 30 100 200 300
x {v.p.n.) expérimental 5 49 | 4,75 4,4 3,9 3,15 2,6

i Montrer qualitativernent que ces divergences s'expliquent si Yordre de la réac-
. tion par rapport au dicklore est différent de 1.
- 4, Pour interpréter ce résultat, on admet gue la réaction de chloration du ben-

zéne ne s'effectue pas en une seule étape mais constitue en fait une réaction en
chaine avec formation primaire du radical CF. Le schéma en est le suivant

kg
Cly 22 (1)

ky

ky
Cl° + CH, -3 CGHe + HCl (2
CeH: + Cl, ]fi CHLCl: CI° (3)

4.a) Comment appelle-t-on ces différentes étapes ?

On désignera par ky, &'}, k, et k; leur constante de vitesse respective, par x, v,
z les teneurs {en v.p.m.} enzbeﬂz ne, dichlore et monochlorobenzéne, par [CI°]
4 et [CoH:] les teneurs en radicaux CI° et CgH:.

" 4b) Exprimer la vitesse de chloration du benzéne.

# 4.¢) Bn écrivant que le régime stationnaire est atteint (c.a.d. que la teneur en

: radicaux intermédiaires est constante), établir I'expression de cette vitesse en

. fonction de x et y.

£ 4.d) On constatera que cette expression correspond bien & un ordre par rap-

.. port au dichlore différent de 1. Que vaut la constante globale k en fonction
des constantes de vitesse des étapes élémentaires ? Calculer sa valeur A partir
des résultats expérimentaux du 1.

. 4.e) Btablir alors la loi de variation x{¢} dans les conditions du 2 et vérifier
¢ que P'on retrouve bien les résultats expérimentaux du 3.
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Polysubstitution

Sous l'influence d'un rayonnement wira-violet, la réaction de chloration du
benzéne dans les conditions précédentes conduit non seulement au mono-
chlorobenzéne mais aussi au dichlorobenzéne dont on ne distinguera pas les
isomeres.

5. On admettra que ce demier se forme 2 partir du monochlorobenzéne, par
un mécanisme radicalaire en chaine du méme type que celui décrit au 4. Soit
k’la constante de vitesse globale de cette réaction.

5.a) Ecrire les différentes étapes.

5.b.) En appelant commme précédemment x(¢) et y(f) les teneurs en benzéne et
dichlore, z{} et z'(?) les teneurs en mono-ct dichlorobenzéne et en supposant
que la teneur initiale v, est beaucoup plus grande que x,, écrire le systéme
différentiel donnant la variation de x, z et z” en fonction du temps.

5.c) Intégrer ce sysigme et donner Vallure des courbes x(2), z(¢) et z{¢) en pré-
cisant notamment les tangentes 4 I'origine.

5.d) Pour yg = 100 v.p.m., on constate que le maximum de z{) est atteint au
bout de 30 min. En déduire une valeur approchée de la constante de vitesse &

¢ de formation du dichlorobenzane A partir du monochlorobenzéne.

Soit la réaction :

Phi + Cié jf) PhCl + HCI
0 X Y
t x ¥ z

at=
a
En respectant les notations de I'énoncé, nous ohtenons :
_ d[PhH]
di

1a) v= = k[PRH][CL,], soit:v=~%'§=kxy.

1.b) Le réacteur est isotherme et isochore. On appligue fa méthode de dégénéres-
cence d'Ostwald (¥, »> x5 = y(t} ~ ¥q). On mesure ainsi {"ovdre partie! par rapport
au henzéne.

dx X t
e 5 B Xm...J. ey 3 Jdﬂ
prr (k yo) o X th ¥o} 3

’ﬂ‘f-()—=ky°t.
S SR

i.’étude de la droite de régression finéaire In x = it} conduit & :
Inx=1,618-0,0117 ¢,

soit kyy = 1,47 402 o k= 1,47 1074 (vpan )yt mind.

- -L'ordre 1 est ainsi confirmeé.

2.2) Le mélange est éguimaolaire :
Xgu¥y=atx=y .
La fol de vitesse devient: v = wd—': =k x*,

Xo

i i
inté 3ottt fiE, SOHE X e et
Par intégration P y 15kt xg

bl
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2.i5) Les applications numériques donnent :

£ {en min) 0 i0 | 20 | s0 | 200 | 200| 300
X (v.p.m.} 5 | 497 494 486 | 4,72| 4,48 a5

3. bLes valeurs calculées en 2.1 ne correspondent pas aux valeurs expérimentales. La
décroissance de x(t) est plus vapide gue celle prévue avee un ovdre partiel 1 vis-a-vis
de Phi et Cl,. Puisque 'expéiience du L.k a confirmé Fordre 1L visdwvis de PhH ta
divergence ne peut s'expliquer que par un ordre # 1 vis-a-vis de Cl,,

4.2) On reconnait un mécanisme radicalaire en chaine avee :
o Ky o
o initiation : €I, .5 2 €l

R k R
o propagation : CI° +PhH 3 Ph” 4 HCI

. i maitlon de chaine
Ph”+Cly 3PhCHL L

o rupture 1 2 GF° ’Lg» Cl,.

4.18) On choisit /2 vitesse de formation de HC! :

d[HC1]
dt

= Ko [C1°][PRH]L

&.¢} On appligue 'AE.Q.S. (ou principe de Bodenstein) aux intermédiaires réaction-
nels CI° et Ph° :

f%}flm():zkilﬂfz%Zki[C!']z—kz[c’°}[PhH]+k3[Ph°]EC‘2I- (%)
dE::"’]wowkz [C 1 [Ph¥] - &5 [Ph7][CH, ] (2}
(1) + {2) donne [Ci°}: [CI"]= ﬁ?— a1
o3

La vitesse s’en déduit aisément :

v =k, ff%n[?hn][mz]i/z, ou v=ky L x\y.
by y

4.48) L'ordre partiel par vapport au dichlore est done 1/2, Vordre global 3/2.

La constante de vitesse globale k =k, E% se détermine & partiy de expérience
1.5b, 4

_dx _, i/2 Xg /2

pm —kyé x = In - ﬁ(kyg )i’.

De la pente (kyp}/? = 4,17 1072 et connaissant y, = 100 v.p.m., on déduit :
k= 4,47 1672 (v.p.m ) V2 min L,
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4.e) Exploitons désormais 'expérience 2 :

X 1
,_ff_mkx3/2 = - x“s/zd):zkj di,
ot . Xa G

-4 {X«»S,/z +1}"‘ = it
2372414 xo

2[%%};«?

Le tableau numérique conduit 4 @

t {en-min) 0 101 20| 50 | 100 | 200| 300
X (v.pm.) 5 14,87 475 4,40 | 3,91 | 34| 2,58

c’est-d-tive des résultats conformes 4 "expérience.
K
CG Hs -I-CI2 ——)Ce Hs [ 4] +HCI,
B. On considére désormals : K
CgH5 C1+Cly — CgHy Cl, +HCL
8.a) H s’agit du méme mécanisme radicalaire en chaine :

_ K
* initiation : O, 5 2 ©1°

. K
* propagation I CgHgCl+ CI° 5 CgHaCl® +HEI

K maillon
CgHyOl° +Cly 2 CgHyCly +CF
» rupture 2 C1* 3 Ci,.
et done de la méme loi de vitesse :
d[Cq Hy Oy 12
Ve bl T T = G, HsCLEC B
gt [oe Hseij[ct [

8.5) Rappelons les notations de "énonceé ;
' CgHg (ouPhH)  Cf, CGHCl CH,Cl,
at=0 xg Yo ey O 0
t X Yo ¥ z z'
‘Les lois de vitesse donnent :

v=-—%§=(k\/};) x et v’:%:(k'\/}:)z.

Mais C,H;Cl est produit par [a réaction de vitesse v et disparait par la réaction de

vitesse v’
dz - ,
»Esﬁ+v-v m(k,fyo)x (k Jye) z.
8.2} La loi x(t) se déduit de v sans difficulié :

CX =x0exp{—k ydt].
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o En veportant dans 'expression de g%, it vient :

w+k’\f;0—z kae xoexp[ kao }

Une méthede astucieuse d'intégration consiste A muitiplier chague membie par

exp [+ &y t] pour faire apparaiire une dérivée connue :

=k yoxaexp[k' Yo t-k yof],

L'intégration entre ¢ = 0 (z = 0) et t conduit 4 :

zexp{k’\h—/;t] ::,x“ l'exp (k’ Yo -t ¥o ) 1}
:,'Z"_ [exp (-—k Yo i)-—exp (— kv tﬂ

o L'expression de 2'(¥) se dédult du bilan de matidre :

e

TIETEY

TR

soit z(f) =

i

oot

-~ r
Kg=x+z+2.

fogor b earis

5.c} Etudions les tangentes & lerigine de x(t) et z(t) :

dx az -
(m =uliXg Ve et (—»«) =+ Xo o[ ¥g -
dt ), dt jo
Letwrs pentes sont égales {en module) et opposées,
¥
Par contre : (%?] ={Q (car z, = 0) suppose une tangente horizontale.
o
Précisons maintenant le maximum de x(t) :
dz = . -
(EE] =0 = —k\[}'o EXP(—k\[YO tm)+k' Ya exP(‘kl Yo E’m)=0,
tm

. & in {k’ / k}
soit  —— mexp {(K k) Vg by| = by = oo
k [( ) ° ] (k ’—k)J} 1]

Remarquons gue pour { = 1, Ia courbe 2'(t) passe par un point d'inflexion, puisque :

dz' a2z 4z
o= )l
t

dt dai?

On peut désoymais tracer (Fig. 3) les graphes x(£), 2(1) et z'({) sachant que x(&) est
stiictement décroissante, 2’(f) strictement croissante et qu’'a chagque instant :

Kg= K& y+2z

£.d) Gn nous donne £, = 30 min, soit In _— \/;’0
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Connaissant k = 1,17 1079

(v.p.m.)"L/2 mint et y, = 100 [
v.p.n., la programmation machine x ‘
de cette équation donne : 0 ;
x {1} 2
K~ 7,3 10 (v.pam) Y2 min L.
: z ()
0 = : . -
Fig. 3 _ i !

IV. Mécanisme de sulfonation
du benzéne POLYTECHNIOUE

L'objet du probiéme est 'étude de la sulfonation du benzéne par le trioxyde
de soufre, dans un solvant tel que le chlorire de méthyle ou le tétrachlorure
de carbone, suivant Ia réaction globale : :

BH + 80, 2 BSO;H
ol BH désigne le carbure aromatique et BSO;H I'acide sulfonique formé.

Une étude expérimentale & porté sur la cinétique de la sulfonation du benzéne
(symbolisé de maniére simplifiée par BH) par lé trioxyde de soufre fraiche-
ment préparé (cest-a-dire monomeére) et préalablement dissous dans le sol-
vant (chiorure de méthyle et autres solvants organiques chlorés). Les résultats
essentiels peuvent &tre résumés de la facon suivante : dans tous les solvants,
la réaction est d'ordre 1 par rapport au benzéne ; par contrs, selon le solvant
utilisé, on observe une réaction d'ordre 1, d'ordre 2 ou sans ordre par rapport
au trioxyde de soufre.

On cherche a rendre compte de l'ensemble des résultats expérimentaux 2
l'aide d'un mécanisme réactionnel indépendant du solvant, et qu'on envisage
de choisir parmi les trois mécanismes plausibles suivants, dans lesquels inter-
viennent des complexes d'addition notés BSQ,H* ot BSO,80,H™

Mécanisme I : Constantes de vitesse
BH + S04 é BSO;H* " (noté C;) ky et kg
-1 .

BSO;H 2 BSO;H %,
Mécanfsme 2:

BH +280; ";j BSO; SO.H*™ (noté Cy) ky et k_y

-1
BSO;S0;H' ™ +BH 4 2BSO; H %

N
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i Mécanisme 3 : Constantes de vitesse
B 1
BH+S0; 2 BSO, H™ ky et ko
-1
BSO; H™™ +50; 4 BSO; S0, H'" ks
BSO,S0,H"" +BH >, 2BS0, H K

+ Pour chacun de ces trois mécanismes, on admet gue les réactions inverses des
= réactions d'indices 2 et 3 sont assez lentes pour qu'on puisse considérer
+ comme nulies leurs constantes de vitesse.

: 1. Pour chague mécanisme, exprimer la vitesse v de la réaction globale, en
i fonction des concentrations des réactifs, des concentrations des intermé-
= diaires, et des constantes de vitesse convenables.

% 2. L'analyse chromatographique prouve que les concentrations des deux com-
% plexes d'addition intermédiaires demeurent constamment trés faibles (infé-
i rieures au seuil de détection de cette technique trés performante), Dans de
o telles conditions, pour chacun des trois mécanismes envisagés, exprimer la
< vitesse de la réaction globale en fonction de [BH], [SO,] et des constantes de
vitesse convenables,

3.a) Montrer gue les mécanismes 1 et 2 ne peuvent rendre compte de
lensemble des résultats expérimentaux.

3.b) A quelle(s) condition(s) sur les ordres de grandeur de certaines
constantes de vitesse le mécanisme 3 peut-il rendre compte de l'ensemble de
ces résultats expérimentaux ?

% 1) Nous définissens la vitesse globale de réaction par :
__d[sH] =+d[!3$03 H].
dt dt
d{BS0; H|
13

Il est plus commode de prendre car BSO,4H intervient le moins dans
chacun des mécanismes par stades.

o Mécanisme 1: v = I, [BSO,H" "] = &, [C,]

= Mécanisme 2: v = 2 ki, [BSO,80,H" -] [BH] = 2k; [C,] [BH]

e Méeanisrie 3: v = 2 kj [C,] [BH].

2) L'analyse chromategraphigue prouve que nous sommes en fait dans ies conditions
de I'&.E.Q.8. pour les deux intermédialres réactionnels C; et C,.

0]y o C2l o,
dt

dt
o Miécanisme 1 1 i[c%ﬂ =0 =fy {BH} [503] -k +k2)[01]
iy |BH|| 50
S0it © [Cl} = 1;4 ‘]"[kz 3]
ke K
y= Eﬁ[m]{sos].
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La réaction admet un ordre giobal 2.
d|C , ) ; .
o Mécanisme 2 : ___,[3;%,1 =0 =y [3**][303}2 ~k.g[Ca]~kalC,][BH]

) ki{BH}[S.Oglz

it: |C
soit [C2] K.y + ey [BH]

?

. 2k i [BH S0
K +igBH]

La réaction n'admet pas dordre au cours du temps, dans le cas généra!.
C " . -

* Mécanlsie 3 : E[E—“‘l =0 = & [BH|[S03]- k1; [y ]- ka1, |[50;5]

. Ky [BH] {50,]

it: |C 7 0
soit : [€4] Ky + ey 1505]

De méme :
d[C,]
dt

=0 = +ky [C ]{503] - k3 [C2][BH],
ek k; [563]2 -
soit: [Co]= —“—"““mmw“; (k:1,+ e [503}) .

On en dédult la vitesse globale :

, _ 2k k3 [BH] [s0.]" .
K.y +k; [805]

Ici encore, la réaction n’admet pas d'ordre au cours du temps dans le cas général.

3.a) Le mécanisme 1 ne peui convenir car it donne bien un ordre 1 par rapport au
berizéne, mais également un ordre A par rapport 3 S0, dans toutes les conditions.

fe méecanisme 2 ne peut convenir car pour trouver un ordre 1 par rapport au ben-
zéne, il faut supposer A7, << k', [BH}, soit :

v= 2k’ [BH] [5(193]2
et qu’on obtient toujours un ordre 2 par rapport 4 50,.

3.b) L'influence du solvant se traduit par des variations des ordres de grandeur des
constantes de vitesse. Le mécanisme 3 traduit alors les divers résultats expérimen-

taux
v =2k1[sﬁ]——-mw[ "’,]
14 .._"__1____
ky [S05]
—
ovdre partiel trois hypothéses
_ 1/88
* Soit kI << k3 {50;], alors v ~ 2 k7 [BH] [50,].
On observe un ordre partiel 1,/50,.
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o Solt k') >> ki [$0,], alors v 24‘5;:;’5&[3”}[503]2.
-1

Gn observe un ordre partiel 2/50,.
= Soit k7] et k7 [S04] du m&me ordre de grandeur, Il y a alors absence d’ordre.

V. Mécanisme de chimie supramoléculaire — CENTRALE

= L'idée de reproduive le mécanisme d'action enzymatique a permis de développer
. le concept de « supermoldcule » (sysiéme unique dans lequel les molécules
it individuelles sont en interaction non-covalente). La formation de ces
© ensembles de molécules constitue un nouvel objet de la chimie, qualifiée de
« supramoléculaire » depuis les travaux de JM. Lehn, prix Nobel de chimie en
1987, On se propose d'étudier un modéle de la catalyse supramoléculaire.

% 1) Formes véduites de Uédquation cinétigue :

"+ Le mécanisme d'action du catalyseur moléculaire C, transformant le substrat
+ Sen produit P, peut &tre le sujvant :

{1
C+S 2 (CS) {3‘3 C+P
(1

On suppose que la réaction supramoléculaire {2}, caractérisée par la
constante de vitesse k., fait suite a la formation trés rapide d'une supermolé-
cule {CS) caractérisée par une constante de dissociation thermodynamique,
i I{dl

Ccs
u oul ]désigne la concentration de l'espéce entre cro-

1
telle que : —
Ka [C]s]

]

5 chets.

On suppose que la concentration en catalyseur moléculaire C est grande
devant celle du substrat,

a) Montrer que %%Dj = )\{[S]O —{P]) oil A est une « constante », qui ne dépend

que de C, k, et X, que l'on déterminera et ou les indices | ], correspondent
aux concentrations initiales des espéces concermées.

b} En déduire que A est une constante de vitesse de pseudo premier ordre et

5
-, que le graphe log;, [—S—]{—lorP—} = f(t) permet d'accéder a A.

le]

2) Représentations graphiques :

. a) Montrer graphiquement que I'étude de la variation de la constante A en
= fonction de [C], peut conduire & la détermination de k&, et K. Justifier le fait
que la vitesse de formation de P est caractéristique d'une cinétique 4 « satura-
tion ».
: o 1 i e
- Bb) Montrer que le diagramme : T f[WJ permet d'accéder a k, et K.
Le]
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c) Montrer gue le diagramme 3= f [{é} }permet aussi de déterminer k, et
K.
a )

Parmi ces trois méthodes, laquelle vous semble étre Ia plus précise.
3) Résultats expérimentatx :

La catalyse supramoléculaire par les cyclodextrines a été mise en évidence
avec la formation du nitrophénolate & partir d'acétate de phényle ; les cyclo-
dextrines » [notées C.D.] sont des molécules macrocycliques obtenues par
traitement de l'amidon. Les résultats expérimentaux sont regroupés dans le
tableau sutvant ;

10% hens! & 165 [ 225 30 | 373 | 42 45
103 [C.D.] en mol Lt 0 12 231 38 59| .76 | 97

a) Que représentent les valeurs A =6 103 sl et [C.D.]=0mol 171 ?

b} Montrer que ces données permettent, effectivernent, de mettre en évidence
le modele précédent de la catalyse supramoléculaire.

g
$ 3.a) Uéquilibre 1, 1’ s’établit rapidement (dennée) :
=2 [CS] vérifiée & chaque instant.
™ 37 TelTet -
Ky [e]is] -
La vitesse est imposée par I'étape limitante.

diP k
v m(%} = Ky [C8] = -ﬁi[c}[s}.
D’aprés les bilans de matiére :

{C], = [C] + [C8] ~ [C] en raison du large excés en catalyseur,

51, =s}fosl+[p)= {2+ o],

d
on obtlent comme lol de vitesse ;
Vm!-"-?-[C} [S]a_[P} ,
Ka® 1 +{c—]"—

Ky
solt:

ve—2—(s],-[P) = (], - 7))

s 5 p
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on aurait par analogie :
o X équivalent a & : constante de vitesse (dite de pseudo premier ordre).

= Pour déterminer &, I'intégration donnerait :

¥ 4 4
J ”'xkjﬂ:ﬁin g ki,
1]

o a—lx [sjo a-x
soit inwr.kf.

2 . en fonction de # donnerait une droite de pente A.

5]
(sl, - 1P]
Ky

2.z} Repartens de I'expression de A = w0,
1+ 4

[e],

La représentation graphigue se déduit aisément des deux fails suivanis :

Le tracé de In

. K k \
» si [€], — O, _[_é“]d: >>1 et Ax Ri—{c]o(drolie).

s 8i [C]y — =, A ~ K, (asymptote hotizontale) : cinéligue 4 saturation.

D'ofi le graphe : Fig. 4.
A / ) On peut déterminer !
& & saturation « &, par ia valeur limite de A
[ —
z e o ¥ par [z valeur de [C], lorsnue
_k_z _______ ?\mmmﬁ%(mmwkz mde{Q]o
) 148 2
: c]
N o
-~ {méthode dite de Michaelis en
0 K = [Cl, catalyse enzymatigue}.
d
Fig. 4
2.1) L'expression & étudier devient : 1.x +[i(—i) I
Aok kg )fC]
Le fracé de 3 en fonction de *
AL A [e],
A correspond désormais 2 une drofie
pente 5‘.{ (Fig. ) ; 1
1 e o d'ordonnée a lovigine : o
e 2
k, » ¢'abscisse 4 Vorigine :
,,r’/ . ! %:ﬂmi+£f =9=>—[E§]—-=~£;—
< e d
-1 [C]G [ [
f(; (méthode dite de Lineweaver-Burk en
catalyse enzymatique).
Fig. 8
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Probldmes de synthise : cinétigue chimigue

y
Ky
1+
cl,

A
Le tracé de A en fonction de {C] donne
a

Z.¢c) Exprimons A« f [l—

ic,

] a pariir de A =

A+¥y

s
également une droite (Fig. 6) : &
2

* d’ordonnée a "origine : k,

K pente {- K)

: 5 17 2

» d’abscisse a lovigine : —=-. .

Ko ' A
Parmi les trois méthodes, les méthades (€l
b) et ¢} gul consistent a lindariser les . M -
données sont plus prec:ses gque ia ko %y

méthode a). Fig. 6

En outre, la méthode ¢} donne directement par lecture ki, tandis que la méthods b)

donne «gfm- Or une petite incertitude sur m}« deviendra une grande incertitude sur
2 2.

k. La méthode ¢) est donc ia plus précise.
3. Dorénavant, le catalyseur C est noté €.D. comme ¢yclodextrine.

3.a) Lorsque [C.D.} = 0 mol 17, fa valeur A = 6 16-3 52 correspund 4 la constante
de vitesse de la réaction $ — P non catalysée.

Remarquens gue le modéle précédent (qui supposait [C] >> [8]) n'est pius apoli-
cable si [C] — 0.

Remarguons également que le premier point {C.D.] = 1,2 10-2 mol L1 est le moins
fiable (puisqu’fl faui [C.D.], grand)...

3.b) En choisissant la méthade du 2.¢, nous obienons :

103 (s 18,5 22,5 30 37,5 42 L 45
A - a4
_"—[c.o.}o (s moll ] 13,75 9,78 7,89 . 6,36 5,53 4,64
Paoings A 8 [+ D E . F
Le tracé (& Pexception du point A) 103 3 (s—1)

confirmes bien une droite (Fig. 7), ce
qui valide e modéle de la catalyse 70
supramoiéculaire ; on obtient :

by 86,6102 ot

ky=6,610-23-1

pente (- Kq)

50+ = - 4,5 10-3 ma] L~

Ky 4,510 3 molL 2. 341 N
Remargue : La droite de régrossion 10+ Ch
linéaire (sans A) donne ; 0"y 3 5 7 9 11 1‘3/4 15

o K2 on
A= 10,0661~ 4,49 10~ _ g0
‘ ¢, Fig. 7

d

&
!
i






* Limitée au premier principe, Uessentiel de la thermodynamique chimique étant vu en
27de anmge, :
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Les systémes
Grandenrs d'état

Description d'un systéme
L'énergie interae
Etat standard

ABRESE DE COURS/FORMULAIRE

1. Les systemes

e Définition :

- ensemble de corps délimités dans I'espace par une surface — milieu
extérieur, ‘

~ systéme physicochimique : systéme & composition variable (transformations
chimiques, physiques).

e Fchanges avec le milieu extérieur :
~ matiére — systéme ouvert, sinon fermé.

- énergie (mécanique, électrique,... et chaleur) — systéme isold si pas
d’échanges.

2. Grandeurs d’état

® Deux types:

— extensives : dépendent de la quantité de matiére ; additivité,

- intensives : indépendantes de la quantité de matiére ; locales.

2 Phase:

- région oll les grandeurs intensives, i{M), varient de maniére continue,

- phase uniforme ; i(M} constant, VM,



Le premier principe : grandeurs du systéme

- prandeurs molaires

X etn ; extensifs,
X+ intensif.

3. Description d’un systéme
© Grandeurs intensives :

T P '

- composition |

s » #1;
- fitre molaire ; x; =—%,
7

- titre massique: w; = —&
m

3’

13

- concentration @ ¢; = _‘.]L ,

¢ Grandeurs extensives :
n; : quantités de matidre,
@ Avancement de réaction :

s -
vy Al + Va8, + .. PRAUT. VIE RN VI

— élémentaire, | df = + v; coefficient steechiométrique algdbrigue.

- par intégration 1 n; = n; , + VE,

- existence d'un réactif limitant si proportions non steechiométriques,

4. L'énergie interne .

- @ Premier principe :

—| U;-U; =W+ Q §-> U fonction d'état extensive (énergie interne).

—} dU=8W+8Q sous forme élémentaire.

» P =P, si équilibre mécanique, sans autre forme d'énergie

échangée.




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

~ Evolution 4 V = constant — Oy =U,-U,.

& Fonction enthalpie

- définition ; H=1+PV

- évolution isobare ; Qp = H, -H,

® Systéme isolé:

U = constante § —+ grandeur conservative.

5, Etat standard

@ Définitions : p
~gaz : éiat parfait, 2 la méme T, sous P° = 1 bar — activité & = 7o

~ phase condensde ; état du solide ou liquide pur sous P° = 1 bar. En fait, P a
peu d'influence et a = 1 quel que soit P.

& Grandeur molaire standard :

- grandeur molaire sous P = P° = T bar,

. Ve RT -
— cas du gaz parfait — Ym = ‘1;0— {volume molaire standard),

- ne dépend que de T,

- enthalpie molaire standard : | HS, = UZ, +RT || pour gaz parfait.
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BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
‘réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse,

NOTE $u8 10 ¢ eoveererererseerens

AUTO-CONTROLE

® Répondez a ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

® Les systémes
1. Une automobile, moteur en marche, est un systéme ferms.

¢ Grandeurs d’état

2. La densité d'un solide est supérieure 2 celle du gaz, donc il s'agit dune
grandeur extensive.

3. Lafumée ne constitue pas une phase.

4. Un tas de sable constitue une phase solide.

© Description d'un systéme

5. Comme #; =-1\—/I~‘~ , M; masse molaire, titres molaire et massique sont

proportionnels. ‘
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| EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

6. L'oxydation de 13,5 ¢ d'zhuminium (A} = 27 g mol™!) par un excés d'air,
5
241+ “502 - AlL,O3, est totale pour un avancement £ = 0,25 mol.

e Energie interne
7. A température constante, le volume d'un gaz parfait est doublé ; donc
H,-H, # U, ~ U, car P a varié.

8. Une mole de gaz parfait est compriméc rapidement de P, = 1 bar et T; =
298 K a P, =2baret T, =Ty, donc le travail mis en jeu est 1,72 k7.

o Etat standard
9. Pour un gaz parfait, c'est 'état de celui-ci sous P° = 1 bar 2 298 K.

10. Le volume molaire standard du gaz parfait, & 0 °C, est égal 4 22,4 L mol-!
{volume molaire normal).

Réponses

1. Non, car le véhicule émet constamiment des gaz d’échappement (les produlls
de la combestion du carburant).

2. Non, carla densité d’un corps (4uel que soit son é{at physique} ne dépend pas
de lz quantité de maliére servant & la définir.

3. Oui, car celleci est constituée par des particules solides en suspension dans
un gaz {systéme diphasé).

4, Gui, si I'on admet que tous les grains de sable sont identiques {en composk
tion) : le passage de I'air, qui entoure le sable, au grain de sable est bien discontine
(M) discontinu), mais cette discontinuité reste la m&me pour tous les grains de
sable.

n i m . XM
5. Non, car x;=-4 et w,=—L, avec n; = —L entrainent w, = LI
n m

MJ EXJMF'

8. Oul, caron part de nomg'ﬂg—;:ﬂmo,Bmol — n(Ay=n, - 2£ dod

£ %Q" = 0,25 mol.

7. MNon, carH,-H;=U,- U; + PV, - PV, = U, - U, car le gaz parfait suit la
loi de Mariotte, PY = constante, a T fixée.

B. Monm, ecar la transformation n’est pas isotherme et W dépend du chemin suivi
pour refier ces deux états. Pour une transformation isotherme réversible,
W= RT In 2 = 1,72 & moi-L,

. Mon, la définition de i'état standard n'implicue que P = P° = 1 bar. Si on fixe
T = 298 K en plus, on a un &tat standaed particulier.

Y,

o

20. Non, car Yf = =22,7kmol est différent du volume melaire normal

22,4 £ mol™ (T = 273 K mais P = 1,013 bar).



EXERCICES ET PROBLEMES

AVANCEMENT DE REACTION

1. Dissociation du calcaire

i Dans un récipient de V = 10 L, initialement vide et maintenu & 820 °C, on
_introduit 20 g de CaCO,,. II se produit la réaction : CaCQy, & Ca0, + COy,.

On mesure P = 0,2 bar.

a} Calculer 'avancement de la réaction.

b) Quelle quantité minimale de calcaire (CaCO;) faut-il introduire pour mesu-
rer P= 0,2 bar. R = 8,314 T K~ mol! et CaCO4=100 g molt, .

20 ) .
a1) On part do n = —— = 0,2mol de calcaire.
¢ a)Onp 200- %
Ecrivons le bilan de ka réaction :
caco, . Ca0 + €O,
n ] 0
n-% £ &

Seul CO, sst gazeuy, de sorte que PY =(RT= &= %‘% .

On trouve £ = 0,022 mol, valeur bien inférieure 4 1, d’oill £ = 0,022 mol,
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i EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

b} il est nécessaire d’aveir 0,022 mol de CO,, pour mesurer P = 0,2 bar. il faut done
partiv &’au moins 0,022 mol de CaC0,, solt 2,2 g.

2. Etude d'une réaction rédox

i On considére la réaction totale :
MnO; + 8HY + 5 Fe?* — Mn?¥ 3 41,0 + 5Fe3+,

On mélange 10 mL de solution de Mn0O7 3 0,02 mol L1 et en milieu acide et
30 mL de solution Fe?* & 0,1 mol L~

Calculer I'avancement de la réaction et en déduire les différentes quantités de
© rnatigre (sauf pour H*). Quelle guantité minimale de H* faut-il ajouter ?

¢ Caleuions les quantités initiales de matiére : d'aprds I'expression de la concentia-

n .
tion ¢ =V=¢n =¥, avec i en mmol si ¢ en mol L ot V en mil.

A{Mind;) = 10 x 6,02 = 0,2 mmol et n(Fe?*) = 30 x 8,4 = 3 mmol.

Traduisons le bilan de matiére avec £ en mmol :

it Mooy  +  BFe®* &+ 8H* L me® o+ BFe™ &+ an
02 3 n, o 0
0,2-% 3. B¢ n,- 8¢ £ 5¢

Cherchons le réaetif imitant ;

- si M0z, £, = 0,2 mmol ;
~si Fe?*, Euap = wg = 0,6 mmol.

Le réactif limitant est donc Mn0j et £ = 0,2 mmol.
On en déduit ©
n(Mr0~,) = 0 ; n{Fe?*) = 2 mmol ; n(Mn2*) = 0,2 mmel et a(Fe®*} = 1 mmotl.

I faut done i, = 8 § = 1,6 mmol de H*.

3. Formation du trioxyde de soufre

' Soit ja réaction 2 S0, + 0, 280, (systéme gazeux). AT=700K,sous P =1
bar, la composition glu systéme est : 0,21 % de SO, ; 10,3 % de SO, ; 5,37 %
de O, et 84,12 % de N, (il sagit des titres molaires ou % volumiqaesi

i En raisonnant sur 100 moles, calculer :

‘. a) l'avancement de la réaction sachant qu'au départ le systéme ne contient
. que S0,, 05 et N,

* ) la composition initiale du systeme.

& a) Faisons un bilan molaire

250, + 0, £ aso,
a 2 )
a-2E b-j 2§
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Le premizr principe : grandeurs du systéme

£ étant Favancement de la réactmn, a et b les guantités iﬂ:tlales de 80, ot 0, (cest
la quantité initiale de N,). .

La quantiié totale nde gazest:nz a+ b+ ¢~ &.
Si on ralsonne suy it = 100 mol, le titre molaire de 80, permet d'éerire :
x=0,303 = %g- - £ = §,15mol.
b) Utilisons les titres molaires de 50, et 0, ¢
a- 2§
n

-850, 0,0021 = ——2 — a =10,5Lmo,

-0, 0,0537 = Enli — b =40,52mol.

On caleule © =84,12mol de N, (9,3412 = %)

4. Cas de deux réactions couplées

© AT = 1300 X, dans un récipient vide, on place un excés de sulfate de manga-
nése solide. Il se produit les deux équilibres :

3 MSO,, & MnyOy + 2 SO5, + S0, (1)
250;, & 250, +0,,(2) "

En apé)elant g et ?; les avancements des réactions (1) et (2), établir les diffé-
i rents bilans dé man re e fonction de ces deux avancements,

& Pour la 17 réaction :

3MnS6, . MagD, + 250, + $0,
n 0 0 0
n-3& & 2%, £

Pour la 2° réaction :
' 250, £ 280, + O,

2, & -~ o
2§, -2&, £, + 28, &

Soit finalement (seul cet élat final correspond a un état défini du systéme).
Prodult | MnSO, Mng0, S0 $0, o,
a l n—-3% l £ ) 2E, 8y By 28, £s

ACTIVITE D'UN GAZ

5. Activité des constituants de Uair

On considére Yair (0, + 4N,) sous P = 1 bar. Ces deny constituants de Pair
sont-lls dans leur état standard ? Calculer leur act}mte
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¢ WNon car il faudrait que pour chague gaz la pression partielle soit de 4 bar :
Py, = Pg, = P? = 4 bar
Bans le cas indiqué (P = 4 bar), caloulons les deux pressions partielles : pi=xP.

Poz =§P = 0,2bar et sz = %PmO,Sbar.

On daduit fes activités : a; = £L_
p

a{0,)=0,2 et a(N,)}=0,8.

6. I'air et ses constituanis dans V'état standard

. Quelle doit étre la pression de lair (O, + 4N,) pour que O, et N, soient dans
¢ leur état standard ?

¢ On doit donc avoir Py, = Py, = P2 = 1 bar, Or cetfe double condition ne peut étre réa-
fisée,

En effet, P, = xP, P, étant la pression partielle d'un gaz de titre molaire x et b la
pression totale,

On ne peut donc avoir Po, = Py, car x(0,) =

X{Na)
5

7. Cas d'un gaz réel

. On donne, pour Factivité d'un gaz

Ing= ID—E"’” —]?f— b étant une constante.
¢ RT

. Ce gaz est-il parfait ? Calculer son coefficient d'activité,

* Que se passe-t-il 51 P — 0 ? Ce résultat était-il prévisible ?

¢ Ce gaz n'est pas parfait car son activité 2 n'est pas égale 3 ,%,, . Cette activité
P

g'éert! g=-y _?6' , v etant le coeflicient d’activité,
P

Ona: ma=y+in %— , ti'ofl par identification :
P

S$IP—0,Iny— 0 ety — 1:ce gaz tend vers I'état parfalt lorsque sa pression tend
vers 0 (définition du gaz parfait).

GRANDEURS MOLAIRES

g&. Volume molaire du mercure

- Le mercure Hg a pour volume massique » = 73,6 cm?kg™. Caleuler son
" volume molaire. Hg = 200,6 g mol-t.



Le premier principe : grandeurs dit systéme

% Le volume massique est par définltion égal 4 g = X .
m

8i m = M, masse molaire, on calcule le volume molaire V= uM, d'ol :

vV, =14,76 cmmol™L,

9. FEnergie interne molaire d'un solide

I Pour la silice, Si0, (M = 60,1 g mol™! et p = 2,6 g crr™), on donne HS =
911 kT mol-! 2 298 K. Calouler U9, Quelle erreur commet-on en assimilant
| HS et e, ?

$ Les deux grandours enthalpie et énergie inteme sont relides par: H,, = U, + PV .
Dans I'état standard, on déduit U7, = H]), - POV, avee P? = 1 har.
i faut calculer le volume molaire standard de la sifice :
e= 1:_ étant 1a masse volumique, on déduit le volume v d'une masse m par v = !3:; s

soit ¥, = M &n raisonnant sur une mole.
P ¥, = 23,4 om? mol™t ou 23,1 107 m? mot-2.
Catcidons POVY, = 105 x 23,1105 = 2,3 J mor™,
Gette valeur est denc tout & fait négligeable devant 911 kJ mol-1 et

4
Up =-911KImol™  popeyr faiie stant do —2r0 _ = 2,5 16°° soit une erveur de
914 203

2,5307%%.

10. Energie interne molaire d'un gaz

% Pour le dioxyde de soufre gazeux, 80,, on donne & 298 K, HZ = - 297 kJ
' mol™l. Calculer U2, & 298 K. Quelle erréur commet-on en assimilant ces deux
. grandeurs molaires standard ?

¢ On a toujours UP, = HY, - PVE, S0, étant supposé parfait, POV, = RT.

A 298 K, BT = 2,5 kJ molL, soit UJ, = -299,5kImol™,

Si on assimile ces deux grandeurs, on commet une erreur de 25 =8,4 107 solt

0,8%.

¥
7
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MP, PC, PT, PSI
Véto

Evolutions d'un systéme chimigue
Grandeurs stardard de véacrion
Enthalpie standard de formation
Energie d'une Haison chimique

ABREGE DE COURS /FORMULAIRE

i. Evolutions d'un gy@&@m@ @Eﬁams@ﬂm
Vi A vahy + L VAL F oAy 4 L. AT fixée,

@ A volume constant :

Qg = U, - U; | ne dépend que des états £, et %,

@ A pression constante :

Qp = H; ~H; & ne dépend que des états 5 et 5,

@ Relation enire chaleurs de réaction :

=Qy+anRT §:An, gaz

2. Grandeurs standard de réaction

@ Définition : X = X(T, P, ... n;...} = X% = X (T,... m;...) si état standard
pour tout constituant.
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Transformations chimigues : grandeurs de réaction

-~ Grandeur molaire standard :

— Grandeur standard de réaction :

. axe
/ArXU = Zvi}(? = —a-‘t:—
i T

@ Diverses grandeurs standard de réaction :

e
ot |’

— Energle interne : A, U = Z v, U¢ =
i T

i H°
- Enthalpie : A'THO = Zviﬁf = S

i T

gyec ia relation : AHO = ATU"+A,ngT

@ Varjation avec T :

. d(ArHU)

- 0
ar oA

: relation de Kirchhoﬁf.

% Retour sur les deux évolutions : chaleurs de réaction
~ & Veonstant : Qy = £A,U°,
~a P eonstant : Qp = £A HO.

3. Enthalpie standard de formation

® Etat standard de référence du corps pur ~» état du corps pur sous la
phase stable, sous P° = | bar.

@ Convention :
AFI? (corps simple, état standard de référence) = 0, 2 toute température.

® Calcul de A H:

AHC = Zv ;AfHY § :loi de Hess.
: _
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4, Emergie &’une lialson chimigue
® Définition : AB(g) — A(g} + B(g)

Dip gy = 4H° | de la réaction ci-dessus.

e Utilisation: A, + B, > 2A-B

L\,Ho = D(AZ) + D(BZ) s ZD(A ~B) -

i 232



BAREME DE NOTATION
+1 ! réponse exacie et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 @ oiivivvininieiininan,

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes Ia réponse,

» Bivolution d'un systéme chimique

1. Au cours d'une évalution isotherme & V constant ou & P constant, Yénergie
interne est la méme dans Fétat final.

2. Qp

H

QV pour la réaction FEO(S) A Hng) -3 FE(S) + HZO(g}

e Grandewrs standard de réaction

3. Une grandeur standard d'un systdme ne dépend que de la température.

4. Une grandeur standard de réaction ne dépend que de la température.

5. Pour une réaction endothermique (A1 » 0), I'enthalpie standard de réac.
tion augmente avec T d'aprés la loi de Kirchhoff.

@ Enthalpie standard de formation

6. L'état standard de référence du corps pur peut changer de nature selon la
température. :
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7. Par convention et pour tout corps simple, dans son état standard de réfé-
rence, AF® =0 qua T = 298 K.

8. la connaissance des enthalpies de formation des produits formés permet
le calcul de l'enthalpie standard de réaction.

9. A 100 °C, Fenthalpie standard de formation de Peau gazeuse est supérieure
a celle de l'eau liquide {ces réactions sont exothermiques).

o Energie d'une liaison
10. Laréaction H; + Cl, — 2HC] est exothermique car
2D{HCD) > D(H,) + D{CL,).

Réponses

1. Nom, ecar selon gue Févolution se produit & V ou 3 P constants, I'état final n'est
pas e méme (seule la température est la mdme, par hypothése),

2. Ouwi, carla quantité de gaz (1 mol) est la méme dans les deux états initial et
final.

8. Non, car c'est une grandeur du systéme, donc extensive, de la forme

XAT,... mp. ) )

4. Gui, car ¢'est une grandeur de réaction, donc intensive, qui ne dépend pius

gue de T.

dA H°
dt

5. Nonm, car le sens de variation, , dépend du signe de A,C; (dont le signe

n'est pas 1i8 & celui de A HY).

6. Oui, car on choisit selon T la variélé thermodynamiquement la plus stable
(donc la plus abondante).

7. Non, carla convention est valable pour toute température.

8. Non, cer il est nécessalre de connaiire également les AHPpour les produits
réagissants.

9. Oui, car le passage du liquide 2 fa vapeur nécessite une fourniture d'énergle :
la réaction sera donc moins exothermique pour !a formation du gaz et par consé-
guent supérieure.

1C. Oui, car I'enthaipie standard de réaction se calcule & partiv des énergies de
liaison selon AH? = D(H,) + D(Cl,) - 2D(HCI) < 0.
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CHALEURS DE REACTION

. Reactmn de Deacon

Soit Ea réaction : 4 HCl+ O, — 2 H,0 + (312
a) Calculer ) enthalpie de cette réaction, l'eau étant gazeuse.
Données : AFI° {(HCD = - 92,3 ; AHIP(H,0) = - 241,8 kI mol™ 2 ¢ = 25°C.

b) Calculer Fenthalpie de cette méme réaction, Yeau formée étant lzqu:de
L'enthalpie de vaporisation de I'eau est de 44 kJ mol.

c) Calciler 2 25 °C, la chaleur de réaction 2 volume constant. . ' .

% a) L’utilisation de Iz loi de Hess, AH° mZv;A,&%}’ permet de calculer :
: ; .
4% 2(-241,8) - 4(-92,3) = -114,4.

AM® = -114,44dmol™,

"Pour les deux corps simples, 0, et Cl,, AH? = 0 par convention.
B) Dans la réaction précédente, Peau est gazeuse.

Envisageons la réaction de condensation de ce gaz en liguide : 2 H,0,, - 2 H 0(
AMHO = 44 x 2= -8B W mol‘1 car cetfe transformation physique est exotharmtque.

Pour la réaction de Deacon avec formation d’eau liquide, §I suffit de faire la somme
de deux bilans, a réaction étant elle-méme la somme des deux réactions.
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AM® =202, 4kimol™,

- ¢) A 25 °C, I'eau formée est Houide et :
G, =A% = AHO- Av RT avec Ay =i-4- i=~4q,

+ Soit Ay RT =-9,9 K motlet Q, =-192 Ekimoi™,

2. Calcul de Qp

: On donne les enthalpies molaires : AH? (NaCl) = -411,2 ; AHO (Nag) =
7 108,7 kF mol™!. Caleuler la chaleur de réaction 2 pression constante de

1
Nag ‘}“‘ECIZ e NaCls
€ On calcuie facilement :

Gp=aH® = EV,A,H;’ =—411,2 -108,7 - 0 — Qp = —518,9 kimol*
- »

ENTHALPIE DE COMBUSTION

3. Cas du butane

¢ Etude de la combustion du butane, CH

a) Ecrire cette réaction.
b) Calculer lenthalpie de combustion.

Données : AH?(C,H. ) = — 124,8 ; AHO(CO,) = —~ 393,5 et AH{H,0) =
¢ .241,8 %] mo{“1 (l’e;.u 1é?:al’1t gazeuse). f ? Ki :

& a) CgHyo + 6,5 0, — 4 €O, + 5 H,0.

b) L'utilisation de la loi de Hess, , AH® = Zv,-aft{f permet de calculer :
i

AH° =(-393,5M4 -244,8 x 5+124,8 - A H® = -2658,2kImoi L,

,4. Cas de Vacétone

; La chaleur de combustion de 'acétone, CH;COCH,, étant de— 1 790 kJ mol-?,
. calculer la chaleur de formation de l'acétonit—

¢ Données : A,«HO(COZ) = - 393,5 et AHH,0) = -285,8 kJ mol! (Teau étant
i liquide).

¢ La réaction de combustion s’&crit ¢
] ©3Hg0 + 40, — 3CO, + 3H,0.

On exprime : AH = > v;AH] =34H(COz) + BAH (H,0) - AHC(CHgO).
1

On déduit 1 AHCHg0) = 3AMTCO,) + 3AH(H0)~ A 5—1".

AMO(CH0) = -247,9 kKimol ™,
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188 Caleul d’une température de flamme

Pour la réaction H, +%02 - H;0, l'enthalpie standard de comlgustion, a
- 298 X, vaut AH® = - 241,8 kT mol"l. On réalise la combustion du dihydrogéne

dans V'air (air = O, + 4N,), le dioxygene de l'air étant en quantité stechioms-
' trique, & 25 °C. Caleuler la température finale, la transformation étant adiaba-

: On donne: C, (N,) = 29,1 et €, (H,0) = 33,6 J K- mol-
¢ La réaction a lieu & 298 K ot libére — 241,8 KJ moi™ : cette énergle sert & chauffer
les produits aprés combustion (H,0 et 2N,) de T, = 298 a T,telle que :
Ty
AHC -t—j [c p(H20)+2Cp(N2}J df =0 — —241800 +(21,8}{T; ~T,}=0
T

—» Tp =T, + 2634 = 2932K — T; = 2932K.

INFLUENCE DE LA TEMPERATURE

,@ Formation du chlorure d’hydrogéne

On donne a 25 °C l'enthalpie molaire de HCJ, AFP =~ 92,3 K] mol.

Caleuler, 2 125 °C, Tenthalpie de la réaction H, + Cl, - 2HCI sachant que les
capacités thermiques, & pressien constante, de H,, élz et HCI valent respecti-
verment 28,8 ; 33,9 et 29,1 T ol K-, :

4 On calcule, & 28 °C, A H? = 2AH? (HCY) = - 184,6 k) mot™,
L'utitisation de la refation de Kirchhoff permet d'écrire ;
d(AH)
a7

= 4,05 =—4,5 K mal™,

Comme cette valeur est constante, on calcule 3T =388 K :

AHO(T) = AHO(T)+ALHT-T,) dlod @ AHO(398) = ~185,1kimol?,

4. Synthése du méthanol

Pour la réaction de synthdse du méthanol gazeux, CO + 2H, Z CH,0H, on
donne 2298 K :

Co H, CH,0H .
AP, kT mol-! 110,85 - 0 ~201,2
€9, Y ¥4 molt 28,6 27,8 8,4 + 0,1257

a) Calculer l'enthaipie standard, A T1°, 2 298 K.
b) Déduire la relation entre A H® et la température T.

Calculer Ia valeur de AH® 3 T = 523 K. Quelle erreur commet-on si on sup-
% pose que AH? ne dépend pas de la température ?
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¢ a) Pour cette réaction, on caleute 3 Ty = 298 K¢

AMC = Z»,A,ﬂ;’ = -201,2 —(~110,5) = -80,7 — A, H® = 90,7 kmol ™,
i

b} La relation de Kirchhoif s'écrit :
AaH’)

AL = > w0 = ~75,8+0,125T.

i

En intégrant cette relation entre Ty et T,ona:

AHO(T) = & HO(Ty) = —75, 8(T - Ty} + O 125(?2 -¥2),

' soit AHO(T)=~73662~75,87 +0,062572,

nk . 5,5
On caleule A H%(523) = -96,2kimol 1 contre — 90,7 soit une erreur de %: 2 =

5,7 % : la correction n'est done pas négligeable.

AUTRES GRANDEURS DE REACTION
i 8. Enthalpie d'hydratation

On donne, pour les chaletrs de formatxon de CaCl, et CaCl,,6H,0, les
valeurs : — 796 1 et — 2608,9 kY mol-l, Calculer Ienihas.ipxe d’hydratation de
i CaCly {aAHP = - 2858 kJ mol-! pour l'eau liquide).

i 4 Ecrivons la réaction d’hydratation :
Call, + § H,0 — CaCl,,8 H,0.

On peut écrire ;

AMO = A MY = (~2608,9) - (~796,1) - (~285,8) 6 -» A H° = -08 kimol L,
i

9. Enthalpie de dissolution

it On donne, pour les enthalpies de formation de NaCl,, Nai, et CI7,
soit 1 —411,2; - 240,3 et - 167,1 k¥ molL.

& Caleuler 'enthalpie de dissolution de NaCl,.

$ La réaction de dissoluiion s’ &crit :

(=] -
Natl, —Z2 s Nal, + O,

Peau n’apparaissant pas comme un réactif.

On calcule &

AMHT = Z::,A,;Hj’ = ~240,3 ~167,1 - (~414,2) - A,H° = 3,8 mol 2,
f

Cette réaction est Iégérement endothermique.
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@ Enthalpie d’hydrogénation
Calculer l'enthalpie d’hydrogénation de I'éthylene, C,H,, en éthane, C,H,,
sachant que les énergies de Haison valent :
D (liaison 7)) = 260  D(H—H) =432 D(C—F) = 411 kJ mol-L.
¢ La réaction s’écrit C,H 4 + Hy — CHg. Envisageons le chemin @
CH,=:CH,, - ——CHy—CHy— + D(m)
H, - 2H + D{H,) ‘
puis 2H + —CHy—CHyw > CH3—CH; ~ 2D(C—H) car on crée deux laisons.
Le bilan enthalpique se traduit par : '
AH® = D{m)+ D(Hp) - 2D(C — H} = ~430 —» A H® = ~130 kImol™®.

PROBLEMES DE SYNTHESE

o Comparaison méthanal et propanone w— INA
i 1. A partir des données suivantes & 25 °C ;
* Enthalpie standard de combustion en H,0 liquide et CO, gaz de
Ao HO = {Pmpanone : ~1784kImol™!
: Méthanal : - 360,5kimol™
= Enthalpie standard de formation de :
A {HZO (tiquide) : -285,8kTmol"!
CO; (gaz)  : - 394,5kTmol™!
Energie d'une liaison :
C — H dans la proparone © + 384,5kImol™!
C -~ H dans le méthanal : 4+ 363,6kTmol™
Dy g =1H—H dans la molécule de dihydrogene 1 + 435,5kTmol™!
C — C dans la propanone : + 334,4kImoi™!
O = O dans la molécule de dioxygéne : + 497,9kImol™

e Enthalpie standard de sublimation du carbone graphite :
A pH =+ 714,3 k3 mol!.

- a) Calculer les enthalpies standard de formation de la propanone et du
méthanal.

b) Calculer Pénergie de Ia-Haison C==0 dans la propanone ef dans le métha-
nal. '

2. Les moments dipolaires des molécules de propancne et de méthanal sont
respectivement :

Hpropanene = 2,88 debye et Pméthanal = 2,33 debye. .
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% Les angles des Haisons R —C—R, (oit R; est CH, ou H) dans ces deux mo}é-
¢ cules sont sensiblement identiques (117° = 1°).

&) En déduire le sens du moment dipolaire d'une liaison CHy—C. Comment
appelle-t-on cet effet ?

b) Les conclusions du a) permetient-elles d'interpréter les résultats obtenus
aulb)?

¢ 1. Energie de Ia Haison C==0,
a) Nous utilisons la loi de Hess, relative aux enthalpies standard de formation :
e Propanone : écrivons sa réaction de combustion ;
CH;:,mi(,: —CHa +4 03 — 3 C0xy+ 3 Ha0p

0
Apari® = BAH (CO,) + 3 AHY (H,0,) - A {one)
On rappelle que AMH0,} = 0 pour teute température,

On déduit : AM° (propanone) = — 256,9 kimoi .

> fAéthanal :
H““"(; ——H ¢ 0y COQ(g) + HQO(])

0
AcomH® = AHO (€0,) + AHO (H,0)) ~ AHC (al)
AH® (méthanal)= - 119,8 kimot ™.

b} Nous utilisons désormals la lol de Hess relative aux énergles de liatson.

@ Propanone : illustrons le chemin suivi par un cycle :
1 Ao
3Cs) + 3 Hz{g) &+ -5— 02(g} e CHawCu-CH3
i

' 1
i’ 3hgupHe £ 3Dy i"&f‘ Po=o }’ ~ Do
-2Dc..c
3Gy 6 Hiy O - 6Dy

AfHo (ﬂne): 3Asub“° +3DH—-H "’"%Doﬁo - Dcmo “2Dc,__,e —GDC-—H'

On déduit : Powo = +979,5kimol ™,

o fWigthanal : méme méthode :

1 o -
C(S)+H2(g)+502{g) —_—Tsy H—C—H

I
[+
Mous avons cetle fois :

AT {al)= AL H® +Dy_y +§Do__..o -D,_, ~2Dg_q.

On déduit : Dpeo = +794,4kImol™,

La liaison C==0 est neflement plus forte dans l2 propanone que dans 1e méthanal,
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2.a) En théorle do la mésomérie, nous pouvons décrive un dérivé carbonylé par les
deux mésomeéres : ‘

Ry ~ -"\‘g ~ Ry \@ -
/c jven » * o /c :_ E
Ry Ry

les groupemenis R, -~ manifestent vis-avis du carbone trigonal un effet électro-
donheur (effet inductif + 1), fe moment dipolaire mesuré de la molécule correspon-
dant aux contributions de toutes les liaisons : ) ’ :

8 &_ &, 8

+

CHy-C C==0 - GHz

e R et u ﬂ—w—;ﬁf:ﬁw
Ho #1, CH;

8) La comparaison de Yoropanang et de P u a0 Prouve la ‘contribution des deux
méthyles & la polarité de fa molécule. Le nuage électronigue est done renforcé au
nriveau de C=0 dans [a propanone ce qui justifie "énergie de lialson plus grande.

¢ Etude d’un réacteur de conversion adiabatique = ENSJ

La synthése du propan-2-ol & partir de propanone (acétone) et de dihydrogzne
est réalisée en phase pazeuse, au sein d'un réacteur de conversion, selon
T'équation : '

propanone + H, == propan-2-ol {réaction 1)

La spécificité du catalyseur mis en ceuvre fait que seule cette réaction peut
avoir liew. :

Les hypothéses suivantes sont admises :

- & l'entrée du réacteur de conversion, les gaz ne contiennent que de la propa-
none et du dihydrogéne en proportions steechiométriques,

- le réacteur de conversion est considéré comme adiabatique et fonctionnant |
sous une pression totale constante de 1,2 10° Pa,

- les gaz suivent la loi des gaz parfaits.

. De plus, devront é&ire adoptées les notations ci-aprés, relatives aux composés
chimiques :

— propanone : indice inférieur D

— dihydrogéne : indice inférieur H
— propan-2-ol : indice inférieur P.
Données thermodynamiques :

~ capacités calorifiques molaires des gaz 4 pression constante, exprimées en J
mol™! K1 et considérées comme indépendantes de la température.

- Chp = 74,82
- 9y = 27,70
- CYp = 88,65 _

— température de référence Ty = 298 K.

- enthalpies standard de formation, 4 'état gazeux, en kJ mol™! a la tempéram -
~ ture de référence T : : :
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9 =-216,4 9 =-272,2 9, = 0.

1) Calculer Yenthalpie standard de la réaction (1) & la température de réfe-
rence Ty = 298 K.

2) Calculer Venthalpie standard de la réaction {1) 2 450 K.

3) A la sortie du réacteur de conversion, la transformation n'est pas totale.
Elle est évaluée par l'intermédiaire de la grandeur o (taux de conversion) défi-

_ quantité de D transformée
quantité de D & I'entrée du réacteur

3.1 Etablir la relation littérale liant la variation de température subie par le
gaz, AT (AT = T 50— T =T, ~T,) & o et & Venthalpie standard de la réac-
fon 1 AT,

i 3.2 Calculer les valeurs AT et T, pour cc égal 2 6,2 et T, = 450 K,
¢ Avec les notations de I'énoncé, la réaction &tudiée devient ;
D+H =P {1)
1) Nous appliquons la lof de Héss :
AMC = Ev,af HY, soit ici 2 208 K :
i
A% = AdE - AgHE - AHY.

entrée

A HEog = ~55,8 kimoi ™,

La réaction (1) est exothermigue,

2) Les réactifs et produits étant gazeux a 298 K comme a 450 K, Fintégration de ia
foi de Kirchhoff conduit & :

dh M

;
=85 = AMPy - A MG | = Lo ALY,

Cn calcule ALY = COo— Cfp — Cfyy = ~ 13,87 ) mol™t K4, ce qui donne :
A-H?!SO =~ 55 800 + (- 13,87) {450 ~ 298)
A Mo = ~57,9 kI mol ™,

On constate que I'enthaipie standard de la réaction (1) varie peu avee {a tempéra-
ture.

3} Dressons un bilan de matiére traduisant Mavancement de la réaction (1) dans le
réacteur de conversion.

P + H = P
Enirée n
Sortie n-g n-§ £

£

Par définition du faux de conversion: o= o
Sortie At -w) ali-o) o

3.1 ie réactew de conversion est adiabatigue, done i n'y a aucun transfert de cha-
leur vers le miliet extérieur. La chaleur libérée par la réactlon exothermique sert &
échauffer les produits sortant du réactew.
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Comme il s'agit d¢’une transformation isobare.
Ts
Qp = MMy =0 =EAMD + _H(n ~8)(CGp + Cha) +EC S oT.
Te

£
Pemploi du taux de conversion &= 5 permet de faire disparattre .

0 =AM +[(1-a)(ch +c;’,ﬂ)+acgp]{?s -T,).

Sduit :
On en dédu maA,H;’a

AT=T,-T, = e =
(1~ (€3 +C )+ aCl

3.2 Si Pon se donne o« = 0,2 ¢t T, = 450 K, soit A,!-i‘}e = - 57,9 kJ mot ™, il vient :
AT=116 K et T, =566K.
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CHAPITRE 18
MP, PC, PT, PSI
Véto

Transformaticus physiques
Enthalpies standard de changement d'élat
Autres transformations

ABREGE DE COURS,/FORMULAIRE

1. Transformations physigues

@ Les différentes phases du corps pur:

~ solide,
- liguide,
- 2az.
@ Les changemenis d’état du corps pur :
S L
~ fusion : S w2 Es .
tp t
L v
- ébullition - L=V -
g t
S v
~sublimation: § = V- .

tg H
¢ Diagramme &'état du corps pur (Fig. 1)

3 courbes de changement d'état : fusion (F), ébullition
(E} et sublimation (8} ; T : point triple.

Fig. 4
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2. Enthaipies standard
de changement d’état

® Cas général, o; &= ¢, (¢, plus désordonnée que @)
~bilan thermique : L = Qp = H, ~ Hy,

- état standard : L? = HS - HY.

@& Les différents cas:

—enthalpie standard de fusion : Ly = AHY,, = H - HY,

— enthalpie standard d'ébullition : Ly = AHS, = HY, ~

— enthalpie standard de sublimation : Lg=AHG = H -~

'3, Autres transformations

® Réaction d'ionisation :

X — X" + €
A}I‘fon = AIHO{X*) AfHO{X ) 1 (voxr Architecture moléculaure}
& Réaction d’attachement électronique :
K +e = X‘
AHY, = AfHO(X‘ zlfH"(X ) m A (vmr Architecture molecuialre).
¢ Jonisation d'un solide :

MX,,, — MI* +n X,
—enthalpie standard réticulaire : AHY, = 2 v;A )rH?. '

~ utilisation d'un eycle de Born-Haber (voir exercice 11).



BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte et justifiée,
0 : absence de véponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sar 102 oioviiiiiiiiiieniinnins

AUTO-CONTROLE

© Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelgues
lignes ia réponse.

® Transformations physiques
1. Tout corps pur présente trois phases différentes.

2. La solidification est la transformation inverse de la sublimation.

3. Les états liguide et pazeux ne peuvent pas toujours étre différenciés.

4. L'¢tat solide existe toujours aux trés basses températures.

¢ Enthalpies standard de changement d'état
5. Tout changement d'état est une transformation isobare.

6. Les trois enthalpies standard de changement d'gtat (g, Lg, Lg) sont des
grandeurs positives.
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7. La transformation d'un gaz en phase condensée est une transformation
exothermriique.

8. Les trois enthalpies standard de changement d'état (Ly, Ly, 1y} ne sont pag
indépendantes.

9. L'enthalpie standard d'jonisation des métaux aicalins (1*¢ colonne) aug-
mente avec la taille des atomes.

10. L'enthalpie de la réaction NaCl; ~» Nag -+ —%—Ciz ¢ correspond 4 Yenthalpie
réticulaire du solide NaCl. 2

Réponses

1. Mon, car l'existence de varidtés allotropiques, pour certains cHps purs, aug-
mente le nombre do phases solides, - :

2. Nen, ia solidification est la transformation inverse de ia fusion.

3, Oui, car au-deld du point critique existe un seul &tat fluide appelé hypercri-
tigue. '

. 4. Non, car le solide est situé au-dessus de Ia courbe de sublimation et donc la
pression ne doit pas &tre trop faible.

5. Oui, carla coexistence de deux phases entraing ¢ = {P) '; t étant constant, P
I'est également. ’

6. Oui, le passage d’une phase ¢4 & une phase o, plus désordonnée est une opé-
_ration endothermique. ) :

7. Ouwi, caril s"agit d’une opération inverse de fa précédents, c'est-a-dire le p'as~
sage d’une phase désordonnée a une phase plus ordonnée (solide ou liquide).

8. Ouil, elles sont liées par la relation Lg = Lg + L (loi de Hess)au point triple
seulement. ’ ‘ )

9. Non, cette grandeur diminue car la taille de I'atome augmentant, Vélectron
externe devient moins ié au noyau et donc plus facile a arracher. :

10. Mon, il faudrait NaCl, — Na*g + G, On a donné ici —AH® (NaCl ).
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EXERCICES ET PROBLEMES

CHANGEMENTS D’ETAT

1. Energie interne standard d'ébullition de I'eau

i Pour Yeau, & 100 °C, AHS,, = 40,6 kI mol™L. Calculer, & cette méme tempéra-
# ture, I'énergie interne standard d'ébullition.

Rappelons la relation entre une enthalpie standard et une énergie interne standard :
AH = A% % Apg RT.

Pour H,0), = HaOyys BV = + 1 et A = AU + RT avec AH® = ARZ,,.

On déduit : AUY,, = AHZ,, — RT, avec RT = 3,1 % mol %,
,:\ugbu = 37,5k)m0l"1.

2. Etude d’une réaction de sublimation

7 Soit V'équilibre de sublimation : CO,, = COzg. At =~ 78 °C, on donne
£ AHY, = 26,65 1 mol.

" Pans un récipient de volume V = 1 L, initialemnent vide et maintems a ~ 78 °C,

on introduit 5 g de CO,, (CO, = 44 g mol~1). A équilibre, P = 1 bar.

a) Calculer l'avancement de [a réaction de sublimation.

" b) Le systdme (CO,) est-il dans son état standard, & 'état initial ? Tnterpréter
i cette transformation.
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i ¢) Calculer la chaleur échangée lors de cette transformation,
$ @) Initialement, on met n = % = {,1136 mol.

$i £ est Pavancement de la réaction : a{s) = 1~ £ et n{g) = £ powr I selide (s) et le
gaz (g). )

L'équation du gaz parfait permet de calculer § 2

5
52

Cn obtient : £=0,062mol.
On constate que tout le solide n'est pas sublimé.

&) Non, car la pression initiale est pulle. Mais comme |l s’aglt d'un solide, I'état
varie peu avec la pression. il s'agit d'une sublimatuon, mais celleci est isochore et
" non isobare.

¢) Par définition : Q, = AN = £ AUS,,.
AUsub se calcule d'aprés : AUY, = AHS - A,ngT, soit : ‘
Q, =0,062[26,65- 8,314 <195 1031, 65kL

3. Ebulliti_on du mercure

Pour l'équilibre Hg; = Hg, onapu établir expérimentalerment que
2010
T

logP=-4,80- +3,88logT, P enmm deHg (1 bar = 750 ram de Hg).

a) Calculer la température d'ébullition normale du mercure, c'est-a-dire la
valeur de T pour laquelle P = 760 mm Hg.

b) Calculer, pour cette température, AHY, .
dlnK A H°

AT RT?

¢ a) Pour calculer la température d'ébullition normale, i faut done résoudre :

2010 2010
T

On rappelle la loi de Van't Hoff :

1og 760 = 4,80 —

+3,8810g T ou f(T) = 7,681 + ~3,88log T=0.
On résout par itération en donnant & T différentes valeurs, ou par programmation
machine ; on trouve : T=631K. ' '

P PlmmH
) En utilisant la relation de Van't Hoff, avec ici @ ayy P ;—a— = _(__‘%_g) r g, =1,

soit . K = Mﬂm , il'. vient :
750

AHS, - o
dnk M o _gyz 4| 2000x23 5 agmt
a7 RTZ &by of
AHE,, =38 400 + 32,26 T.

On daduit, 4 T = 631 K, AHY, = 58,8 kimal ™.

C o
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4. Ebullition du dibrome

& Soit I'équilibre Bry; w= Bry,. On donne, 2 T = 298 K, AH° (Bry,} = 30,9 kJ
5 ol

# Meontrer que l'on peut caleuler, & cetle température, AHS, .
¢ Pour ce changement d’&tat d’ébullition, on peut écrire :
AHG,, = AHO (Bry) - AHO (Bry).

iflais le liguide étani Pétat de référence du dibvome, 3 25 °C, oh a : AHT (Bry) = 0
soit:

AHS  =30,9kimol™L,

abu

5. Influence de T sur AFY;,,
© e Pour Péquilibre, H,0; = H,0,, on donne & T = 373 K, AHY,,,, = 40,6 kJ

mol!, €3 (H,0) = 75,3 et C, (H,0,) = 33,6 J K~ mol-l.
% Caleuler Yenthalpie standard d'ébullition de l'eaua T = 400 K.
4 Considérons la transformation physique (ébullition) comme une transformation chi-

da 1
mique et appliquons lui la refation de Kirchhoit : L= A,Cf,, ce qui donne il :
d{AH?
—(m&_ré—‘!'él = € S{vapeur) - € §(Hquide) = 41,7 = o,

Lintégration entre T, = 373 K et T permet d’écrire :

AMZ (T)= ARG (T)+ o(T-T).

L'application numérique 2 ¥ = 400 K conduit & ;
ARS =38, 5kimor .

abu

ECHANGE D’ELECTRONS ENTRE MOLECULES

6. Ionisation du dichlore

¥ Calculer Venthalpie standard de la réaction :
Cizg —3 Ci; + Clé“,
Comparer avec celle de Cl_,_‘g —2 C]g.
* Données : Dy, = 240 kJ mol? ;1= 1251 ki mol-! et A = 349 &J mol-L.
¢ Pour Cl, — CI* + ©F, on peut réaliser le cycle de Born-Maber :

Ao
Clyy ak = Gl + Gy
DL § - B
2Cl, puis Clg— e Clg+ e

280N
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Dqil le bifan enthalpigue :

AM® =0 +1-A=1142 - AH° =1%42kImol *.

E’hétérolyse de {a molécule de dichiore est beaucoup plus difficile que homolyse,

7. Réaction de polyionisation
. Pour le lithium, on mesure : '

Li, - Li} + e+ S20 kT mol1,
Lif — Lié* 4 e 4 7 298 kI maol-l.
- Expliquer la différence entre ces deux valeurs,

4 Le lithium posséde un seul électron sur sa couche externe {c est un métal alcalin
1’ colonne de la classification périodique). £l — LI* + e, Li* ayant la configuration

e!ectromque irés stable d’un gaz noble (He), ce qui explique 'lonisation tres dlfﬁc;le
de LI* en Li?*

8. Attachement biélectronique

% Pour 'oxygéne, on mesure : _
0, +e — 0~ 141 kJ mol™! (réaction exothermique). . EarE
Oé b - O-g?‘“ + 798 kI mol! (réaction énciothemique).
Expliquer Ia différence de signe entre ces deux grandeurs.

Calculer AH® pour O, + 2¢” — 07"

¢ La 1™ réaction est exothermique : la structure de oxygéne se rapproche de celle du
gaz nohle qui suit (le néon).

La 2™ raaction est fortement endothermique car {2 fixation du 2° &~ subit la répul-
sion de Vion 0~

La réaction Q0 + 2e~ — 0% &tant la somme des deux réactions de Fénoncé, le bilan
enthalpique se traduit par :

g A MO = (-141) +{+798) = 657 (endoihermique} ~3 AH® = 657kImal™,

ECHANGE D’ELECTR@N AVEC UN SOLIDE

9, Subbmation du sodimm

Soit la réaction Na, -» Na*‘ + e,

On donne AfH" (Na*) = 609 kT mol-L. Calculer l’enthaipw standard de subhma-
& tion du sodium, sachant que lenthalpie standard d'ionisation vaut 496 kI mol-1.

& Réalisons le cycle thefmodynamlque

0
= Naiy + e

P4

-~y
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sub T

AHS,, =113kimol™,

Le bilan enthalpique conduit & AH® = AHZ , + |, d'oli AHZ, = AR®~1 =313,

10. Ionisations du fer

© On donne AFI° (Fe;**) =2 752 et AfHO (Feg3+) = 5 715 k¥ mol-1,
a} Calculer Yenthalpie standard d'ionisation :

Feﬁ* - Feg‘" e

b} Calculer enthalpie de Fe, ~ Feé* + 2¢7, sachant que Fenthalpie standard
i de sublimation du fer vaut 416 kI ndol1.

4 a) Pour cette réaction, AHE, = AH° (Fe®*) - AfE (Fel*) = 2863 kimol™,

b) Seit le ¢cyele :

Fe, 2752

. 24
2o Feg

445 AHY

fon

Fay

On déduit /e bilan enthalpigue ;
AHE = 2752 - 416 = 2336 > AHl"’m = 2336 kImol ™+,

on

11. Enthalpie réticulaire -
: Calculer I'enthalpie réticulaire de FeO.
' On donne, & 25 °C, et en kI moii :

A (FeO) = - 272, A (Feg-*-) = 2752, AHC (0,) = 249,
: Adigy, = 657 pour O, + 267 — O}

¢ Réalisons le cyele de BorneHaber :

AMo (FeQ
Fe, + "fgj:"ozg T . Fel,
Ao (Fe2¥) Afo(0) AHY
Fe* + 0O Fe2* 4+ of
AHS

&le

On déduit ie bilan @

AMO(Fe0) + AHE, = AMO(FeZ )+ AM(0 o)+ AN — AHS, =3930 kimol ™,

rét

253
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PROBLEME DE SYNTHESE
o A propos de ammoniac ENS ILyon

% Données numériques et indications générales : |

a. Structure :

N H
Numéro atomigque 7 - i
 Masse atomique molaire {g mol-1) 14 1
Angle de valence dans NH, - H{NH = 107°;
Longueur de liaison N H = 0,101 nm ;
Morment dipolaire t = 1,47 D.
Changements d'état :
. N HZO {& titre comparatif)
fusion éballition fusion ébullition
1 {°C) . ' -77,7 -334 ] 10G
AH? (kI mol-t) ‘ :
(2 la t de changement d'état) 5,6 23,4 6 40,7

¢. Capacité calorlﬁque moiaxre : NH, (liquide) = 78 J mol-1 g1
H,0 (liquide) = 75 J mol! K-

d. Masse volurnique de Teau : 1 000 kg m2.
i partie par million veut dire 1 volume de N, pour 108 volumes dalr

680 L/L d'eau.

g Enthalpie de dissolution du paz NH; dans l'eau, 2 25 °C:
AFIY = - 36,4 kI mol™L.

Solution aqueuse dammoniac : la pression partielle d'un gaz ¢, en équilibre
avec une solution oit il est & la concentration C; est telle que P,/C; est une
constante k qui ne dépend que de la température {« loi de Henry »

A'25°C, k= 20 mm Hg mol-L, _ .
" h. Constante des gaz parfaits : R = 8,314 F K-! mol-!.
Pression atmosphérique normale P = 1 atm = 760 mm Hg = 1,013 105 Pa.

A. Etude structurale de NH,

X. Dommer la structure électronique et la structure géomeétrique de la molécule
d'ammoniac.
Indiquer la direction et le sens du moment dipolaire. A quoi est-il d&t ?

L. A quelles propriétés sont dues les constantes physmochimlques élevées
relatives aux changements d'état {voisines de celles de l'eau) ?

ce composé dans les pompes 2 chaleur et les installations fngonflques 2

-

e. Seuil de détection par Yodorat du gaz NHy dans l'air : 50 ppm ; ppm ou .

f. Solubilité du gaz NH, dans l'eau, & 25 °C sous 1 atm de NH; &

Quelles constantes physicochimiques de Pammoniac permettent lempim de

i
]
|
|
}
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1Y, Donner la structure géométrique de I'ton NHY. Possede-t-il un moment
dipolaire permanent ? Justifier la réponse.

Retrouver par le calcul la valeur de I'angle HNH dans NHY.

. B. Obtention industyielle de Fammoniae

- 1. L'ammoniac est obtenu industriellement par synthse directe entre le
diazote et le dihydrogéne suivant Péquation : N, + 3H, —» 2NH.

Dans le cas dun mélange initial quelconque en N, et H,, préciser la composi-
tion du Systérne a Véquilibre en fonction de n, (N,) = «, n (H,) = b et &, avan-
cement & I'éguilibre.

IX. Quelle est Ia fraction molaire en NH; a Féquilibre, 2 450 °C sous 300 bar,
lorsqu’on part d'un mélange stcechiométrique en N, et H, ? On mesure un
taux de conversion de 0,61,

Que pensez-vous de la valeur trouvée ? Ces conditions sont celles employées
dans 'industrie. Que fait-on des gaz 2 la sortie ?

€. Dissolution de F'amnmoniac

1. Une bouteille de 2 litres en polyester, completement déformable, est pleine
de gaz ammoniac & 25 °C, sous 1 atm. On y injecte de Teau a 25 °C, a Vaide
d'une seringue piquée & travers le bouchon.

a. Des que laiguille a traversé le bouchon, ¢n constate que le piston de la
seringue s'enfonce spontanément. Interpréter cette observation.

b. Guelle masse d'eau faut-i} laisser pénétrer pour obtenir, si tout le gaz se
dissout, une solution molaire ? Quel est alors le volume de la bouteille ? On
considérera que la dissolution se fait sans variation de volume de la solution.
L'iypothése de la dissolution totale est-elle plausible ?

e. Quel a été le travail des forces extérieures au cours de la dissolution ?

d. La dissolution étant quasiment instantanée, on considére que les échanges
thermiques de chaleur avec l'extérieur n'ont pas le temps de se réaliser.

En admettant que ia capacité calorifique de la solution est égale a celle de
Veau pure, et en négligeant celle de la bouteille, calculer a température de la
solution, juste aprés la dissolution.

IL. On enléve le bouchon et on faisse rentrer de l'air. La bouteille reprend son
volune injtial en raison du fait que le polyester a une légeére élasticité dont les
effets sont négligeables sur les phénomeénes étudiés ; la température est 4 nou-
veau de 25 °C.

a. Quelle est la pression partielle de Vammoniac, dans la phase gaz retenue
dans la bouteille, lorsqu'on referme celle-ci ? On admet que la concentration
reste constante dans la solution (& justifier).

b. Percoit-on U'edeur d'ammoniac, lorsqu’on ouvre la bouteille & proximité du
: nez?

4 A. Etude structurale de NK,
i. La molécule NH, est batie & partiv de :
N(Z=7):1s2 252 298, E ,eb H{Z=1):14s, H-,

o La formule de Lewis est : H~ B e b .

H
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« Ep méthode VSEPR {Théorie de Giliespie), on reconnaft un type
AXE conrespondant & une géométrie globale AX, tétraédrique. La
molécule est donc pyramidale {fig. 2).

¢ Le moment dipolaire est dii 4 Ia fols 4 Ia polarité des liaisons (7, > H
Xquy) et au doublet fibre, H
Il est dirigé du (-) vers le (+), c’est-a-tire de Vazote vers le hary- [
centre des hydrogénes (Fig. 2).

: Fig. 2

H. L'ammeniac, comme P'eat, est un corps pur dont les molécules, & 'état solide ou
liquide, sont associées par laisons hydrogéne intermoléculaires.

ﬁ_ilit——ﬂ-—-mua
H

¢ Ces associations augmentent les constantes physicochimiques.

¢ Les valeurs élevées de la capacité thermigue C" et des chaleurs latenies de
changement d’état font de Pammoniac un agent %ermtque irés utile dans les
pompes a chaleur ou installations frigorifiques.

HL. V’ion NHY (type AX,} a la forme d'un Hy) a
tétraédre reguher et ne posséde plus par "
symetne de moment dipolaire permanent "

(E;'I'N HE 6) ! ‘\l a
¢ Retrouvons géométriquement la valeur de a1 Hezy
"angie HNH dans NH7 : Fig. 3. REEECE CEERE b Hg)

Uin tétraédre régulier est inscrit dans un cube, N v
e que nous avons schématisé Fig. 3. ’ )

En raisonnant sur le plan de coupe ci-dessous, Hzy
onh ohserve gue :

a_af3 e 1 Ho a2 Hy
—=———-———cos-—, soit COS ~— = =, T i
2 2 2 3 R e
~ -
1 A NE
& = 2AFC COS —= =109,47° = 109° 28", a P — o5
V3 27N TS
-~ \\
i’ Y

Fig. 3

B. Obtention industrielie de I'ammoniac
N, + 3H, == 2NH,

I. Pans le cas d'un mélange initial queliconque, on utilise pour caractériser 1'état
d’gquilibre 'avancement de réactlon.

N, + 8H, = 2NH, total gaz
E.l " a i L4 a+hb
EF.  a-§  b-3%, 2,  a+b-2E,

H. Dans le cas d’un mélange stechiométrigue, il est plus comimode d'utiliser le taux
de conversien identique pour tous les réactifs :
_ Yuantité de A, ayant réagi _ £, 3, (car b=3a)
glantité initiale de A, a b ’

M, + 3H, = 2NH, totalga
EL  ad-7) 3ai-1) 2ar  2a(2-
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On nous donne 7, = §,81. La fraction molaire en ammoniac est done :
T
Xy, = = 0,44,
NHg &g T T 2

La valeur trouvée est faible et nécessite un recyclage des gaz obtenus (N, et H,
n'avant pas réagl), "'ammoniac étant séparé par condensation.
C. Dissolution de I'ammoniac
L NHy, o @5t assimilé & un gaz parfait. On dispose de la quantité i, :

1,043 105 x2 1073
PY, = n RT, = n, =7 =, =~ 0,082 mol.
e Tee e 8,314 % 298,15 L
a) L'ammoniac est trés seluble dans I'eau {I"énoncé donne & 25 °C, 1. atm, 680 L/L
d’eau).
Dés que Faiguille traverse fe bouchen, it se crée une dépression due a la dissolution
de NHg{ o dans I'zau, ce qui aspire spontanément le contenu de Ia seringue.

b) Usie sofution melaire correspond & :

c? =imoli?t = o - 9.082
- - - '
et Veau

donc & un voluime d'eay de 82 mi.
On 2 laissé péndétrer the masse d'eau ;
filpgy = peauveau =82¢.

NH:_,( étant désormals totalement dissous, le volume de la bouteilte (complétement
déformable) est alors celui du solvant :
Yy =82mk.

Remarque ! la solubilité limite de NH3( 2 étant de 680 L par L d'eau, Iz dissolution

= 24,4 L /L d'eau,

2
totale correspond ici 4 2 L de gaz dans 82 mb d'eau, soit 0.083
’

ce gui est tout a fait possible,

c} La dissolution s'est faite & pression extérieure constante (P} Le bravail des
forces extérienves est donc :

V¢
W= ﬁJ.Pe:N =PV~ V;) = $294,3 1.
Vo —

H ¢’agit d'un travail de poussée de I'atmosphére,

d) Gn considére la dissolution adiabatigue. La chaleur libérée au sein de a bouteilie
par cetle opération exothermique a servi & échauffer Ia sofution.

o T2 (m °
AHSySt =0 = .ﬂoﬂxd + "]'ﬁ" [ p(ﬂau)d'r
T eau
o
T =1, - —"9-"&5—0 = 307K.
{mr /M)C

il. L’entrée d'aly raméne 1a houieilie & V,=2Lleti,=25"C.
a) D'aprés Péquilibre : NH3(aq) = NH._,'(g’, on peut éorlve : pNI—E3 = fr {NHg].
A 25 °C: Py, = 20mmHg.

Remargue : Cela correspond 4 une quantité de Nngj notée ngtelle qgue :

P,V
g = »—“é‘??mf’u = 0,0022 1ol

/3
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¢ qui reste négligeable par rapport @ n, = 0,082 mel. Il est juste d'admetire que la
concentration [NH,] est restée fixée & 1 mol L,

b} Le seuil de détection de NH; dans V'air par Vodorat est de 50 ppm, soit 50
voiumes de NH; pour 10° volumes o’air,

Or dans Ia boutallie :
Pung  Pun, 20

~ = e = 2,83 407 solt 26 300 ppm.
P, alr P, atm 760 ’ pe

Nous sommes trés largement au-dessus du seuil, et le nez placé & proximité de la
houtellle percevra I'odeur d’ammoniac, malgré sa diffusion rapide dans tout Fespace.
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Leau,
solvant

La molécule

La licison hydrogéne

Réle de solvant

Conductivité des solutions agueuses

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

L. La molécule

2 Données expérimentales :

-~ molécule coudde, o = 104,5°.

- molécule polaire, p = 1,86 D.

e Structure électronique ;

- formule de Lewis : H—Q—H

~ théorie de Gillespie : de type AX,E, - molécule coudée.

2. Liaison hydrogéne

@ Données expérimentales : ternpératures de changement d'état anormale-
ment Elevées par rapport & AH,, A élément de la colonne de Foxygéne (A = S,
Se, Te).

@ Liaisons intermoléculaires :

—de Van der Waals : attraction des ¢~ d'une molécule par les noyaux des molé-
cules voisines ; augmente avec Z.

~ hydrogéne : de nature électrostatique, entre H d'une molécule et doublet
libre d'une molécule voisine :

/ ~H



L'eaw, solvant

3. Role de solvant
@ Caractéristiques du solvani :
momentdipolaire i1
solvant polaire /V’
\é\ constante didlectrique &,

@ Effets du solvani eau:
~ ionisant — ;{,
~ dissociant — £,
— solvatant - ;{
® Les lons en solution aqueuse :
- effets des ions

- cations polarisants ( avec charge et sir w).

- antons polarisables (# avec charge et rayon r).

- solvatation

- interaction électrostatique : orientation et attraction du dipdle ean dans le
champ de Tion,

- formation de complexes,

- interaction par liaison hydrogéne.
" & Cas des oxydes :

- basiques si solubles dans les acides,
— acides si solubles dans les bases,

— amphotéres si solubles dans les acides et les bases.

4. Conductivité des solutions
agueuses

® Les électrolytes :
- conductivité ionique,

- expression de la conductivité :

e Electrolytes forts

Ne contient, en dehors des molécules de solvant, que des ions.
e Fflectrolytes faibles :

On peut distinguer : .

—qeides faibles AH + HyO @A™+ Hy0F

1
- bases faibles B+ H,0 w2 BH* + HO- '
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On a présence de AH {ou B ) simultanément & celle des ions.
La loi d'action de masse définit les constantes :

d'acidité K, = % et de basicité Ky = L}i}j%]é[n??j

@ loide dilution d’Ostwald
La dilution {excés d'eau) déplace les équilibres dans le sens -,

I existe une valeur Hmite o du taux de dissociation lorsque la concentra-
tion de l'électrolyte tend vers zéro.

Pour AH:lima=1, siK, >» 1077,
c—9

Idem pour B, si Kg »=>1077.

TR S SR SR

e Vote )



BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
répouse exacte non justifiée,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 ¢ coovvveannnn. vessreanes

AUTO-CONTROLE

9 Répondez i ces dix tests par oui ou par ron en justifiant en quelques
Iignes la réponse.

@ La molécule

1. La molécule d'eau est tétraédrique car loxygéne est entouré par quatre
doublets.

® Y.a linison hydrogéne
2. La liaison hydrogeéne est plus énergétique que la liaison de Van der Waals.

& Role du sclvant

3. Le tétrachlorure de carbone CCl, est un solvant polaire.

4. L'eau, solvant polaire, ne dissout que les composés foniques.

5. Afin de se rapprocher au maximum des ions Na*, les atomes dhydrogéne
des molécules d'eau sont dirigés vers les cations,

6. L'ion H;0* est lié 4 3 molécules d'eau par Haison hydrogéne.
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7. Na,0 est un oxyde basique.

..................................................................................................................... XTI,

¢ Conductivité des solutions agueuses

8. La conductivité d'une solution aqueuse résulte de Ia contribution de tous
les ions.

9, CaCl,, de concentration ¢, est un électrolvte fort, done la conductivité vaut
v = [ A(Ca?) + A(CH)L.

10. La conductivité d'une solution étant trés faible, il s'agit d'un électrolyie
faible.

Réponses

1. Nom car la théorie de Gillespie indique la vépartition des 4 doublets (dont
deux seufement sont liants). En se limitant & HOM — molécule coudée.

2. Oui, <’estce qui explique les changements o'état anonmalement &levés,
al

3. Non, cardans Cl—"?mCI les 4 linisons polaires C—CI ont une répartition

Cl
tétraddrique (iT El 3) et cette molécule n'est pas polaive.
4. Non, les solutés pouvant donner des liaisons H sont solubles dans 'eau (étha-
nol, glucose,...}).

5. Non, pour des raisons électrostatiques, ce sont les atomes d'oxygéne qui se
rapprochent des c¢ations.

&. Oul, chacun des K de H30+ échange une laison hydrogéne avec une molécule
H,0.

7. Oui, car par action de I'eau (Jouant e rdle d'un acide) il se prodult : Nay0 +
H,0 — 2Na* + 20H". On ohtient de [a soude.

8. Ouwl, la conductivité est une propriété additive tenant compte de la centiribu-
tion de tous fes lons (y compris ceux provenant de H,0 : H,0% et OR™),
9. Mon, ear y= Z|z,§z\fc, avec [Ca®*] =g, z, = 28t [CI"] = 2¢, |2 ]| =1 ce qui
i
donne :
v = 2o A (Ca®*} + 2e A{CI7) = 2 [A{Ca®) + A{CIM]

10. Nom, car méme un électrolyte fort peut avoir une faible conductivité s’il est
trés dilué.



EXERCICES ET PROBLEMES

LE CORPS PUR ~ ﬂ.E SOLVANT .
e A propos de 'ean e VETO

a) Donner la structure de la molécule d'ean.

b) L'eau 2 V'état solide : décrire simplement le réseau cristallin de la glace,

c) Changements d'état ; définir les changements d'état de I'eau et préciser les
maodifications de structure qui les accompagnent. Donner les températures
normales de changements d’état de I'ean. -

d) Sous la pression atmosphérique, on donne les températures d'ébullition i
des corps suivants : .
H,S H,8e H,Te
- 60°C -40°C -5°C
Commenter les différences avec leau.
$ @) L'eau de formule de Lewis H—0 —H a une siructure coudée (type AX,E,,

tétraédrique d’aprés Gillespie).
of HOH} = 104,5° (répulsion des doublets non liants),

) L'eau est un solide moiéculaire associé par liaisons hydrogéne (Fig. 1). Chagque 0
est au centre d'un tétraédre
- régulior de quatre 0,

~ irrégulier de quatre H {2 Haisons covalentes o, 2 liaisons H).
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¢) Le passage de I'état solide & V'état Houide
s'accompagne de [a rupture d’un certain nombie
de Haisons hydrogéne. Donc le systéme obtenu
est plus désordonné.

MNéanmoins le liquide est encore associé par leh
sons M {mais de fagon irréguliére). Le passage &
Vétat vapeur rompt toutes ces lisisons K,

Sous 4. atm : ¥ =0°C et tJ, =100°C,

d} Si Fon compare H,0 & sa série homologue
) H,8, H,5e, H,Te, on constate que sa tempsra-
Fig. 1 ture d’shuilition est anormalement slevée, Ceta

est dit aux lisisons hydrogéne précédemment
décrites. L'absence de liaisons H permet de retrouver ensuite tme crofssznce régu-
ligre de H,S & H,Te liée & {a polarisabilité croissante des molécules (les intevactions
de Van der Waals augmentent avec le nombre d'électrons, done la taille des molé-
cules}).

* Propriéiés de divers solvants

.: @) Pourquoi des solvants polaires tels H,0 (g, = 80), NH; (g, = 15) ou
CH3COOH (g, == 6) aux températures usuelles ont des comportements diffé-

rents vis-a-vis des électrolytes forts ?

b} Un solvant protique est un solvant de type H— T ot ¥ est électronégatif et
posséde un doublet lilire. Préciser les deux proprigiés fondamentales dun tel
solvant.

% ¢) Un solvant hydrophile (hydrophobe) peut (ne peut pas) solubiliser Feauw,

Un solvant lipophile (lipophobe) peut (ne peut pas) solubiliser les corps gras.
Dans quelles catégories mettriez-vous Féthanol, Yammoniac, le trichloroben-

¢ zéne et I'eau ?

a} §l s’agit de P'effet dissociant ou dispersant qui est d’autant plus impertant que ¢,
est grand,

effe effet
- o+ - +
A~ i » (A8 )salvaté " > lﬁxssoivaté * Bsulvaté
ionisant dissoclant

L
Les forces entre ions, étant de type *g?g"" , sont divisées par € par rapport au
dmeye, ¢ r

vide et sont d'autant plus faibles que o5t grand.

Dans 'eay : dissociation totale des électrolyies forts.

Dans CHCOO0H : existence de paires d'ions.

Dans MH, : solvant dissociant mais avec traces de paires d'iens.

b) Grace a la polarité de ™*H —~ 3% et au doublet de > , nous pourrons observer :
~ des liaisons hydrogéne intermoléculaires

-~ urie autoprotolyse 1 ZH, 3 =2 H_Z* + HE-

@} Le caracteére hydrophile est lié aux lizisons hydrogéne, le caracidre fipophile aux
liaisons de Yan der Waals. Nous pouvosns donc conclure :

Wt et B0 : fhiydrophile, lipophobe



L'eau, solvant

CH ;—CH,—OH : hydrophile (c6ié —OH) et lipophile (cbté Et—)
C,H,Cl, @ hiydrophobe et lipophite.

CONDUCTIVITE DES ELECTROLYTES

» Expression de la conductivité

 On plonge Ia celiule dun coenductimeétre (s =1 cm?, l = 1 crn) dans une solu-
tion HCI 1073 mol L et ZnCl, 1072 mol L1,

Les tables donnent 4 25 °C:

foni H,0* OH- i Zn?
A 350 10~ 19910 | 76,3104 52,8 10 (unités ST)

L

Quelle est la valeur de Ia conductance lue stix le conductimatre ?

® D'aprés R = p-!- , on lit une conductance :
$

8
G = “f"f ks kceilqie it

’Y“zAica‘[zil
7

On peut négliger la contribution des lons OH™, le milleu étant acide. il vient, les élec-
trolytes étant forls: .

V= Ay 1€y v +Ag-Cop +28, 2.C

aveg [

Zn?*
{aao“f] =103 molLt =€, 0 =Lmoim™
[c{“] =107 +220 2 motl™® = ¢ =21molm™>
[an'*] =102 molg™t =€, 5. =10moim™

Drod :

= 30,08 102 8m™ = 6 = 3m S,

» Détermination d’un pK, (T.P.)

On mesure au conductimeétre la conductivité d'une solution d'acide fluorhy-
drigue 2 102 mol 11 : -

¥=92 mSm,
En déduire le coefficient de dissociation o de HF, puis sa constante d'acidité

Données 2 25°C:
ion i H* OH- F-
10%4; (8 m? mol™!) 349,9 1985 554

e F4r d



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

¢ On considére la réaction :
HF  + H, e F +  HaOY K,
E.l. ¢
EF. e(d ~ o) C o _ fa

2
o
> On ohilent Hy =¢ S yavec = 1072 mot L1,

o On dédult « de la conductivité de Ia solution
¥ = Apgo* Cugot * Ao Con  Ap- G

avee 6y o = Gp- = ca ol ¢ = 10 mol m~? {en Si).

o=

e 2 0, 22T €t Ky = 8,7 207 5 ¥, = 3,1823,2,
10{1\“30* +AFW)

° Détermination d'un pKy (T.R.)

On mesure au conductimétre la conductivité d'une solution d'ammoniac 2
10! mol L1 : v = 34 mS m~L. En déduire le taux de conversion « de NI, en
NH?Y, la constante de basicité de NH; puis le pK, du couple NHY/ Hs.
Données a25°C.

jon i HY OH-  NHj
1044, (8 m? mol-1) 3499 1985 73,5

Soit la réaction :

NH, 4+ H0 = NHY + OH- Hy
- N [+
E.F. efd —a) [+ cw

2
c o
* On ohtlent Kg = Sy avee o= 1071 mol L1,

s Ondéduit ade v~ A . +A_ _ leca avec =102 mol w3,
AT _

On trouve t o= 0,0125 solt Ky =1,58 1075,

PR =4,8 = pK, =9,2.

e La loi de dilution d'Ostwald
- On considére Pacide hypochloreux HOCl & ¢, mol L~ de pK,, = 7,5.

a) Exprimer sans approximation la concentration e, & I'équilibre de l'acide en
fonction du degré de dissociation o'et des constantes KyetK,.

b} Quelle est la limite de o 2 dilution infinie de cet acide dans l'eau pure ?

@' a) P'aprés 1a eonservation de la matiére, dans le cas général ¢
HCI0 + H,0 = Clo~ +  Ha0*

EF. gy=cfi-a) e, f Kpw
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Leau, solvant

Le bilan de chaiges conduit & :
[GI07} + [OH™] = [H;0%]

K
G, e =b -l
° )
Oncherche ; ¢y =e,(i-al=g, _{f_a = »mj“m(h2 ~H o}
Ky K,
D’od Féquation générale en o &

2
i ifi-
Cog = co(i”ﬂl)ﬂfk““{( QQKA) “Ks}
A

4 ‘
b) Sic,— 0, alors : maK“ —1IK3 -3 0, soit:
Ca—s ——3‘—&-7 =0,24,
Ky +107
Remarque : ce résuitat pouvait éire trouvé directement en se plagant & dilution infi-
nie pour lagueile le pH était celui de Feau pure ¢ 1077,

Dés ke 17 équilibre {cf. a),'nous avions K, =107 2%,

1-a




CHAPIIRE 20

ilans de
transtert
articules

Les différentes réactions en solution agqueuse
Traitement unitaive du transfert pavticulaire

MP, PC, PT, PSE

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

i. Les différentes réactions
en solution agueuse

@ Réaction acidobasique

~ couple acidobasigue Acide = Base + HY

-~ particule échangde — @

e Réaction d'oxydoréduction

—couple rédox Oxydant + &” > Réducteur

- particule échangée —

@ Réaction de complexation

~couple donneur/acceptenr 1| Donneur (complexe) = Accepteur + ligand




Bilans de transfert de particules

~ particule dchangée @ , ligand dont la nature n'est pas unique {coniraire-
ment aux deux échanges précédents).
® Réaction de précipitation

~ couple donneuriaccepteur :

AC (donneur) = A~ + C* §, AC étant un précipité.

~ particule échangde
- 50it et couple AC/C?,
1

- s0it @ et couple AC/A™,
-l

2. Traitement uni&aﬁm

agu transfert particulaire
® Echange d’une seule particule

~eouple D/A
D (donneur) =2 A (accepteur) +X (particule)
~les 4 cas :
D donmeur A accepteur X: particule '
acide base . H*
réductenr oxydant e
complexe © cation métallique Hgand, L
précipité’ cation métallique anion

e ¥ichange de plusieurs particules

~-58iD = AX, - n couples AX /AKX, 4, ..., AXIA
- possibilité d'échange direct de plusieurs particules (A13* + 3¢~ ~» Al soit
ALFAL. _ :
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BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacie ef justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-1 : réponse fausse,

NOTE sar 10 5 oo

AUTO-CONTROLE

@ Répondez a ces dix tests par oui ou par non en jusiifiani en guelques
Iignes Ia réponse.
° Les différentes réactions en solution aqueuse

1. L'ion NHY est un acide.

2. Une solution de FeCl; est acide donc Fe3* est un acide.

3. 1}y a autant d'acides que de bases,

6. Laréaction HY + H™ — H, peut s'interpréter en termes de réactions acide-
basique et rédox.



Bilans de transfert de particules

7. Dans FeSCN%* &2 Fed* + SCN-, lion Fe3* est le ligand.

8. Dans CuCl + CI- ¥ CuCl;, CuCl est un accepteur de ligand alors que

1
dans CuCl == Cu* + CI", CaCl est un donneur de ligand.

1 -l

¢ Traitement unitaire du transfert particulaire
9. Dans les deux réactions AgCl &= Ag*® + Cl” et AgCl + e~ &= Ag + Cl,

AgCl est un donneur de ligand Cl~,

Tl

10. LYion fluorure F- joue un réle différent (donneur, accepteur) dans les
deux couples HF/F~et 1/2 F,/F".

Réponses

i. Owi, caril céde un H* dans NHY, = HH, + H* soit le couple NHY/NH,.

2. Non, Fe®* &tant un composé non hydrogéné ne peut céder un H* (Fely est
I'acide). :

3. Oui, caratout acide est associée une hase conjuguée et réciproquement.

4. Nom, car Fe2* est le réducteur du couple Fe®t/Fe?* et oxydant du couple
Fe2* /Fe.

5. Non, carox+ e == red, et Voxydant est I'ion MnOZ en milieu acide (Mn0} +
8 HY). '

6. Oui, car en terme de véactions acidobasigues on a les deux couples
H,0%/H,0 et Hy/H @ H 07, acide du 1% couple réagit sur H™, base du 2° couple.
Egalement en terme rédox car: HY + &~ — 1/2 H, (H” oxydant) ot 1/2 H, + € -
H~ (H™ réducteur).

7. Non, le ligand est Panion SCN™ {anion thiocyanate).

8. Qui, CuCt accegﬁa le ligand CI- pour donner le complexe CuCl; et CuCl (du

. 1
précipité) donne ke ligand CI- et {"accepteur Cu™.

9. Non, car dans la réaction AgCl = Ag* + Cf", AgCl est bien un donneuy de

l -1

ligand i~ ; par contre dans la réaction AgCl + &~ — Ag + CI-, AgC! est un acceptewr

1

d'e” done un oxydant.

10. Gui, car dans HF/F-, F~ est un accepteur de H* (done une base) et dans 1/2
Fu /T F est un donneur d’e” (dobe un réducteur).



CHAPTITRE 21

?C,
Bio, Véto

Autoprotolyse de Ueau et pif
Acides ef bases
Etude quantitative

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

i. Autoprotciyse de 'eau ot p
® Le produit jonique de 'ean
~autoprotolyse : 2 H,0 & H;0* + OH - | K, = [H;0"1{0OH]
PK, = 14225 °C.

- loi de Van't Hoff :

dink, a,H°
dar RT?

e Définition du pH

~lepH: | pH=-log{H;0*] } {H,0*Tenmol L-1.

pH < 7 -» solution acide,

~ cas delean pure — pH =7 {pH >7 — solution basique.

~le pOH = - log [OH] - pH + pOH = pK,,

2. Acides et bases
2 Définition (Bronsted} ' A == B + @ , particule échangée. Pour deux
couples A;/B, et Ay/B, : Ay + B, = A, + B,
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Les couples acidobasigques

® L’eaun, solvant ampholyte
Les deux couples de I'eau : H;07/H,0 et H,0/0H". -

3. Etude guantitative
® Loi d’action de masse
~ définition du pK, : HA + Hy0 = A+ M0

_[ATI0H;0")

K, : constante d'acidité, K THAT

avec K = KA(T). -
~ définition du pKy : B + H,0 &= BH* + OH~,

_[BH"I[OH"]
[B]

Ky : constante de basicité, {Kgp

avec pK, +pKp=pK, =14

- —cas de leau
-H,0*H,0 — pK, =0
-H,O0H" — pX, =14

- - niveliement par le solvant « HyO* et OH™ sont P'acide et la base fes plus forts
pouvant exister dans leau. .

@ Domaines de prédominance (D.P.}
~acide ou base 1 A = B+ H* K,

: A B
pH=pK 4 —i—log%—i—?l : X : e pH
: Fig. 4.

sipH < pK, —»{A]>{B] : D.P. del'acide,
{si pH > pK, -2 {Bl>[A] : D.P. dela base (Fig. 1).

-~ cas de polyacides : exeruple de H,A (Fig. 2). HaA l HA- ; A = pH

Ky rKz
Fig. 2

& Espéces majoritaires, minoritaires, ultraminoritaices
— espéce maforitaive si: .
fmajoritaire} 2 10 [minoritaire]
.~ gspéce minoritaire $1: .
[minoritaire] 2 10 [ultraminoritaire].
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BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifide,
0 : absence de véponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 ¢ ..oooceiiinninnn

AUTO-CONTROLE

@ Répondez 2 ces dix tests par oni ou par non en justifiant en quelques
lignes la répouse.

¢ Autoprotolyse de 'eaun et pH

1. La réaction d'autoprotolyse de Y'eau est endothermique, donc le pH de
Peau pure augmente avec la température.

2. Pour une eau pure, & une certaine température, on mesure pH = 6,5 et
pOH = 7,0 d'oti pK,, = 13,5.

@ Acides et bases

3. Une solution aqueuse de dioxyde de carbone a un pH = 4, donc CO, est un:
acide.

4. Dans I'ammoniac NH, liquide, NH; est ampholyte 3 cause des deux
couples NE3/NH, et NH,/NH2",

¢ Ftude quantiiative
5. Un acide est d'autant plus fort que son pK, est élevé,



Les couples acidobasigues

6. Une solution d'acide chiorhydrique HCl (pK, = - 7) contient 10 % de molé-
cules HCL

7. L'ampholyte HA™ (couples H,A/HA™, pK, et HA/AY , PK;) ne peut exister
que si pK,; > pKy .

8. Une solution aqueuse de (N ),S ne peut exister contrairement & une
solution de NH4HS (pK = 13 pour ﬁ§ “IS2 et pK = 9,2 pour NH 4/NH3)

9. Dans une solutmn deNaFac =01 moi L (pKB = 10,8 pour F“’) et de pH
= 8,1, I'ion OH- est majoritaire.

10. Dans une soiutmn d'eau salée, Na* + CI” sont majontaues (le pH est égal
a7,

Réponses
1. Mom carslT .~ K, -~ (lol de Van't Hoff) et pi{, ~ : donc pH = 1/2 pi  dimiaues.

2. Non, car pour I'eau pure, guelle que soit la température, on a toujours pH
pOH = 1/2 pK_.
3. Non, €O, ne peut &tre un acide car H ne peut céder de H* (Pacide est CG, +
H,0 ou l-iacofj

4. Nonm, sile 1% couple est correct (NH}/NM,, NH, jouant le réle de base), le 2°
est incorrect : il s'agit de NH,/NH3, NH; jouant le rdle d'un aclde (— NHy, ampho-
Iyte).

5. Non, siun acide est de plus en plus fort, K, ~ et pi(y .

6. MNon, il s’agit d’un acide fort totalement dissocié dans 'eau (pivellement de la
force de P'acide par le solvant).

7. Oui, comme ke montrent les D.P, o HA | | AZ-

de fa Fig. 3,
B Fig. 3

Dans le cas contraire, on aurait ia A x

figure 4, et HA™ ne pourrait étre préde- l P

mintant dans deux D.P. différents. 5= pH
. Fig. 4 pKy  HA l

8. Oui, et H suffit de tracer les

D.P. pour s’en convaincre : Fig. 5. 9,2 HS |@

52~ ot NH} ayant des D.P. disjoints ne : N o DH

P
peuvent coexister contrairement a !
- - :
NH} et HS™, Fig. 5 NH; 13
9. Non, carles espéces majoritaires son 4[: {Na*] = 0,4 mot % (pH > pKA

1). O est m:nontaire avec [OH] = 1,26 10 moi Lt

:LO. Non, carle pH étant égal 4 7, [H, 0*1 = [OH] = 107 mai i1, Les ions Na* et
Ci~ ne serant majoritalres que si [Na*] = [CF] = 108 mol L%




EXERCICES ET PROBLEMES

DEFINITION DU PH

1. Le pH de I'eau pure et la température

. Le produit fonique de T'eau vaut pK,; = 14,534 4 ¢, = 10 °C et pK,, = 13,833 2
t, = 30 °C.

Sachant que le pH de V'eau varie avec la température T selon une relation du

type pH =—?—+B , A et B étant des constantes, calculer le pH de P'eau pure 3

50 °C.
1
% Pour chaque température (T, = 283 Ket T, = 302 K), pH = 3 B,

Connalssant le pH pour ces deux températures, on établit sans peine {droite de cor
rélation) ¢

pH = 1,956 + & ?_03.

Pour £ = 50 °C soit T = 323 X, on caleule : pH = 6,609,

? a Mo, # 3
2. Pacidité de }Fea(‘;

= a) Fed* est-il un acide ?

b) Le pH d'une solution de FeCl, est acide (Fion CI- est indifférent).
: Expliquer. Quel est I'acide ?
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Les couples acidobasiquies

a) Non car ne peut pas libérer de H'.
B} Cest {'ion Fe:; qui est acide : il s’agit d'un complexe entre Fe3* et 6H,0 :
Fe(H,0)3". Bl
La réaction acidobasigue s'écrit :
Fe(HZO}g* + Hy0 = Fe[(HZO}s(OH)]z* + H,0%

ou en simplifiant :
Fe(ﬁze)a* + Hy0 == Fe(OH)?* + H,0*

e Diverses définitions de la basicité

¢ Utiliser les corps suivants pour définir la basicité au sens d’Arrhénius, au sens
de Brénsted, ou au sens de Lewis : potasse KOH, ammoniac NH,, éther
(C,Hs),0.

Arrhiénius avait définl une base comme une espéce susceptible de tibérer OH". Seule
la potasse vérifiait cetie définition @

H,0 .
KOR ey B o+ OH 5
Bronsted (théorie gue nous adoptens) définit une base comme une espécde suscep-
tible de capter un proton. .
L’ammoniac qui n’était pas une base d’Arrhénius est bien une base de Brénsted @
NHg + Hy0 == NHY + OH-

Lewis a généralisé la théorle acide/base en ne se limitant plus & I'échange de pro-
tons.

Une hase de Lewis est une espdce susceptible de céder un doublet d'électrons (un
acide... de le capter).

Ainst I'éther est une base de Lewis qui solvate par exemple les organomagnésiens
acides de Lewis : .

28t—0—Et + R—Mg—Br -» R—ME—Be
==

o Ordre de grandeur de pH

Voici un certain nombre de solutions courantes : a) eau de mer, b) eau distil-
ée, ¢} sang humain, d) jus de citron, ) vin, D urine, g) suc gastrique (esto-
mac). Réattribuer & chacunlebonpH:2;22:3,5;6;65;7,3; 8.

Il s’agit d’un axercice de culiure génér_ale.

~ Le sue gastique (substance secrétée par Pestomas) contient de Paclde chiorhy-
drique et joue un rdle important dans la digestion, pH = 2.

- Le jus de citron est i auséi trés acide ; il contient de P'acide citrigue, pH =~ 2,2,

- Vient ensuite le vin : pH = 3,5 (variabie selon type et dge du vin). I est obtenu par
fermentation du jus de raisin. If est riche en alcool et contient un peu d’acide acé-
tigue. . ) .




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

«~ Suit l'urine pH =~ 6. L'urine est composée essentiellement d’eau, de sels minéraux
et de matiéres organiques conduisant & un léger caractére acide.

— L'zau distillée est trés légérement acide {pH = 6,5). La distillation a permis de
récupérer Peau vapeur débarrassée de la plupart des sels minéraux peu volatils mals
contenant toujours fe dioxyde de carbone CO, (acide) qui &'y était dissous (en prove-
nance de I'air}.

- Le sang humain est & pH tampeonné de 7,3 & 7,4 & 87 °C (rble des hydrogénophios-
phates et hydrogénocarbonates).

- Reste 'eau de mer : pH = 8. Elle est riche en sels minéraux et substances cvga-

niques en suspension. Le €0, dissous se retrouve sous la forme HCO3.

COUPLES ACID
3. Recherche de Vampholyte

' Soit les espéces H,CO;, HCO3 et COZ~ : préciser leur nature. Y a-t-il un

- ampholyte 7

& Traduisons fes deux coufles t HyCO0,/HCO; et HCO%/COSQ“. On constate gue :
3

H,CC, est un diacide, COZ™ une dibase et HCUG un ampholyte (base du 1°7 couple ot
acide du 2°),

4. Cas du solvant ammoniac liquide

La réaction d'autoprotolyse de l'ammoniac liquide, NH,, s'écrit :
: 2NH, ¥ NHY, + NH3
a) Quels sont les couples mis en jeu ?
b} Comment définir le pH dans le solvant NH, ?
& a} NH, intervient comme base, couple I\I[rﬁ;/f\!i-l3 et comme acide, couple NH, /NH;.

B) NH joue le rile de H,0" dans I'eau, car c'est le proton H solvaté
H* + NHg — NHY d'oi :
pH = —log {NH; ]

5. Ehydroxyde d aluminium
On considare les deux réactions : AIP* + 30H~ & Al{OH}; (i s'agit d'un

solide, Phydroxyde d'aluminium) et Al(OH), + OF~ = Al {085,

Montrer que Al(OH), est un ampholyte.

¢ A QH), est scluble dans les acides et se comporte donc comme une base :

AHOM), + 3 Hy0" - AI%* + 6 H,0
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Les couples acidobasigues

AHOH); est soluble dans les bases et se comporle donc comme un acide :

Al(OH); +2H,0 = Al(OH); + H,0"

C'est donc un ampholyte.

RELATION pK, ET pKg

6. Cas de Pacide chlorhydrigue

: Le pK, de HCl (acide chlorhydrique) est de — 7.
| a) Calculer le pKp de Cl.

b) En solution agueuse {0 < pH < 14} HCl peut-il &tre prédominant ? majori-
aire ?

¢ a) pig = 14 - pi, = 21.: CI- est une base indifférente dans V'eau car pig > 14.
b) HCl ne peut &tre prédominant que si pH < - 7 ce qui est ir_npos?ihle.

A fortiori, HCI ne sera jamais majoritaire.

Rappelons que ces propriétés sont communes 2 tous les acides forts.

7. Etude de I'éthanol

Pour I'éthanol C,H;OH, on mesure pK, = 15,9.
a) Quelle est la base conjuguée ? Calculer son pKy.
b) Que peut-on dire de l'ion éthanolate, C,H;0™?

¢) Ure solution molaire de C,}:0Na a un pH de 14 Quelles sont les especes
majoritaives ? minoxitaires ?

¢ a) Pour éthanol acide, on peut écrire :
. CH 00 = CoHg0™ + HY
Lion ethano!ate, C,Hg0™, est done Ia hase conjuguée de Facide éthanol.
phg =P, ~15,9=-1,8.

b} Camme plig < 0, il s’agit d’'une base forte dans V'eau.

©) Cette base forte ne peut donc pas exister et il se produit ia réaction de nivefie-

ment ;
C,H 0" + Hy0 — CHOH + OH~

Les espéces majoritaires sont dong :
[Na*] = [C,HzOH] = [OH"] = 4 mol L7L.

[CoHsOH][OH™] _ [OH "}
[€2H507] {CzH507]

Griace a Hp = , on calcule '"espéce minoritaire :

[c2H507] = 0,023 mo1 ™.

281

i
i
i
!
1
i



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

DIAGRAMMES DE PREDOMINANCE

8. Cas d’un triacide, 'acide phosphorigue

% L'acide phosphorique H;P0, est un triacide dont les 3 pK, valent respective-

L oment22-72et 12,3,

a) Définir et tracer les D.P.
b) Définir les domaines de majorité des 4 espces phosphorées,
¢) Une solution de NaH,PO, 4 0,05 mol L' a un pH de 4,7. Calculer la

% concentration des différentes espices et classer celles-ci selon leur impor-

¥ tance relative.

Notons HgA le triacide (A pour le groupement PO,).
a) On trace facilement les D.P.

HiA ] HoA- | Ha2- t A3~ (Fiz. 6).
- pH
2.2 72 12.3 &) Powr les domaines de majorité,
’ it faut tenir compte du rapport 10
Fig. 6 enire "'espéce majoritaire et mino-

ritaire, ce qui donne :
HaA tpHs22-1=12,
HAm:2,2+4=32<pH<7,2-1=6.2,
HAZ :7,2+1=82<pH<12,3 -1 =113,
A% 1pH212,3+1=133.
¢} Nous sommes donc dans le domaine de majorité de HyA™ soit :

[HZA“] =0,08molL ™.

{(HpA"]h

— [Hgh]=1,58 10 * moli™*,
{H3A]

A partlv de K, on caleule Hgh :¥; =

A partir de K, on calcule HA?
_[HA®"1h
[HaA7]

K ~» [HA®"]=12,58 20™* moiL™,

[H A} = [HA2] — deux espéces mingritaires,

La 3° espéce, A% est ultraminoritaire, [A%"]=3,97 1072 mall™,

9, Prévision d'une réaction

: On introduit dans 100 mL d'eau | mmol de {NF4),S.

: a) Faire apparaftre les différents D.P.

: Les fons NH} et $2- peuvent-ils coexister ?
- pK; = 9,2 pour NHY/NH, et pK, = 13,0 pour HS/8%,
.t b Cette solution a un pH de 9,2. Calculer la composition de cette solution.

e} Peut-on justifier la valeur du pH ?



Les couples acidobasigues

& a) tes D.P. se définissent vapidement : -
Fg 7 92 HS- l@ :
Les lons 52 et NHY, sont dans des = pHl
domaines disjoints et ne peuvent donc pas | NH3 13
coexister (le pH de ia solution &tant unigue
ne peut vérifier les deux conditions : ' Fig, 7

pH < 9,2 pour NHY, et pH > 13 pour $2),

k) Puisque pH = 9,2, on a [NH%] = [NH,]. Par anlleurs, tout le soufre initial se trouve
majoritairement sous forme de HS™,

Initialement, on a : [$2], = 0,01 mol L1 et [NH3], = 0,02 mol L2,
il en résulie, qu’a pH = 9,2, les 3 concentrations sont égales :

{NHE] = [NHa] = [HS'] = 0,01 mot [T espéces majoritaires.

¢) Comme [NH}] = [NHgl,ona pH=9,2+log 3l _g 2
[NHI]
it s'est produit ia réaction totale ;
§% +  NHY 3 HS™ +  NH,
Zc 1] o
L4 ¢ [

avec ¢ = 0,04 mol L%,

Le bilan de cette réaction totaie est bien en accord avee les données de cet exer-
cice.

e K, successifs d’u:n polyacide

L'EDTA (éthylznediaminetétraacétique acide) ou H,Y a2 pour pK, successifs :
Ky =2,0,pK, =27 ;pK; = 6,2; pK, = 10,3,

a) Ferire les expressions des quatre constantes d’acidité,
b) En déduire sous guelle(s) espace(s) majoritaire(s) existe 'EDTA en solution
tamponnée :
epH =457 epH =10,37
a) Les acidités successives correspondent & :

- 2- 3~ G
MY~ 1h " _H ¥ 1h K I L LA PR L T

Ky = "
UMY T eyt VR Y YR
b} Si on trace le diagramme de prédominance (Fig. 8) :
HeY | H3Y~E HyY2- | HY3- | y4-
- pH .
20 27 62 10,3 Fig. 8

on constate immédiatement que : _
- - pour pH = 4,5 (pH > pi, + 1 et pH < pK, - 1}, Vespéce HzYz“ est majoritaire.
~ pour pH = 10,3, nous avons [HY3] = (Y%, les auires espéces étant négligeables.
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e Caleuls de concentrations

On prendra pour 'acide phosphorique H;P0, & la température de travail prK,

2,1 ;pKy =72 pK; = 12,4, 8i Yon dispose d'une concentration initiale ¢, =
0,1 mol L*! dans uné solution tamponnée & pH = 7, préciser les concentra-
i¢ tions des diverses formes phosphatées,

¢ Le bilan de matiére donne
¢, = 0,1 = [HyP0,] + [HPOZ] + (HPOZ] + [POZ].
A pH = 7, d'aprés les D.P. les seules espéoes a considérer sont H,PO; et HPOZF.

2- 2-
D'aprés ph = pK, -+ log Mi:}u = 7,2 +log PO 1 5 obtient :
HaPOy) c, -[HPOI ]

[HPOZ"} = 0,039 mol L2 et [H,PO;] = 0,081 mol L,
On déduit les autres concentrations des Myt
[H,PO31h
Ky

[H3PO, )= = 7,7 1077 molL™,

et

K3 [HPOZ |

POy 1= =1,6 2077 moll L,

o Echelle d’acidité — Prévision de réactions
i Placer sur une dchelle de pK, les couples de l'eau et les couples suivants
H,S/HS 75 HS 7S : 13 ; CH,C0,H/CH,C00™ : 4,8 ; HE/E: 3.2,

Ecrire la réaction acidobasique thermodynamiquement favorisée (ou R.P.}
pour les mélanges suivants :

a) 10 mL NaOH (0,1 mol L1} + 10 mL HF (0,1 mol L-1).

b} 10 mL Na,$ (0,1 mol L1} 4 1,5 mL HC} (1 mol L),

c) 10 mL H,S (0,1 mol L1y + 10 mL CH;CO0Na (0,1 mol E-1).
¢ Tragons I'échelle d'acidité (chelle de PA,) s Fig. 9.

Force de H'acide

H;0+ HF CH3CO,H S8 HS- H0
A ' ' : : - pKa
0 32 43 7 13 14
H,0 F- CH3CO;  HS- 52~ QH-
Fig. © Force de la base

La R.P. correspondra & F'action de P'acide le plus fort sw Iz base ia plus forte en
quaniité notable dans ie milieu.

a} On dispose de L mmof de OF~ et L mmoi de HE. La R.P. s’écrit :

totale 10732

HE + O~ ——=—> F- 4 H,0 K= =1p+ies
= 2 10714
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Les couples actdobastques

B) On dispese de 1 mmol de 2" et 1,5 mmot de }430“’. la R.P. g'écrit:
totale
H 0% + 5% ——> HS +H,0 K= 1—(;'“_—5 =103,
Ii restera en fin de réaction 4 mmmol de HS™ et 0,5 mmol de H3O+. Se produira alors ia
nouvelie R.P. :

. _ totale 1 7
HaO" + HS™ —=— H,8 + H,0 memin .

c) On dispose de L mmol de HyS et 1 mmol de CHCO0". Se produit la R.P. peu
avancée : 2
10~

H,S + CH,C00" ~—=— HS~ + CH,CO0H K= "

=10722,

On peut reprendre ces trois guestions en utilisant, au fleu de Péchelie d'acldits, les
D.P. On constatera que le mélange 4 Véquilibre doit correspondre & des espéces
ayant un domaine de prédominance commun,

L
F
|
b
b
;
b
]
i




CHAPITRE 22

des

solutions
aqueuses

Cas d'un monoacide

PC,
Bio, Véio

Cas d'une monobase
Cas de plusieurs acides
Mélange d'un acide Ay, et d'une base &,

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Cas d’'un monoacide HA

® HA, acide fort : totalement dissocié et | pH =pe si pHZ6 S

® HA, acide faible: K, = [A71
! HA]

~ HA, acide majoritaire — | pH = «%(pKA + pe g si ptl< I<pKy -1

(HA, faible)
- A7, majorilaire — pH = pe si pH2 pK,y +1
{(HA, fort) "
h.?
® HA, acide moyen :5i pK,
Dans tous les cas, si pH £ 6,5, la R.P. s'écrit :
R.P.:HA + H,0 & A-+ H0% - [A7] = [H;0*].
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- pH des solutions aqueuses

2. Cas d’une monobase I
et bilan général

o Résultat général

~-RP.:B+H,0 = BH*+ OH - [BH*] = [OH ] si pH 2 7,5; B est caracté-
risée par : pKg, pe. ;

~3cas: _
- B majoritaire, B est faible et pOH = -21—{ng + pc:).
- BHY majoritaire, B est forte et pOH = pc.

2

. o
- si base moyenne : Kg=——, aveco = [OH]
c-0

© Les différents couples A/B _

~ soit pK, < 0 : acides toujours forts — nivellernent par le solvant en H,0*,
- soit pKp < 0 : bases toujours fortes — nivellement par le solvant en OH".
~50it 0 < pK, < 14 : couples étudiés et différenciés dans l'eau.

3. Cas de pliusieurs ﬁ@ﬁd&@

® Cas d’'un polyacide

. . HyA | HA- ‘ Ax
Calcul du pH en ne considérant que la o pH
re soidi
17¢ acidité sous réserve que Ky K2
pH < pK, — 1 (Fig. 1}, sinon il faut tenir . Fig.1

compte des deux acidités,

@ ‘Mélange d’acides : si deux acides, HA | et HA,, le bilan protonique
conduit a :
h = [H3O+}(;} + [I‘I3O+](2} = [:A‘i] -+ [Ai], si pH s 6,5

Souvent pH= % p(Ke + Kpep) : cas de deux acides faibles.

4. Melange @’&m acide A; et d’une
3, au point équivalent

base E
l By pKy-

@ Réactions : écrirve foutes les réactions

R.P. acide le plus fort sur base la plus

forte (Fig. 2). |

orte (Fig. 2) R K A

Par exemple : Ay + B, &= B, + A, , )
_._K:_L ' Fig. 2
Ka

AR




BXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

2 Ay et B, sont plus forts que I'eau : pK; < 14 et pKp, < 14.

RP.:A; +By->B + A et pI—im—%(pKl +pK;)

Attention : toujours vérifier a posteriori les différentes hypothéses ; si non
vériliées, pas de R.P. (existence de plusieurs réactions donnant des H,0%).

@ Cas d'un ampholyte : HA™ (FLA/HA": pX, et HAVA® : pK,).

1
pH = E—(pK; + pK3)

Critére de validité de pH = mlzw(pKi +pK,)  H* et OH- deivent &tre ultrarni-

noritaires,
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BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifiée,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 1 ooiviiiiiiiiiiiciniann

R
AUTO-CONTROLE

@ Répondez a ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes Ia réponse.

@ Cas d'un monocacide

i. Un acide est d'autant plus fort qu'il est plus dilué,

2. Pour un acide fort, de concentration ¢, pH = pe.

@ Cas d'une monobase

4. Le pH de NaF (pKA = 3,2 pour HF), de concentration ¢ = 0,01 mol L1 vaut
7.6, : ‘ ‘

5. L'ion éthanolate C,H;0™ (pKg = - 1,9), 4 la concentration ¢ = 0,1 mol L,
ne peut exister dans 'eau et pH = 14,
¢ Cas de plusieurs acides

6. Un diacide peut se comporter comimne fort pour sa 1™ acidité et faible pour
la 22 (pX, = 4, pK; quelconque > 4).




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

290

7. Un diacide H,A (¢, pK,; < pK,) suffisamment dilué est doublement fort et
k= 2e soit pH = p(2¢c).

8. Dans un mélange d'acides fort et faible, le pH est toujours imposé par
Facide fort.

® Mélange d'un acide A, et d'une base B, au point équivalent
9. Le pH d'une solution de NH} + F~ (pK,; = 9,2 pour NHY et pE, = 3,2 pour

HF) ne dépend pas de la concentration car pH= %—(9,2 + 3,2) =6,2.

10. L’amphol}te HA‘, de concentration ¢, a le méme pH que le mélange
[H)A] = c et [A*] = ¢ (K, : HLA/HA™; pK, : HAVAZ),

Réponses

1. Oul, d'aprds la loi de dilution d’Ostwald : Ia réaction d'un acide sur 'eau aug-
mentie avec [a dilution de celuici, :

2. Non, sipc> 6,5, carle pif doit rester acide et donc inférleur & 7.

3. Non, car HBO, sst fort sl BO:, est majoritaire soit pH > 10,2 ce qui est incom-
patible avec le caractére acide {pH < 7).

4. Qui, car si F est une base faible (F~ majoritaire) on a :
pOH = %(pKB +pc)=6,4 doi pH = 7,6,

5. Non, car il se produit la R.P. totale : CoHg0™ + H0 — C,H.,OH + OH~, soit
pOH = pee=1 et pH = 43.

6._ Oui, il suffli de consulter les D.P. H,4 HA- A
(Fig. 3). o pH
HoA fort par sa 17 aclidité : pH > pK, + 4. pKi=4 pK,

" " I N
2% achiité faible : pH < pK, ~ 1. Fig. 3

il faut dome ; i, + L < pH < Py~ 1.
7. Non, carle pH doit rester inférieur 3 7 ce gui n'est pas possible si Py = T,

8. Nen, car sil'acide fort est peu concentré devant I'acide faible, c'est ce demier
qui peut imposer le pH.

8. Non, carilaformule pH= -z-(pﬂi + pKz) suppose que la R.P. est

W4 F- 5= MM + HF, ce qui nest pas toujours le cas si difution.

10. Mon, car d’aprés les D.P. (Fig. 4}, le

mélange de H,A ot A% va donner 2 HA-, @ l HA- l

soit [HA™] = 2¢e. & pH
7Ky 283

Donc ia proposition est seulement valable
si {'on peut appliquer la formue Fig. 4

pH = %(pﬁg_ + %5}, ce qui nest pas Ie cas si ¢ est faibie.



EXERCICES ET PROBLEMES

pH D’UN MONOACIDE OU D'UNE MONOBASE

1. Acide borique _
# Calculer le pH de Facide borique, HBO, 2 0,1 mol L1, pK, = 9,2,
& La R.P. s’écrit (sous réserve que pH < 6,5) :

HBO, + H,0 =2 BOj + Hy0* ' @ 5o
L'acide borique est toujours faible : en \ ‘ 2 o pH
7 9,2 '

effet, cette solution étant acide, pH < 7 —
 domaine de majorité de HBO, (Fig. 5) soit :

pH=Z(PKa+pe)=51  pH=52 e

On trouve hien pH < 6,5,

2. Acide picrique
: L'zu:ideI picrique, noté HA, a un p¥, égal 4 0,4. Calculer son pH, avec¢ = 0,1
* 'mol Lt :

9 RP.:1HA + H0 =2 A+ Hy0* soit _ @ I A
[A7] = [H;0*] = h (s] pH < 6,5).

Cet acide ne peut &tre considéré comme
fort (Fig. 8), car pH = pe = 1 n’est pas : . Fig. 6

G4

TG7




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

inférieur & 0,4 ~ 1, ni faible, car pif = :.;:(pMA + pc) = 0,7 n'est pas supérleur 3 0,4 + 4.

1§ s’aglt done d'un acide moyen (P, — 1 < pH < pK,; + 1) et d’aprés le bilan de la
R.P., on déduit [HA] = ¢ - A soit ;
2
K, =
A=

~» pH=4,1
c’est hien la valewr du pH d'un acide moyen, de B, = 0,4,

3. Calcul d'un pK,

7 Une solution dhypochlorite de sodium, NaClO, a un pH égal 2 9,7 pour une
i concentration de 0,01 mol L1, Calculer le PE, du couple HCIOCIO

& R.P.:CI0™ + Hy0 &= HCIO + OH.

Faisons I'hypothése que CIO™ soif une base
HCIO falble, autvement dit que CIO~ soit majori-
- taire - pH = 8,7 > pl, + 14 soit pi, < 8,7
g pH A
PKa {Fig. 7).
Fig. 7 L'expression du pOH, pOH= —jl(pi»{s +pe),
: permet de calculer : 2

PHp = 2p0H ~ pe = 6,6 soit Py =74

L'hypothése pH > pi A T 1 = 8,4 est donc blen vérifiée.

4, Acide nitreux

% Calculer le pH de l'acide nitreux, HNO, (pK, = 3,3), & 10-5 mol L-L.
- Conclusion.

¢ R.P.:HNO, + Hy0 = NOj + H 07 (pH < 6,5).
L'acide est trés dilué et peut se comporter
NOs comme un zclde fort si NO; est majoritaire,
i 2 - ce qui exige pH > pK, + 1 = 4,3 (Fig. 8).
il ¥
3,3

Dans ce cas, pH=pc =5 et les 2 hypo-

Fig. 8 théses (pH < 6,5 et pH > 4,3) sont véri-
fiées : 'acide nitreux est donc fort.

5. Acide chlorhydrigue dilué

& On met une goutte (soit 0,05 mL) de HCI & 1073 mol L~ dans un litre deau :
4 caleuler le pH.

€ HCI est toujours un acide fort (HC! + H0 5 CF + Ha0M) et [Cl]=e= h— pi=pe !
sk pH £ 6,5.

Calculons ¢ : ¢ =19‘31£16%%=5\10‘8 moli™? (le volume passe de 0,05 mL &

0,05
1000

L'appiication de Ia formule pH = pe donnerait pH = 7,30 ce qui d’une part ne vérifie
pas pH < 6,5 et d'autre part est impossible car Hl s’agit d’un acide.

1 000 ml d'oil ie facteur de dilution de ).

Mous sommes dans le ¢as of | 0’y a pas de R.P. et les ions H30* proviennent de la
compétition entre deux réactions :
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(1) HOI + H,0 — CI” + H0% : réaction toujours totale avec [Hz0%), = [CF] = c. ' !
(2) 2H,0 == OH" + Hj0" : réaction &autoprotolyse de I'eau avee [H30*], = [OH"].
Le bilan protonique, tenant compte des deux réactions, se traduit par :

a0 1= h=[H0") +[Ha0 ' = e +[0H 1=¢ +5’;%

en tenant compte du produit ionique de 'eau.
il faut donc résoudre :

K
h=¢c+—-2
h

ce qui conduit 2: P — ch-K, = 0 et pH=6,89 = 6,9.

Cette valeur est en parfait accord avec ce qui vient d'étre vu.
On calcule [GH™] = 7,76 10-8 mol L. Comme [CI"] = 5 10°® mal §.‘1, on constate
g{;gjes deux réactions (1) et (2) fournissent sensiblement ta méme quantite de
¢ Base forte ou faible
i Calculer le pH de _
a) Ia potasse aqueuse KOH, ¢ = 107 mol L,
b) I'¢thylamine EANH,, ¢ = 103 mol L ; pK, (E%NH )= 10,8,

¢ a) La potasse est une base forte, mals pour une telle concentration, nous ne pou-
vons négiiger I'autoprotolyse de Feau. A I'équilibre :

- K - -
[OH Jypee = ””i":j' = [OH }ajunt potasse T [oH ]au‘toproto!ysa
K

s0it: —£=¢+4, :
h ENH"3 [ EtNH,

P10 510 =0 = pH 7,2
—— 10,8
b) Léthylamine (Fig. 9) a un pKg de 3,2. Fig. 9

Yu sa falble concentration, on peut prévoir une basicits moyenne. En négligeant
Tautoprotolyse :

R.P. EtNH, + H,0 = EtNHE + O K
E.lL ¢ : '
E.F. c—~a : ] o
o2 2 o3 6,2
KB:c o::»o +107 0 107 = 0.

On trouve [OH™] = 0,54 1072 mo! LY, soit pH =10,7. On vésifie pH > 7,5 (autoproto-

" lyse riégligeable) : il n'y a pas d’espéce majoritai're et Féthylamine est bien une base
moyenne. :

CAS D'UN POLYACIDE

‘6. Cas de Pacide sulfureux
{8 Calculer le pH de 80,,, (pK; = 1,9 et pK, = 7,2) 20,1 mol L1,
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& Considérons seuwlement la 2 acidité
1 HSO3 \ 80§ (Fig. 1.0).

R.P.: 50, +H,0 + Hy0 & HSOR + K™,
1,9 72 Yo T

Fig, 10 8§04, OUH,50;

A cause des valeurs de ¥y = 1,9 et pe = 1, cet aclde est moyen, ce qui se traduit

pat le bilan de fa R.P. :
2

= H 31 5.
T e en mERERY
On vérifie que 1'on w’a pas & tenir compte de la 2° acidiié car pH < pi; ~ 1L = 6,2

(Fig. o).

N

7. Cas d'un tétraacide

i L'acide éthylénediaminetétraacétique est un tétraacide, noté HyA, dont les pK;
alent : 2,0~ 2,7 - 6,2 et 10,3. Caleuler le pH d'une selution 2 103 mol L1,

] ¢ On peut d’abord remarquer gue, cette solution étant acide, pH < 7 done que le 4°
Fﬁ couple A/B n'intervient pas.

Considérons seulement la 17
1H3A“* HpA2- f HA3~ acidité :
= pk

e o o R.E. D HyA + Hy0 =2 HpA +

) H,0" : on constate que celle-ci

Fig. 11 est forte, soit pH = pe = 3, valeur

qui est bien supérleure ou égale

& pi,; + 1 (Fig. 11). Cette valeur du pH trouvé {pH = 3} étant supérieur & pi, = 2,7, It
est donc nécessaire de tenir compte de la deuxiéime acidité, soit :

(1) HzA + H,0 - HghA™ + Hy0% avec [H 0%, = 6.
(2) Hah™ + Ho0 =2 H A% + H0% avec [Hy0%], = [HAZL

Dans ce cas, il n'y a pas de R.P.
Le bilan protonique conduit 4 ;
[Hz07} = it = [H0%]; + {H; 0", = ¢+ IH2A2“} - [HQAZ“} =h~c.

Le bllan de A se traduit par ; ¢ = [H3A7] + EH2A2“] st ta 3% acidité n'intervient pas
(ot < 5,2} » HzA]=c—(h-€)=2c—h.
L'utilisation de la constante K, se traduit par ;
A" 1h  (h-c)h
= HiAT] T 2¢-h

On constate bien gue la 3° acidité n’intervient pas mals par contre la 1™ acidité
n'est plus forte (car le pH est devenu inférleur & pi, + 1 = 3) : la 17 acidité étant
donc moyenne, on prévoit un pH egérement supérieur & 2,8,

Ka

— pH=2,8.

* On pourrait faire un bilan complet ce qul conduirait 3 une équation du 3® degré en A.
If est plus simpie d'envisager la méthode suivante par itération.

i - oK
De Ky = HAT1h o caloule [HaA™]= — ke,
HaA) B+ Ky

Be pH = 2,8, on calcule [HzA"] = 8,66 10~4 mol L% contre ¢ = 1073 si la 1% acldité étalt forte,

On viilise done cette nouvelle valeur ¢ = 8,66 103 dans K, = (: - c)ﬁh e qui donne pH = 2,86,




pH des solutions aguenses

Gn peut falre encore « ui tour » : de pH = 2,86, on calcule ¢ = 8,79 10 % et pH = 2,855. )l v
a donc convergence et done : pH = 2,886, )

Tout e calcul par itération, ou la tésolution de Iéquation du 3° degré, n'ont pas un grand
intérét pour te résultat gul ne différe que peu de Ia valeur 2,8 (en falt 2,81).

8. Acide maléique
i L'acide maléique HOyCCHexCH~CO,H, noté H,A a pour pK; : 2,0 et 6,3.
Déterminer le pH pour une concentration ¢ de HoA égale a:
a)e = 102 mol L1,
" b)e=510% mol 1L,
a) Envisageons la 1™ acidita :
CRP. T HA + HZ0 == HA™ + M0 ce qui @ ’ Ha- ' A2~
implique pH < 8,3 -1=5,3. = pH

D'aprés la valeur de ¢ (pe = 2 soit pe = - 2,0 6.3
- pK4), on constate que cette acidité est Fig. 12
moyenne soit : -

hz
Ky = - pH = 2,2.
3 c-h p +

Cette valewr de pH est bien compatible avec nos hypothéses @ aclde moyen et pH <<
6,3 : la 2° acidité r’intervient pas (Fig. 12).
" b} La concentration &tant heaucoup plus faible, la 1% acidité est forte soit :
HuA + Hay0 5 HA™ + Ha0F,
$i on néglige la deuxiéme acldité (pH < 5,3), e pH est celui d'un acide fort, pH = pe
avec ¢ = 5 120~ mol 1L,

pH = 3,3.

Effectivement la deuxiéme acidité n'intervient pas.

' MELANGE D’ACIDES

9. Influence de CO, sur le pH de NH,Cl

# Le pH de NF,Cl 2 102 mol L1 est inférieur 2 la valeur calculée (pK, = 9,2
pour acide NH*) & cause de la dissolution du dioxyde de carbone contenu
dans Yair qui donme [CO,] = 5 107 mol L1, €O, étant un diacide (7K, = 6,4
A et pK,y = 10,3). Calculer le pH de cette solution.

La solution étant acide, seul le 1°° pX de cozaq va intervenir {Fig. 13).

Deux acides contribuent  fibérer des H,0%:

(1) NHY + H,0 = NHj + Hy0*
‘ 6,4 NH
(2) €O, + 2 H,0 = HCO; + Hz0* 1 S o
Le 1% acide est nacessairement faible car i HCO3 9,2
NH* est espéce malositaive, le pH étant
aciﬁe et dong << 9,2 : le calcul du pH de Fig, 13

NHY seul conduit & 1
pH = 5{9,_2+2) =5,6.

La présence du deuxiéme acide, C0, diminue le pH : faisons 'hypethése que CO, '
est également faible, soit pH < 5,4. :
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Le bilan protonigue conduit a :
f1= [H30%], + [H0], = [MH, ] + [HCC3),

avec ¢y =00l ete, =5 10°5 mol L (on peut d'ailleurs remarquer que cette valeus
de ¢, = [C0,] est indépendante du pH gue U'on va trouver : autrement dit, méme si
C0,,, est un monoacide moyen, cette valeur reste constante —» lol de Henry vue en

2° année),
NH
Ki:mw[mns]x%
cy 2
- 1] z—"chi'{"KzCz.
Ky mm_} [HCO;]:BZP—Z—
Co b

On trouve pH = 5,3 : les deux acidités sont done bien faibles.

MELANGE D’ACIDES

ET DE BASES AU POINT EQUIVALENT

10. Deux dérivés du sulfure d’hydrogéne
Pour H,S, pK,; = 7, pK, = 13 et pour NH}, pK = 9,2. Calculer le pH des solu-
tions suivantes 4 0,01 mol L1,

a) NH, HS,

i b)Y (NH,),S.

¢ a) Les deux espdees NH} et HS™ ont un D.P. commun {7 < pH < 5,2} : on peut donc
préveir gue le pH va se situer dans ce domatine (Fig. 14).

Dressons la liste des acides
92 g2- et des hases présentes
! | o pH dans la solution : L'acide

7 l N, 3 Acides ; Bases
Fig. 14 N,

NHE (pK = 9,2) est plus fort que Pacide HS™ (pX = 13}, "
de sorte que la R.P. est Paction de Pacide le plus fort sur HE H,0
Ia hase la plus forte. Hy0

R.P.: MHY + HS™ == H,8 + NH;, ce qui conduit & :

HyS l

[H8]= [NHg] et [MH}]=[HS™] - pH = %( Py + PKHZS) —pH=8,1.

Ce résultat est bien conforme & {'étude préliminaire.

Bien entendu, cette formule cesse d’étre valable si ¢ est trop faible : cet aspect
sera envisagé dans 'exercice 11.

b) Cetie fois-ci les espéces NI, of 52" ne peuvent pas coexister car leurs D.P. sont
disjoints {Fig. 15).

H,S | 92  HS i@

e pEL
7 f NH; 13

Fig. 15
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On a donc {a R.P. totate :

NHE o+ § b NH; o+ HS"  K=10%8
2c ¢ @ 0
© [} . v [

{.e bilan de cetie R.P. montre :

' [NHY%] = [NH,] = [H§"] = ¢ = 0,01 mol L%,
Comme on obiient un mélange éguimolaire de NHZ ei NHy s pH=9,2.
On pourrait tenir compte de la réaction &tudide en a) :

NHE + HS™ =2 M8 + NHy, K = 20732

“Setiy viaction, de faible constante est défavorisée 3 cause de la valeur initiale de
[NH;] = ¢. Le caleul conduit 4 1 [H,8] = 6,3 1075 mol L.

11. Concentration du nitrite d’ammonium et pH

4 Soit une solution de nitrite d'ammonium, NH,NG,, de molarité c. A quelle
condition le pH ne dépend-il pas dec ? Caiculer ce p%-l

PE = 3 4 pour HNO,/NO; et pK, = 9,2 pour NHYYNH,;.

& Sile pH ne dépend pas de ¢, c’est que la .
R.P. s'écrit : ’ HNO, { 9,2
(1) : NO3 + NH} == HNO, + NHy; - . F s pH
Ky = 0-58), 34 NH;

d'oit un falble avancement (Flg. 16} : Fig. 16
- i
[HNO, ] =[NH3] et [NOZ]= [NHE} ~ 8- pﬂma(pki +pK2)w6 3

o Dressons ia liste des acides et des bases. En plus de A l B
la réaction (1), on peut envisager les 3 réactions

(2) : NHY + H,0 == NHy + H,0™ (K, = 10°9),

1074 -
{3) 1 NO3 + H,0 = HNO, + OH™ (K3 = ppeeY: =407188) . wo H,0

(4) 1 2H,0 == H,0% + OH (K, = K, = 10744),

C'est la réaction {2) qui a la plus grande constam‘:e parmi les 3 qui viennent d'éire
écrites.

1 en résulte que NH; est produit pér {es réactions (1) et {2) de sorte gue :
{NHg] = [NH;1, + [NH4], = [HNO, ] + [H507] = [HNO,] + &
On ne trouve plus la relation simple [HNG,] = [NH3].

INO3 1A
= o
.De K, (NG, ] - [HNO, | = ,s: NO3 est majoritalfe(pH > 4,43,
e Ky = i Ha]h [NI-§3IW««-~M« , S Nﬂ est maiorifaire(pﬁ»:S,Z).
4
ch he .

- Soit, de [NHz]= HNO, ]+ A — 5 wﬁw h.

1
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On pourra &cvire pH m%(p{l(i +plp)=6,3 sl HNG, est majoritalre devant HyO",

soit [HNO,] > 10k avec [HNO,]= 7:415

1

he -3 -4,

k—«kiﬂ h—e200K; =410 moil™.
:1 .

e PH d'umn « sel mixte »

»; On dissout du sulfate de cuivre CuS0y, dans Feau. Lion Cuia équivalent a
Cu(H,0)#* a un caractére acide : -

Cu(H,0)7*/Cu{H, 0),(OH)* “pRyy = 8,7

L'ion sulfate SOZ- dérive de H,50, :17 acidité forte, HSO3/S0O3~ pK,y =2,

Calculer e pH de la solution si

a)c = 1071 mof L1

by = 1002 mol 171,
Nous disposons & 'E.l. d’un mélange

HS03 8,7 équimolaire de P'acide Cul} et de la

base §02- (Fig. 17).

,
A t
@ CuOH F[g. i7

Les diverses réactions possibles sont @
(1) Cu(H,0)5* + H0 =2 CufH,0),(OH)* + H0* K, = 1087

(2) 862~ + H,0 = HSD,~ + OH™ X, ,—_:e =102
Ay

K
(3) Cu(H,0),7" + S0F- == Cu(H,0)5(OH)* + HSO; K, = ;{f‘-& =10"87
Az
(4) 2H,0 == Hi0* + OH" K, = K, = 10724,

a) Cul* at 5042“ ont un large D.P. commun, done Iz réaction (3}, action de I'acide le
plus fort sur la base la plus forte, hien gue R.P,, est peu avancée.

Neus avons & {"équilibve, $07~ ot CuZ* étant majoritaires :
[S0F1=[Cu®* [ = cet [HS0Z] = ICUON* = =,
On déduit de ¥, et K, que :

pH =%(pK1 + Bip)=5,35.

[
On vérifie que B = 107535 (g fortioni, o =

e e 1 = 107 -;?5 =40798%) sont bien minoritaires par
rapport a 2 et Cu car !

2
& va 4,35
stc—a—ﬂﬁr«“ K3C=10 .
b} Si Pon dilue 1a soiution, outre la réaction (3), il faudra tenir compte de la réaction

i
{1), déplacée dans la sens = sous 'effet de la dilution.
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51 ’on considéve (3) et (1), on peut poser :
[CudH*] = {CuOH*}(3} +* {GuOH*]m = [HS03] + A

Comme "on va rester dans un domaine de pH od 50}“ et Cu?* sont majoritaires, il
vient :

fcuon® 1= 842 ot ms0z1= 1o,
f K,

d'oil ]
K€ B o b =gk, —2
n K, o
[
Conclusion :
: K
(3) est R.P. et pH=Z(pky +pKz) s “250,1, soit ¢ > 10k, = 0,1 mol L2

{cas du a).

{1) est R.P. et pH= %(pb(i +pe) si X2 210, soit ¢x % =10~ moll ™,
[4

En cheisissant ¢ = 1072 mol L%, on est contraint de considérer (1) et (3} :
 pH=5,5.

CAS DES AMIPHOLYTES

12, Dérivés de Pacide phosphorique

% On donne pour 'acide phosphorique, H PGy, les trols pK, : 2,2 - 7,2 et 12,3,
Calculer ie pH des solutions suivantes (concentration choisie ¢ =
0,01 mol L),

a) Na;PO,. b) Na,HPO,. ¢) NaH,PO,.

Notons H, A Vacide phospho-
rique, doni nous proposons les
D,P. ci-contre (Fig. 18}.

) 22 72 12,3
Nous allons étudier fe pH de .
ses trois formes A3, HA? et Fig, 18
HyA"

a) A% (pe = 2, g = 1,7) est manifestement une base moyenne.

HzA |H2A“! HAZ- i A

w pH

2
RP. A% 4 H,0 == HA® + ON-, soit Kg, = c—"—o - pH = 14,8,

On vérifie que seule fa 1™ basicité intervient (pH > pi, + 1).
B) HAZ" est un ampholyte. $i I'on suppose Uexistence de la R.P. :
2 HAZ~ = H,A~ + A% (K = 1051 - peu avancée).

Ona[HAZ] = c=1402 et [HA] = [A%] = VKe =2,8 10 5 molLl L,

Le prodult KoK, conduit @ : psf = %(pxz +pi3) = 9,8.
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On vérifie bien que h = 10-%% est négligeable devant 2,8 10-5 mais pas
o= Ehe— =86,3 1075, 1l faut donc tenir compte de la 27 raaction :

HAZ™ + Hy0 &2 HyA™ + OH (g, = 1058 ) peu avancés).
On 2 toujours [HAZ"] = ¢, mals {H,A"] = [£3°] + [OH"].

De Kg, on déduit [A%"]= f%’*—

he oKy K,
Ko & &b~

De Ky, on dédult [HyA™] = 1<
Ko

Soit 1% =K K3+ KoMe g =9,5,, soit HAZ~ majoritaire.
o =32

¢} HyA™ est aussi un amphelyte. Par le méme raisonnement :
RP. 2H,A" &2 H A + BAZ (M = 20 — peu avancée).
[HpA) = o= 402 ot [H A] = [HA®] = «ﬁf c=3,210"5 moti %,

On obtient alors pH = %(F}(i + p¥a)=d4,7.

C'est désormals & = 107 = 3 105 mot L qui n'est plus négligeahie devant
3,2 167% alors que o Pest,

1 faut tenir compte de fa 2" raaction ;
HoA™ + Ha0 = HAZ + H0" (K = 1072 -5 peu avancés).

0On a encore [H A"} = ¢, mals [HA?] = [HgA] + &,

soit K26 _CR 2 Ko , d'od: pH=4,8, soit H,A~ majoritaire,
Kl i 1 T
+ —
[+
e Ampholytes ou non ? ENSIETA

L’EDTA est un tétraacide H,Y : PKy = 2,0, pK, = 2,7 pK; = 6,2 ; pK, = 10,3.
Calculer le pH de chacun des quaire sels de sodium de H,Y en solution a

b) Na,H,Y.

d) Na,Y.

¢ Les trols premiers cas correspondent & des ampholytes, Pour pouveir appliquer la
formule pH = %(p}( o+ Py ) Il Taut vérifier, comme nous I'avons vu dans Pexercice

précédent que h et o sont minoritaires.
H,Y , HyY- i H,Y2- l HY?- ' vé-

- pl
Fig. 19 2,0 z,7 6,2 10,3
@) Supposons la R.P. ; K
{R) ZHY" = HY o HYR Ky =2 =107%7 = 0,2
1

E.F. cw2s € €
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< W =
Cn caleule £ d'aprés & K = ——r |, 50§t 2 =
(¢ ~2e)% 2’

1+2‘/TK‘

MgY"1h MY 1A
" HgY] HaY"]

=0,236 ¢ = 2,36 102 molL,

donne #>.

Le prodult K, =

1
” E(pl{l +piKy)=2,36~ 2,4.

On ne vérifie pas b = 10723% = 0,45 1072 mol L~ négligeable devant s au seuil des
10 %, ¢'est-a-dive on ne vérifie pas h minaritaire.

* 1e pH exact sera voisin cependant de la valeur précédente. Pour le calcuier, if faut conside-
rer:

(R)  2HZV" g HY  +  H¥™ Ky =0.2
() HgY™ + H0 =  HY* 4+  Hot Ky = 1027 = 3 102
A Iréqullibre : (HY?] = [H,Y] + &

el e calcut est plus délicat car nous ne pouvons négliger les avancements des réactions
devant .

HY 1= c-2eg-¢, ' (Y] = eg + £,
[HyY] = ¢ i ) [Hy0*] = A= g,
On exprime les constantes d'zcidité K, et K, : i
_{e~2eg-mh _ legth}h
Koy == Rawgr ™y = 0250 0

En exprimant s d'aprés soit Kj, soit K, et en 8galant les deux expressions, on obtient
Iéquation du 3° degré ;

4 Pe+ K + KGh - KKy e = 0.,
La programmation machine donne k = 0,00481, soit ;
) pH = 2,4.

b) RP.  2ZH Y% =2 HY- o+ HY® K=-3 .q9~35,
EF. ¢—2¢ g g
On obtient : &= VKe =1,8 103 molL? (<<c).

La formule pH = %[p&(z + pK3) = 4,45~ 4,5 estvalable car het 0 << g,

K
o) RP.  2HY: 2= Hy* o+ Y& K=& =107,
EF.  c-2 8 e 3

On obtient : €= VKe = 8,9 16" molL? (<< o).

La formule pH = —12—(.0}(3 + pK4) =8,26 ~ 8,3 est valable car het o << &.

d} i s’agit désormats d’une solution basigue :

. : . K
CRP. Y& 4 H, 0 = HY:soH Kg, m_ﬁ& =40737
: 4
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L'hypothése base faible peu dissociée convient bien ici :
POH = %{p}(m +pe)=2,35 soit pH=11,65 11,7,

car |'on vérifie pH > pi, + 1 (domaine Y%). La basicité suivante et 'auvtoprotolyse
sont bien négligeables,

CAS PARTICULIERS

13. Solution de dichromate

»; Une solution contenant Yion dichromate, Cr,04, est le sidge de 'équilibre :
Cry0% + H,0 & 2Cr0F + 2 HY, pK = 14,4,

Soit une solution de K,Cr,04 2 0,1 mol L1,

: a) Quel est Facide ?

 b) Définir les domaines de prédominance.

i ¢) Etablir I'expression littérale du pH. Calculer celui-ci.

¢ a) Lvien z:rzo% ne peut éire acide (composé non hydrogéné) : I'acide est dong 'ion
dichromate aqueux : €r,02™ + H,0. C'est d’ailleurs un diacids :

(Cry02- + Hy0) + 2 H,0 = 2Cr0Z~ + 2 H 0%

2~ 2
B) De k=100 1A°

e 22
, on déduit ph=7,2+510g {208 I
fe,057)

, Gue 'on note
[Cr,0357 ]

Caleulons le pH pour lequel [A] = [B] — pH=7,2 +%!og iBL

Faisons le bilan en dichromate : ¢ = [crzag” i+ E'-[cmﬁ' J={A]+ i8] {s ta réaction
est totale, [B] = 2¢). 2 2

Comme [A]=[B] - [B]= %c = 0,067 molL™ — pH=6,6.

¢} Si le diacide est faible (domaine de
I crog- majorité de Cr,02~, Fig. 20, soit pH <<

6,6), Ia réaction montre que [CrOz1=h
w- pH s0it :
6,6 5
Fig. 20 K:w-éw —5 pH:%(pK+pc}

~ pH = 3,8523,9 (domaine de majorité de A}

s Mélanges divers

a} On mélange 10 cm? de CH,COOH WK, = 4,7) et 6 cm? de NaA (HA, Ky =
4), chacun 2 0,1 mol 171, Quefﬁst le pH du mélange ?

b) On mélange 0,1 mol de H,S (pK

=7 et pK, =13) et 0,1 mol de NH; (NHj
: pE3 = 9,2) dans 1 L d’eau. Quel est }e pH du mélange ?
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& a) Si nous considérons la Fig. 21, on

constate que la r&action de 4 CHC00-
CH,CO,H sur A™ est peu avancée ;

CH,000H + A~ > CH,C00~ + HA | 47
20-47 Fig. 21
og = g = 0,2. g
10

Néanmoins le fait d’avoir mis un excés de CH,CO,H par rapport & A~ déplace I'équi-
libre dans le sens E'») .

ATEF. [CH,COOH] = ¢; ~ X, avec ¢y = i{g 0,1 mol Lt

[A"] = ep - X, avec &€y = —i%« 8,1 moil™?

[CH,C00] = [HA] = x.
o
(e — x¥{en ~ %)

La résolution de "équation du 2™ degré donne : x = 1,47 102 mol L1,

On déduit xde K =0,2=

Le pH est donné par chaque couple acide/hase :

X 4.

pH = pit, +iog sz 4,2

On est bien dans le domaine de coexistence des diverses espéces a l'équilibre.

b) La Fig. 22 montre désor-
mais que la R.P. est totale l HS*9 ' g2
car les D.P. sont disjoints : 2

-7 7 + i3
Kog = e = 10722, NHY @
107%

H,8 + NH, = HS™ + NHj
El.  e=04 e=04
EF. & e .01 0,1

- pH

Fig. 22

On pout caleuler £ daprés K, 1 s = 1021 mot L2, On est dans le domaine de majo-
rité de Nl«lj:1 et HS~. L'état final est le méme que tefui obtenu en partant du « sel
mixte » NH; H5~ 0,4 moi L7,

pH =3'£(pu1 +pKg)=8,1.

On vérifie bien b = 20731 et 0 = 10752 << & = 10~ mel L+, donc la réaction :
NHE + HS <= H,S + NHg '
est hien ia R.P.

PROBLEME DE SYNTHESE

Se reporter chapitre 29, problame L

C a3

i
1
i
]
i



CHAPITRE 23
PC
Bie, Véto

Acide fort par base forte
Acide faible par base forte
Polyacide par base forte
Effet tampon

Indicateurs colovés

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

v v
Onpose: ¢ =0, —2— et ¥ = —,
Yy +V v,

1. Dosage d’'un acide fort

par une base forte
o pH = f(x)

x<]l RP H;0*+O0H —»2H,0 | - | pH=pc-log(x~1)

Xzl opH=7
4
£21 —pH=14-pc+log{x-1) 13

@ Graphe (Fig. 1)

— grande variation de pH a
léquivalence,

- détermination du point
équivalent — Méthode de
Gran (linéarisation). i

7,0

Fig. 1
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Dosages acidobasigues
}

2. Dosage d'un acide faible
par une base forte

e pH = f(x)

z<l RP.|HA+OH » A +H0 || - p}l:pKA+log'1’_‘

avec pH = pK, six = 0,5 {seulement si acide faible).

|
x=1 :pHde A — pOI—I=~2—(pK13+pc).

x>1 :pH=14——pc+1og(x—i):

@ Graphe (Fig. 2) : cas de HF (pK,= 3 ,2)
— Domaine de Henderson : point d'inflexion A x = 0,5 et pH = pK A
-~ tilisation de la méthode de Gran.

3. Dosage d'un polyacide
- par une base forte

® Titrages successifs des acidités si | ApK, 24

@ Casde H PO, (Fig. 3):pK; = 2,2~72-12,3
x2<1 :RP,:HA+ OH - H,A™+ H)O
puis HzA + H,0 = H,A™ + H 0%

1€ acidité moyenne et K = % :

x =1 :ampholyte pH = 4,7.

pH _ HA/AY et HyO/0H~

05 1 15 2 25 3 3.5 x

Fig. 3
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<x<2 RP, HyA" + OH — FHAZ + H,0

pH = 7,2 +log ; -i : (HA~HAZ

=2 rampholyte et pH = 9,8,

x2>2 RP HA™ + OH = A> + H,0 (K = 20, donc non totale) :
{e(3-x) +ojo
Kp, = clx-2 -0
4. Effet tampon

d ajout de A ou B
e Définition : P pH variant peu par <:
dpH . dilution.

@ Réalisation : couple HA/A™ au voisinage de x = 0,3,

2 Valeur du pouvoir tampon : pour HA/A™ 1=230cx(l-x)

ty = 0,58 ¢ (pour x = 0,5) — solution concentrée (e, tyy )

i 2 Pseudo-tampons (une seule condition vérifiée)
- acide fort ou base forte concentrés (sensible 3 la dilution),
—ampholytes (sensible & I'ajout de A ou B).

5. Les indicateurs colorés

2 Définition
~couple I /T, avec espéces colorées : pH = pK; +log MSB%
A

~zoneg de virage — pK; ~ 1 S pH 5 pK; + 1.

e Utilisation
~ détection du point équivalent lors d'un dosage A/B,

- conditions PE; =pH, et (QEE{-) 2100
Ax xe=]




BAREME DPE NOTATION
+1 :véponse exacte et justifiée,
" 0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : véponse fausse.

NOTE sur 10 : cooveiiiiiiiniciiinnans

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

* Dosage d’un acide fort par une base forte
1. Pour gue le dosage soit plus précis, on a intérét a diluer la solution titrée.

2. Par dosage avec la soude, on ne peut pas différencier les acides forts HCl
et HNO;.

® Dosage d'vun acide faible par une base forie

‘3. On a toujours, 4 la demi-équivalence, pH = pK,, quelle que soit la concen-
tration ¢ de Nacide.

4. Apres l'équivalence, on obtient les mémes valeurs du pH que pour un acide
fort car c'est le méme couple acidobasique qui intervient.

®» Dosage d’un polyacide par une base forte
5. L'acide ne pourra &tre dosé que si-ses pK, different de plus de 4 unités.
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6. Dans le cas de H,P0,, seulement deux acidités peuvent étre détermindes
expérimentalement.

o Effet tampon
7. Le pH diminue par dilutior d'un tampon.

8. Le pouvoir tampon maximal du ceu;l:ie H,PO/HLPO; (pKy = 2,2) ne cor-
respond pas 2x = (0,5 avece = 0,1 mol L.

¢ Indicateurs colorés

8. La zone de virage d'un indicateur coloré est toujours centrée sur la valeur

10. Le choix du bon indicateur coloré (valeur de pK,) ne suffit pas pour
mettre en évidence une équivaience.

Réponses

1. Non, car la dilution de 'acide titré sugmente fe pH avant Péquivalence et le
diminue aprés, d'od une moindre variation de pH 3 Péquivalence et une détection
melns précise.

2. Non, car it g’agit de deux acides forts nivelés par Feau en H,07 : Ia R.P, de
titrage est toujours HyO" + OH™ - 2 H,0.

3. MNon, cette propriété n'est valable que si I'acide est faible, autrement dit
'espéce HA majoritaire avant toute addition de base (la dilution augmente fa force
d’un acide).

4. Ouwi, car dans les deux cas le pH est imposé par 'excés de OH~ — couple
H,0/0H".

5. Monm, ceite condition traduit seulement Iintervention successive ot séparée
des titrages : une acidité trop faible (cas de ia 3° de HgPO,) ne peut &tre mise en
évidence.

6. Oul, carla 3° acidité est trop faible et la variation de pH insuffisante pour poi-
voir la détecter,

7. Nom, un tampon est insensible & une dilution modérée {comme a addition
modérée d'un acide ou d’une base).

8. Oui, car il faut aveir affaire & un acide faible ce qui n'est pas le cas pour
HaPO, (si celui-ci est faible, pH:-';f- (P + pc) s pH — 1 — pe < 0,2 soit

€2 8,63 mol L),

9. Non, cetle propriéié n'est valable que pour un indicatewr bicolore mais pas
gour un unicolore comme la phénoiphtaléine.

18. Oui, car une deuxiéme condition doit &tre vérifide ; variation de pH suffisante
a cette éguivalence.



EXERCICES ET PROBLEMES

CAS D’UN ACIDE FAIBLE, D’UNE BASE FAIBLE

1. Dosage de I'acide borique

% Etudier et tracer la courbe de dosage de V'acide boritlue HBO (FK A=92),2
Ia concentration ¢; = 0,1 mol L! par de la soude a 1 mol i‘ {on néglige
i’gffet de dilution). ]1_,6 .

¢ Soit v, fe volume initial dacide.

dosage est-il précis ?

A Péquivalence : 0,1 v, = 1 v, — v, = 0,1 v, {dilution négiigeable).
* -] a 1 A

‘ v .
Prenons x = - COmMme vatiable.
¥a

» X = 0 1 HBO, est un acide faible (Fig. 4) — pH = %(pKA + pcl) =54.

eQex<i: R.P. 1 HBO, + OH" — BOj; + H,0
¢ {(1~-x ey X

pH=9,2+log— , (HBO,/BO3 ).
: 1-x
| 0
e x=1 : solution de BO; a la concentra- 9,2

tlonegy =0 A mot L7t o Fig. 4

o pH
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Si BO; {ien botate) est une base faible {BO; majoritaire si pH > 10,2) :

RE.:
BO; + H,0 o2 HBO, + GH- et pOH = %(pi(g + pc} ~» pH = 11,1 (hypothése vénfise).

° x>4 :excés OH pH = 138 + log (x - 3} 8., { H,0/0H~ ).

s pﬂ I‘{zO/OH“ On déduit, Fig. 5, Fallure de la
144 colirbe.

Lindicateur coloré dont le Pi; se
rapproche le plus de pH = 11, 1 est
le jaune d'alizarine (pK;= 11 0)

Caiculons les valeurs de x pour les-
guelles pH; = PR, ~ 4 = 10,0 et
pH, = pi, + 1= 12, 0
On trouve :

Xy = 0,86 et xy=1,10,

Le dosage n'est pas précis du tout :

Fig. 5 ax &

2. Dosage de l'ion borate

ti Ftudier et tracer la courbe de dosace du berate de sodium, NaBO, PK, = 9,2

pouwr HBO,/BO3) 2 0,1 mol L1 par Hel molaire. Le dosage est-ii précis ? §

Cette guestion ressemble 2 la précédente.
HEBO, l BO; N N i
o pH Utilisons la méme variable x.
9,2 ° x=4 : B0 base faible et pH = 14,1
Fig. 4 bis (dans Fexercice 1, valeur pour x = 1),
ef<x<l: R.P. 1 BO; + Hy0% — HBO, + H,0
€ {1~} Gy X
pH=9,2+log > . (HBO,/BOS ).

o x=1:HBQ, et pH = 5,1 (dans Pexercice 1, valeur pour x = 0),

o x>% texcéesde H,0 th=c(x~-1) —
X>4 3

pH = 4 —log {x -1} » \_Hz0+/H,0 ).

Le graphe correspondant apparait sur la Fig. 8. L'indicateur coloré utitisé est le
rouge de méthyle {PK, = 5,2).

Calculons les valeurs de x pour lesquelles pH, = pi, -4 =42 et pH, = pi; + 1 = 6,2,
On trouve @ x; = 0,999 et X, =1,004,

Le dosage est ici trés préels : —%Eﬁ =1 000,
x
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Fig. 6

s Dosage d’une base faible par un acide fort =

# On dispose dans un becher d'une solution d’ammoniac ¢, = 0,1 mol L1,
v, = 10 mL.
On la titre par une solution d’acide chlorhydrique étalon ¢, = 0,1 mol i-t On
appelle x = fw le taux davancement du titrage | pK, (NH}/NH;) = 9,2,

. . .
a) CalculerlepHpourx =0, x=05;x=1;x= 2.
b) Donner les équations pH = flx) pour 0 < x < 1 et x » 1, puis tracer la courbe
' de titrage. :

a) » x= 0 : NH; base faible, mﬁ:%{pxa+pca)m 2,9, soit 1 pH = 11,1,

o x=0,5: mélange de Henderson, [NH,] = [NHZ], soit : pH = pK, = 9,2,

c,V [
s x=1:NH] acide faible, 3 ——2- = 2 molL™",

Vgt Vg

soit pH = g[m +p%?~)z 5,25 ~ 5,3.

o x =2 : mélange des acides H 0" ot NH] en concentration ¢, Yo Lo
Vy4+2¥, 3
H,0* impose le pH, solt pH= p%’ =1,8.
B)e O=<x<l:1aR.P.correspond a:
H0* + - NH;  —Me gt L M0 K= Rl_ =107%2
A
Bilan €,V oV,
molaire CqVy=CoV Cov
Dloli: - pHi = pH 4 +log[MJ,
: v
Comme =8 _ GV

Yo ©CgV¥¢ CoVp |

i vient : pH=9,2+lng1;x; MH, /NH; ) -
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o x=1;:Vexcds de Hy0" hnpose le pH :

Se¥=Ce¥y  CyVy (

Hz0" ] =
(#5071 VotV Vo +¥
N

x-1)

¢, ~» influence dilutien

ot = po — o (x - 2yr (Ha0/H0) -

Dol ia courbe Fig. 7.

4 pi

14 4 On note linflexion traditionnelle &
la demi-équivalence et la non
symétrie de la courbe par rappost

10 4 NI/NH; al point d'équivalence.

5 -

H;04HL0
7 T ¥ i b
0 0,5 i 1,5 2 X

CAS D'UN POLYACIDE

3. Dosage de l'acide oxalique
: Soit I'acide oxalique C,04H, (noté H,A) dont les deux pK, valent 1,2 et 4,3,
- a) Calculer les concentrations ¢ de H,A pour avoir pH = 1,2 puis pH = 4,3.

b) On dose 10 mL d'acide & 0,126 mol L™ par NaOH 2 0,1 mol L%, Brudier
sommairement et tracer pH = f{x). Quels indicateurs colorés peut-on choisir
% pour miettre en évidence les éguivalences ?

& . . a) » Si pH = 1,2 seule la 1" acidité intervient
€Ty I HA | A g (P <pKy-) et celleci est moyenne (Fig. 8).
1,2 4.3 R.P. i HyA + Hy0 o= HA + H 0%
Fig. 8 2
g Ky = - aveo {HZA]m[m\j:h:%.

De h= ;T -3 £ = 0,126 molL ™,

° SipH = 4,3, la 17 aeidité est forte (H A — HA™ + H*) et la 2° est moyenne ¢
HA™ + Hy0 = A% & Hy07%

Le hilan protonigue conduit & i = ¢ + [A%],

o, {A”]:[HA'}:%, doit: b m%—-}c=3,34 4075 moiL? .

i) Nous sommes dans le premier cas (pH initial = PRy = 1,2}, Pour Ia 1™ équiva-
lence, 10 x 0,126 = 8,1 v, — v, = 12,6 mi.
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. v
Choisissons X = — avec v, = 12,6 mlL
V&

ax=0, pH=ply =1,2.

v
° D<x<d :nolons ¢'=¢ v :—v {v, = 10 mL et ¢ = 0,126 mol %) {a concentia-
o

tion de I'acide aprds addition d’un volume v de soude.
Pour &tabliv Pexpression du pH, envisageons le chemin sulvant :

~ Initialement, tout P'acide est sous la forme HzA et colui-ci réagit avec toute la
soude ajoutée : H,A + OH™ — HA™ + H,0 et 1"on deduit :

[HyA] = ¢ (1 — ) et [HAT] = ¢'%, ¢'x étant 1a valeur de [OH™] aprés ajout mais avant
toute réaction.

- Réaction acidobasique entre le couple H A/HA™ et Teau (H,A acide moyen).
HoA + Hy0 = HA" + H,0*
El e'{l~x} ¢’ x \ nh
EF o'(l-x)-h x+h h—Ky=oXtHR
e'{dl-x)-h
+ x = 1 :on a 'ampholyte HA™ dont ia R.P. s’écrit &
C2HA e HyA AP et pH= —li-(pK,_ +pRy) =275 2,8,

Cette formule est-elle valable ?
HA est bien 'espéce majoritaire, [HA™]= 0,126 % = 0,056 molL'2, |
On calcule [H,A] = {A2] = 1,6 20°3 mol L2 : or celte valeur est égale a h : HY
n'étant pas minoritaire devant H,A et A2, i faut tenir compte de :

HA" + Ho0 & A% 4+ HoO"

" Les A%" sont produits par les deux réactions solt [A%7] = [H,A] + h, HA- étant sup-
posé toujours magoritaire.

v il 2" r
=l yAy =B g, A g2y e
(H2A] Ky e b
K
ce qui conduit & ' 7= ﬁ—K&— —pH =29,
e

o L<x<2:
RP.: HA- + H0" — A% + HO
E.L ¢! o{x~1)
EF.¢"~c(x-1) et (x-1)
On obtient la formule de Henterson :

x-1
pH=4,3+log Py HA-/AZ- ).

soit pour x = 1,5 — pH = pK, = 4,3,

10

¢ x = 2: on obtient A2~ 3 fa concentration : 0,126 X ——
—— . : : i 10 + 212,86}

solt [A2] = 3,58 10°2 mol L%, pé = 1,45.
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314

pH 4
TL,0/0H-
16
5 -
T = v (ml)
30

Fig. 9

Cette base est nécessairement fajble pour pht > 7, car pK, = 4,3 : demaine de majo-
rité de A2,

1
BOH = 5(;,1»{82 +pc) =5,6 - pH = 8,4,

N el
° x> 2 :sxods OH et couple  H,0,/0H-

1,26
10 +v

Seule la 28M® aquivatence peut &tre détectée grace & la phénolphialéine (dosage
précis) : Fig. 9,

[oN" 1= (x—z}ac'(x-—a)w)pH::&‘A-pc'Hog(x-»Z}

4. Dosage d'un tétraacide

. On veut doser I'acide diphosphorique H,4P,05 qui est un tétraacide (dont les
% 4 pK; valent 1,5-2,6-6,8-9,4) par de ia soude. Faire une étude rapide, pH = f{x),

atin de déterminer les points équivalents que l'on peut mettre en évidence 2
I'aide d'indicateurs colorés que !'on précisera. On prendra H,P,0,
¢, = 107 mol L™, v, = 10 mL et NaOH 0,1 mol L.

L’'objectif étant le dosage
- 2 3 4
I & ’ Haa ’ Ha ' A H (équivalences mises en
s jeu), on va se contenter
15 2,6 6.8 9.4 d'une étude rapide, méme
. si celie-ci est approxima-
Fig. 10 tive {Fig. 10).

° Xx=0 1 RP.:HA ¢ H,0 = HoA™ + Ha0* Il 8'agit vraisembiablement d'un

2

acide moyen, ¥y = h ~»pH = 1,4 si pe, =1.
° ki

—h
<
Comme Jes deux premiers pK différent de moins de 4 unités, les deux premiéres ack-
dités seront litrées simultanément. Dans ce domaine, it n'y a pas de traitement
simple : on peut dire seulement que le pH varie peu,

¢ x=2: on obtient H,A? gui est ur ampholyte :

2HA® == HyA™ + HA® 5 pH= %(pi(i + ) = 4,7,
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H,0/0H-

HyAH A et
HLAHLAZ

Y

o 1 2 3 4 oz Fig, 14
o x=258:pH=pKk;=6,8.

« x= 3,0 : HA®, ampholyte soit pu=%(px3+pn4}m§.
s X=3,BipH=pH,; =9,4.

« X=48 :onala bése A% 3 la concentration [A4-I=0,1 . E}—:—:—L—— s0it
pe = 1,70 (sl Ia soude est 2 0,1 mol L9, 50 50
Si A% est une monobase faible (pH > 10,4) :

POH = %‘5: (pK,,“ + pc) =3,15 — pH=10,9 (hypothése vérifie).

o x=4:excésde OH. _
Le graphe pH = fx) est tracé sur la Fig. 14,

Seule la 2° équivélence peut &tre détectée grice au rouge de méthyle. La 3% équiva-
lence (choix de fa phénolphtaléine) sera peu précise.

» Dosage de I'acide sulfurique
par simulation informatisée
' Ll —

. i . J
On titre 20 mL d’acide sulfarique 1 9% des formes soufés ——~

H,50, (c, mol L) par de la soude éta-
lon (¢, = 8,1 moi L-1).

La courbe simulée par ordinateur ainsi
que les proportions {courbes en tirets)
des especes soulrées sont données en
Fig. 12. :

a) Sachant que la 1 acidité de H,80,
est forte, gue peut-on penser d'aprés la
courbe de l'ordre de grandeur de pX, ?
b) Déterminer ¢, & I'équivalence. -

¢) Identifier les espéces soufrdes I et 11
et déduire du diagramme de distribu-
tion pK,. : _ : : S—
d} Retrouver le pH de la solution ini- - 20 30 40 v{mL)
tiale (v = @) soit par le calcul, soit par -

+ les courbes de distribution. T Fig. 12

!; .
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@

@) Comme on nobserve qu'un seul saut de pH, cela prouve gue la 1™ acidité forte
(soft H,0%) et l=a ande acidits (soit HB07) cont titrées simultanément.

Cela prouve gue le K, est peu Eloigné de B,
b) A V'équivalence : v, = 20 mL.

= Schuit © - -4
be2e,v,= ¢, v, on dédult : e, = 0,06 mol L

¢} Les seules espéces souirées en solution sont :

i: H80; dont Ia proportion décroit,

il : 803~ dont ia proportion croit,

Lorsgue les courbes | et U se coupent : fHsec;} = [502"], Dans ce cas, le volume

d'ajout est parfaitement défini. On Iit done a la verticale du point d'intersection des
courbes | et H, sur la courbe d& pH ;

o, = 2

d) Utilisons tout ¢'abord les courbes de distribution pour v = 0,
En unités arbitvalres ; [S027] - 2 et [HS03] —» 12.

2
H vient : H= g, +log — =1,2,
vien pH = pi{, g12 5

° On peut refrouver ce résultat & V'aide de la méthode R.P, La dissolution de
©, Mol L de H,80, a crée initialement ¢, mol L~ de H;0* et HS0;.

L'acidité de HS0; se traduit par :

HSO,  + H,0 = SO,?“ +  Hg0* K,
E.l €, e,
E.F. c,— X X c,+ X

On retrouve done {e bilan protonique : k= e, + {SOE"} = g, X,
d'olt 'on tive : x = f1 — €, soit

h—-c,)h
Ky = L""“—"—g-—, équation du 20 degrd donnant : pH = 1,2,
2¢, -0 Bl

ASE

CAS D’UNE POLYSB

5. Dosage d'un carbonate

2 On dose 10 ecm? de NazCO6 4 0,01 mol L7 par HCl & 0,1 mol L1, Pour
,3

COyaq:pK =64 ctpK, =1

+ Etudier et tracer pH = fix). Choix des indicateurs colorés,

36

— On fitre un carbonate dont nous présentons
co, ’ HCO3 ] el 68 DP(Fig. 13).
6,4 10,3 Le velume v, d'acide a la 1" équivalence est !
Fig. 43 i8x001=04v, - v, =Lml

v P .
On pose x =—, et on néglige Ia dilution (v, <= v,
Ve

© XEO0:RP. COF +H0 w2 HOOZ+ OW Ky, = 10737,
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02

Il sagit vraisemblablement d'une base moyenne : Kg, = pope

On trouve pH = 41,1 (soit bien entre pi, ~ 1 et pK, + 1}.

= 0 < x < 1. Comme la base est moyenne, i faut cutre le titrage :
i

COF + Hy0* — HCO; + H0 K=.— =10%03
2
E.L [ oX
E.F. c(l-x) CX
tenir compte de la 2" réaction {seule pout x = 0} :
' COZ + HO = HCO3 + OH Ky =10737
El ¢{l-x) (2.4
E.F. ¢li-xi-o ex+ 0 0
9
. e(d-x)~ «‘i]h
col” (
Le pH se déduit de 'éguation : K, = [Co3 }h = K h .
Mozl . gy Ke
h
. K, K,
Par exemple : pH = pi,y, sl c(d - x)~—2 = ex + %, soit:
E— Ky Ko
Xmm_ﬂ_ﬂ(}_=g,5_&_mg,43_
= 2¢ Koe ——
¢ x = %1 nous avons I'ampholyte HCO3.
. R.P. 2HCO3 = €0, + H0+ €03 K= Ei =10"%¢

1

Pﬁmzw(pﬂi+pﬂ2)=8,35: 8,4

(On a bien & et o négligeables devant [€03"] = {cozm] =K ¢ =104 mott™))

1
o1<x<2:RP. HEO; + H0* — €O, + 2H,0 K=;—=10"%
N 4

E.L ¢ e{x-1)=cx’
E.F. c{l~x}) cx’ avee x'= x— 4.

On retrouve ia formule de Henderson du couple €O,,/HCO;.

'pHm6,4+logi"; E ' ccz/ucog .

o x=2: RP. CO,+2H,0 = HCO3+H 0" K, =1054

il s'agit d’un monoacide faible :

pH = %(pﬁi +pe) =4,2 {on vérifie pH < pi, ~ 4).

Hs0+/H,0 ).

o x>2:ilyaun excés de H0%.

h=e{x~2)= pﬂ.-.2~log_(x—2)
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pH A
11,1
10
COzaquCOE
6a ;
5 Ed
_______________ [ SR
4.2 . H ]
; : ; HZ0H,0
e e e T :
. T T 1 T T Lol 4
Fig. 14 ¢ 0.5 1 1.5 2 2,5

= Le graphe pH = fx) est donné en Fig. 14.

La premiére équivalence x = 1 est mise en &vidence avec la phénelphtaléine et la
seconde équivalence (x = 2} avec I'hdlianthine.

e Titrages conductimétriques (T.P.)

* Par la simple écriture des R.P., prévoir sans caloul Uallure des courbes
conductance G = f{v), lors des titrages suivants :

;@) NayCO; (e, = 0,01 mol L™, v, = 10 mL) par HCl concentré.

b) NaOH {¢; = 0,01 mol L1) et NH; (¢, = 0,02 mo} L-1), v, {mélange) =
10 m¥., par HCI concentré.

Donndes :

° Conductivités molaires équivalentes A; en unités S.1.
H,0* OH- Na* oy HCO3 cof NH}
350 104 199 10* 50 107* 76 10% 44,510 69,3 0% 73,4 10~

e Constanies d'acidité :
COy¢y ' PKy = 6,4 et pKy =103 NH} : pK, = 9,2,

¢ Nous parions des relations fondamentales de conductimétiie !

G = Keate ¥ O v = EA! ¢zl

i

Suivre un titrage revient 3 suivre Pévolution des concentrations ionigues ¢; dans le
milien,
a} o R.P., COZE~ + H0* - HCO; + H,0.
On remplace des lons CO§“ {consommés par les H 0" ajoutés) par des fons CI~
{ajoutées simultanément aux H,0%), et des jons HCOZ en quantité équivalente,

Onawradonc vy en: A (car pour €0%", |z)|=2).

HCO3 + Ay ~2A

2.
cog

Lapplication numeérique donne une pente légérement négative,

318
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o R.P., HGO3 + H 07 — coéaq + 2H,0.

On remplace des ions HCO3 par des ions CI™. )

On observe une pente en : Ag- - Aﬂcog >0,

o Ap-dels de Ia seconde équivalence, Vexcés de HCI impose une forte pente en
AH ot Acr ..

D’oil I'allure de la courbe de tivage @ Fig. 15,

b) ° R.P., Ol + H 0" —> 2 H0.
On titre 1a base forteé en premier Heu et Pon remplace des OH™ par des Ci. La pente
S en Acr‘ - A -~ est négative.

* R.P.y ' NH, + Hg0% — NH} + H,0.
On tiire ensuite iz base faible initialement non dissoclée et P'on fait apparaitre des

+ = ag
lons NH; et CI". La pente en ANH: + A o ast posifive.

Attention, "ammoniac étant deux fois plus concentré que la soude, le velume néces-

saire v, ~ V,, ast le double de L

o Au-deld de la seconde éqﬁivalence, I'excés de HCI impose wune forie pente en
An o + A‘cr ' :

Doil I"allure de fa courbe de titrage : Fig. 16.

G

Fig. 16

CAS D'UN MELANGE

6. Dosage d'une soude carbonatée

2. On titre 10 mIL d'une soude carbonatée (NaOH + Na,CO3) par de Vacide
chiorhydrique 4 0,1 mol L-1. 8i I'ndicateur coloré utilisé est la phénolphta-
léine, fa décoloration a lieu pour v, = 15 mL d'acide. Si I'indicateur utilisé est
T'hélianthine, le virage a lieu pour v, = 20 mL d'acide.

Pour €O, 2q: pK, = 6,4 et pK; = 10,3,

a) Calculer les concentrations des deux bases.

b) Tracer la courbe de dosage, pH = f{v}, et justifier l'emploi des deux indica-

teurs colorés indiqués,
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¢

a) Au virage de la phénclptaléine

€O, J HCO3 * {pH = B,9), toute la soude OH™ a été

&~ pH dosée ainsi que la premiére basiecizé

) 6.4 10.3 de COZ~ (Fig. 17). il s'est donc pro-
Fig, 17 duit les deux rdactions :

OH™ + Hy0* = 2H,0 et COZF + Hy0% — HCOZ + H,0, soit:
si[OH7] = ¢y 6t [COZ Tyt 20(e+ ) = 0L v,.
Si le dosage a lieu avec 'hélianthine {virage vers pH = 3,7}, les trois bases sont

titrées soit :
18 (¢; + 2 &) = 6,1 v, car COZ™ est une dibase,

0.4 (2vy ~vy)

ey =0,1 molLt,
On trouve : 10
G,1(vy -V
oy = mim%_%m%l =0,05 moiL™,

b} La courbe pH ¢ Av) est ci-dessous (Fig. 18).
e 0= v<10: tilrage OH"

s v=10: i reste COZ de concentration [COZ ] 0,05%% =0,028mell™?,

— pe = 1,60 : si COZ" est une base faible, pOH = .'*;:( PKg, +pe) - PH = 12,4 (vérk
i),

* v >10 : on est ensuite ramené au dosage de CO:?“ {voir exercice 5) nvais aveo
une 17 basicité faible et non moyenne désormais.

Voiel quelgues valeurs :

320

v{mL) 0 10 12,5 15 17,5 20
pH 13,0 i%,4 10,3 84 64 41
PH A ~
13 H,0/0H
11,4
HCOy/CoE
10,3
84
€0,, /HCO3
64
4,1
H;0+H,0
i = 3 {mL}
Fig. 18 0 10 15 20 25
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7. Dosage de deux acides faibles : ’

¢ On dose 5 mlL de soh_men contenant HF (I 4= 3,2) 4 0,1 mol L1 et HCN
(pK5 = 9,3} 2 0,1 mol 1! par NaOH 2 1 mol L1,

Ftudier et tracer pH = f(x). Choix des indicateurs colorés.
# Pour quel volume de base HF est-il titré 4 99,9 % ?

4 Les deux pi{, ditferent de plus de 4 unités, .
les acides vont éire titrés séparement &t @' b 9,3
successivement (Fig. 19).
, T @«
Pour une équivalence :
Ex0i=1v,~>v,=05ml Fig. 19

On néglige I'effet de dilution, et on pose X = Fv—.
-4

Envisageons rapidement les différents cas :
e x=0:RP.: HF + M0 = F + HyO™
HF, acide faible ~» pH = 2,1 (c'est bien le cas).

e O=xx<1:RP.: HF + OH" ~» F~ + Hy0.
x
y .

° X=E:R.P.:P+HCN = HF + C~ soit sz%(pﬂl-i—pKz)—)pHms,S

1% domaine de Henderson : pH = 3,2 +log i

e ex<2:RP.: HCN + OH~ — CN™ + H,0.

2¢ domaine de Henderson : pH = 9,3 +log ; —i s .

e x=2 :RP.ICN + H,0 == HCN + OH™, base CN- {pe = 1) considérée comme

faible mais plus forte que F-. Si majoritaire (pH > 10,3)— pCH ww(p{ﬁg+ pe),
“pH = 11,2 (exact).

s >R PH A e
excés OH- et (H0/CH-) : V008
pH = 43 + log (x~ 2). T N T SRS ]

On déduit 1a courbe : Fig, 20.

La premiére équivalence sera LN R

mise en évidence avec le rouge :
de bromophénof { pK 6,0) et la !
deuxiéme avec le 1aune d’atiza- 6,G bewnnmmmmamnen :
. vine {pK; = 11,0). Ce deuxiéme : oo

dosage sera pet précis. !

| 3 0 S NI

Si HF est titré 2 99,9 %, ceci 3 ..o HEE
signifie que x = 0,998. Le pH P : H
_correspondant est 6,2 et le a 0‘5 , 15 g

volume de soude versé est ‘
4,995 mi. . Fig. 20



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

$

8. Dosage d’un acide fort et d'un acide faible

;. On dose une solution contenant HC} 4 0,1 mol L1 et CH:,,CO(%H (@K, = 4,8) a

0,1 mol L! par de la soude concentrée. Etudier Ja courbe de osage pH = flx}.
Quels indicateurs colorés permettront de détecter les deux équivalences ?

La soude étant concentrée, la dilution sera
] A négligée,
pH
4.8 * x=0:pH=pe=1,
Fig, 21 l'acide acétique, noté HA, n'intervient pas

car pH < pK, - 1L (Fig. 21).
? 0<x <1 RP I H0% + OH — 2H,0, soit H 0% =e(i-x) et

pH = 1 - log (1. - %) ,@-

o x=2:RP.:HA + H,0 = A+ Hz0% ; sl HA est un acide faible (HA majoritaire)

~ pH= %.(px,, +pe}—» pH =2,9 (vérifie).

e lex<2:1RP.: HA + OH™ — A™ + H,0.

X -4
pHm4,B+Iag2 = , (HA/AD .

Domaire de Henderson soit @

§i x = 1,5 on retrouve
pH = pK, = 4,8,
¢ x=2:RP.:
A+ Ha0 5 HA + OHS,
A~ est nécessairement una

hase faible car pH > 7 >>
P, + 1 — pH =89,

° x»>2:

excés OH- et HZO/@ .

Le graphe apparait sur ia
Fig, 22. )

La 1'® équivalence (pH, =
2,8) sera détectée par le
beu de thymol {pi; = 2) et
la 2° par I'hélianthine, Seule
ia 2° sera précise,

pH 4

SOLUTION TAMPONS

9. Tampon phosphate

On désire réaliser une solution tarmnponnée & pH = 7,0. Quelle quantité de

¢ soude {celle-ci est concentrée) faut-if ajouter & un litre d'acide phosphorigue
" H3P0, 2 1 mol L1, Caleuler le pouvoir tarapon de la solution ainsi obtenue.

UEGPO,:  pK =22 pK,=72 pK, 12,3
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Dosages acido:basiéu_e;

$ Le mitleyr tamponné & pH = 7,0 st obtenu a

I'aide du couple acidobasique (Fig. 23) : Ha0g HPO}~

H,PO;/HPOZ" (deuxiéme domaine de Ia = pH

courbe de titrage de H PO, par NaOH). 7.2

Dans ce domaine {1 < x « %), le pH est .

donné par § Fig. 23
pH =7,2 + log : Z= couple HoPO3/HPOF".

Avec pH = 7,0 on trouve x = 1,39,
Done, & une mole de H;P0, on ajoute 1,39 mole de soude.
Le pouvolr tampon est déflnl par

t=""B avecdc, = ¢ dxet c=1mol L,
dpH & :

. .
-4
Le pH est donné par .p}-}:?,z-klogm:l:ﬂz-}iag; .
FLALF] -
On caleule f’fﬂ= 1 1 + i = i i ,
dx 2,30 x-1 2-x 2,30 (x ~2)2-x)

doii:  t=2,30c{x—1){2~ x), avec x = 1,39, soit ; = 0,547 mol L.

10. Tampon acétate

On veut préparer une solution tampon 2 pH = 5,0, Quels volumes d'acétate de
sodium a 0,2 mot L1 et d’acide chlorhydrigue 2 0,1 mo} L™} faut-il mélanger
pour obtenir un litre de tampon. _

K, = 4,8 pour CH;C0,H/CH;CO3. .

Calculer le pouvoir tampon.

i
|
1
1

¢ I "
4 Soit Hy0" { * et A“{ 2 CHCOH CH3C0;
. Vi Vo s pH
. 4,8
les caractéristiques de 'acide fort et la
base acétate notée A~ Fig. 24
i s¢ produit fa R.P, avec lo bilan correspondant : )
H 0" + A" > H0 ¢ AH
€ vy oy ¥y ' 0
0 CpVp— 6y ¥y Cq ¥y
AT Cav
Par ailteurs, pH = 4,8 +log [[l»TAi =4,8 +log (wgimv—z— .-1]_
on déduit £2¥2 -2 585 - Y2 ~3,292.
‘ ey vy

Vi = 0,435 L,

m1i HE DT
Comme, par. ailleurs, v, + v, , on galeule { v, = 0,564 L.

Le pouveir tampon se calcule comme dans 'exercice précédent : ¢ = 2,30 e x (1.~ x)

t
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

{c = [HAJ+IA™]= —2Y2 . = 0,413 motLt,
¥y + V-

avec - 1oz
X Bl =, 387 {proportion d'acide ajouté par rapport 3 ls
CaVy

quantité initiale, o, v, de base). £ = 0,0617 mof L%,

Gn constate que le pouvelr tampon est plus faible que dans l'exevcice précédent
parce que la soluilion est moins concenirée.

o Préparation d'un tampon

% On dispose d'une sclution d'acide éthanmque CH,COOH 2 mol L1, d'une
= solution de potasse KOH 2,5 mol L™ et d'eau dlsttliée Comment prépareriez-
i+ vous 5 L d'un tampon vérifiant :

pH =45 et [CH,CO0H] + [CH;C00"] = 0,3 mol L1

¢ Donnée : ?PK, (CH,COOH/CH,C007) = 4,8
¢ Cet exercice différe du précédent par le vile de Feau distifide,
[CHZC007]
[CH3CO0H]
[CH,C007] = 0,5 [CH,CO0H].
¢ La condition : [CH,CO00H] + [CH,C007] = 6,3 mot Lt conduit & :
1,5 [CH;CO0H] = 0,3 = [CH,C00H] = 0,2 mol L' et [CH,0007] = 6,4 mol L%

s Le pH imposé suppose : 4,5=4,8 +log , Soit 1

Ces concentrations sont celles du mélange a Féquilibre ce qui conduit & mélanger ©
vy (k) de CH,CO00H 2 mal L, ¥, {1} de KOH 2,5 mol L et Vg = 58— ¥y — v, {L} d'eau
distillée.

2vy ~2,5v,

5
= Vo = 0,20k ;v3 =0,7T5 L.
2,5v, 2 =
5

[CKCO0H]=0,2 =

[CHZC00™]=0,4 =

Il faut done compléter par 4,05 L d’eau distillée,

o Tampon et pseudotampon

On titre NH *+ CF (e, = 0,1 mol L, v, = 10 mL) par la soude étalon {¢, =
1 mol L), On rappeHe pK, (NH,* /NH3) 9,2.

a) Ltablir rapidement le graphe pH = flx) avec x = ;mv“

e
b) Exprimer le pouvoir tampon B de la sclution au voisinage de x = 0,5 et au
voisinage de x = 2,
i ¢) Comparer ces pouvoirs tampons.
& a) Remarquoens que la dilufion est négligeable : e, >> ¢, Contentons-nous de rappe-
ler les expressions pour x <4 et x> 4.
e Qayai: NHY + O — MNH; + H,0
EF. €, {1-x) T, X

o (/).

pil = plh 4 + log




Dasuges acidobasiques

Mn-c (x_.j_). !
ve+y ° _ :

pH =14 - pe, +log(x-1) , {H0/0H-).

b) Au volsinage de x = 0,5, #§ s’agit d'un tampon de Henderson :
L BChace dfe,x]
B 2 diinx~ln@d -]
2,3

o x> 1:excés de OH", couple H;0/0H, [OH =

=2,3e,x{ - x).

Nous obtenons  PBrax = 2,3%& =0,0575 motL™d u;} pour x =0,5.
Au voisinage de x = 2, il s'agit d’un pseudotampon trés basique :
Bum d Eca {X "‘1}]

i =2,3¢,(x~1).
———din{x ~1)
2.3

Nous obtenons ﬂ;mx =2,8 ¢, =0,23 mol e u;ﬁ pour X = 2.

¢) Le 2" tampon est plus efficace que le premier vis-&-vis des ajouts d'acides ou de
bases (Brax = 4Pmayx) mals il n'est que partiel car

— trés sensible a la dllution, :
— valable seulement pour les pH trés basiques. i

INDICATEURS COLORES

e Titrage avec indicateurs colorés

On titre v, = 10 mL d'un mélange d'acide sulfureux H,50; {¢;) et d'acide sul- ;
furigue HDSO4 (¢,) par la soude étalon 0,1 mol L. Si Yon utilise ke rouge de :
méthyle, fe virage a lieu pour 5,3 mL. Si Fon utilise la phénolphtaléine, le

virage a Heu pour 7,3 mL. Déterminer ¢, et ¢, sachant que :

H,S0, : pK, = 1,8 pK, = 7,2. H,S0, : 1% acidité forte ; pKy= 2.

Rouge de méthyle : pXy = 5,2, Phénolphtaléine : pKI= 9.

¢ Superposons aux D.P. les - 2-
zones de virage des indi- | HpS03 | 2 HS03 503 .
cateurs colords : Fig. 25. {} 1,8 . 7,2 1‘4 pH
= A la fin du virage du HSO; s0F '
R.M., nous avons titré
les deux acidités de 472 6|2 g 10
H.,50, et la premiére aci- . Fig. 25
dité de H,50; puisque R.M. Ph Ph g
pH < pHy ~ 1.

Nous avons : (g +203)V, =€, Ve, 50it10y +263 = 0,053molL ™,

OH™
o A Ia fin du virage de la phénolphtaléine, nous avons fini de titrer la 2¢ acidité de

H,$0.,.
2505 61 Vo =0 (Vez “ Ve Y - soit: €4 = 0,02 mol L,

On en déduit : ¢, =1,651072 moi L,

PROBLEMES DE SYNTHESE (Apport informatique)

Se reporter chapitre 29, problemes IT, IIL, IV, V.
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CHAPITRE 24
MP, PC, PY, PSI
Bio, Véto

Caractéristiques d'un complexa
Etude guantitative
Courbe de dosage complexométrigue

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. OCaractéristicues d'un complexe

ion central méiallique

° Edifice polyatomique A :\ coordination de ligand
(n, indice de coordination)

@ Figands : molécules neutres ou anions ayant un doublet libre.

2. Etude guantitative

@ Lois d'action de masse :

- constante de dissociation

PourC2A+1 —

e

- complexes successifs

- constantes de dissociation successives

K., EM], Koy oo Kl_:_é.]f:l_

(AL, ]
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Réactions de eomplexation |

- constante globale de stabilité

AL i
By = { ﬂ:,l,,, - By =
{a][L] KKz .- K,
@ Domaines de prédominance :
C A
~ un seul complexe : Fig. 1 e
: Fig. 1 PKp oL
: - AL, AL A

~ complexes successifs : Fig. 2 o

Fig. 2 4.9} Ky pL

@ Relations quantitatives :
- complexe stable : pL = —%{pKD +pe).sipl<pKy
— miélange C; et A, au point équivalent :

1
pL= g{pK; + K3

e Influence du p¥ : siligand basique ~» complexe détruit par acidification.

3. Courbe de dosage complexométrigue
@ Choix d'un exemple : 10 mL Ca?* 2 0,1 mol L1 dosé par TED.T.A. Y+ 2

0,1 mol L1 — complexe Cay? (pKy = 10,6). Choix de la variable x= ;15« , BVEC
’ . ]

CoVe

v, = 10 mL, Onpose ¢=
€ P Yy + ¥

o Firudep¥ =f(x):
O<x<1:

R.P.: Cat & ¥4 —» CaYe

Cayi- ‘ Ca2+

oo

10,6 pY

% L. : : 15: .
¥=10,6 +1og =% § Gay?ica?d '

Fig. 3

x=1:RP.: Ca¥? 2 Ca® + Y& o pY = (pKy + pc) — pY = 6,0, '

x>1:excésde Y — | pY=pe-log(x~1)

La Fig. 3 montre T'aliure de la courbe p¥ = flx).
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BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifide,
0 : absence de véponse, ou
réponse exacte non justifiée,
-I : réponse fausse.

NOTE sur 10 ¢ cvovueieiiinirainnns

AUTC-CONTROLE

@ Répondez a ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelgues
lignes la réponse.

¢ Caractéristiques d'un complexe

1. L'ion sulfate SOZ- est un complexe du soufre.

2. Unligand peut échanger plusieurs liaisons avec Iion métallique.

¢ Etude quantitative

[£3]

. Un complexe stable a une grande constante de stabilité.

6. Le pL d'un compiexe stable se calcude comme le pH d'un acide faibie.
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Reéactions de complexation

7. Pour un complexe AL (log B; = 3,4), on mesure pL = 3, donc le complexe 2
est stable.

8. Le complexe Al(OH); est stable en milieu basique.

® Dosage complexométrique

9. La définition de Féquivalence, en complexométrie, suppose que le com-
plexe formé soit trés stable.

10. Le tracé de ta courbe pY = f(x) peut se faire grice au pHmétre avec
oY = ~log (Y+), Y4~ gtant un ligand.

Réponses

1. Non, car'atome central n'est pas métallique et les coordinais 02" ne peuvent
exister en solution aqueuse : 50 4?”“ est un loh polyatomique.

2. Ou, st celui-cl dispose de plusleurs doublets libres (il faut malgré tout que
ceux-ci soient suffisamment éloignés).

3. Oui, la stabilité d'un complexe augmente avec la valeur de la constanie de
stabilité (ou de formation).

4. Non, carpK=7->X=2077; i! s'agit de la constante de dissociation ou K.

5, Non, pourles grandes valewrs de pl, donc les faibles concentrations en ligand,
¢'est Paccepteur qui est majoritaire.

6. Oui, Cun complexe stable est peu dissocié : analogie avec un aclde faible.

7. Non, car sile complexe était stable, on serait dans le domaine de majorité du
complexe solt pl. < 3,4 — 1 = 2,4, ce qui n’est pas le cas.

8. Oui, car i’acidiﬁication détruit fe complexe : AHOH); + 4H* — AP 4 4H,0.

9. NMon, la notion d'équivalence n'est pas Hée & la quantitativitd de la réaction &
laguelle en Papplique. ‘

10. Non, car il faut une électrode indicatrice de {Y*] associée & une électrode de
référence.
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.+ k. Complexe coloré

¥ Les ions Fe3* donnent avec }
& Fe(SCN)2* (log 9 = 2,1}, Sachant que la coloration roug
*1= 10735 mol L1 et que [Fe?+]

EXERCICES ET PROBLEMES

CALCUL DE CONCENTRATIONS

- tir de [Fe(SCN)

‘ien thiocyanate SCN- le complexe rouge

% conecentration de SCN™ lorsqu'il v a apparition de ?a couleur,

@ Falsons un bilan sur fa RP.

Fel®* Fe(SCN)2*
0,04, 0
0,61 ¢ €
avec g = 10795 mot L1,
On a dene :
£

g

On calcule done :

T (8,01 -c)e-¢) - 0,01(c—z)

ycare << 0,04

c =e+——m§'—-~m~>c =5 87 167% mol .

G018

¢ est perceptible 4 par-
= 0,01 mol L%, calcuier la



Réactions de complexation

+ 2. Formation de I'ion diammineargent

Soit le complexe Ag(NH,}3 (log B, = 7,2). A 10 mL de AgNO; 2 0,1 mol L“i, on
ajoute NH; 2 1 mol L%, Ealoulef le volume de NH; a l'équivalence, puis les
différentes concentrations.

4 Lla réaction de complexation s’écrit (avec L = NiH;) :

Agt+ 2L - Agl} |

o (L.
A Péquivalence : n{Ag*}= P—%lﬁ = A(l) = 2 mmel —> v= 2 mi.

La complexation étant totale, [AgL§]=0,083 molL""  (dilution non négligeable).

Par alileurs, if revient au méme de partir du complexe seu_l.
soit : Aghy [ Agt + 2L avec [Agt) = % L. -

. lAgte] {Ag»r]am[AgL;]:O,OSB

TR ET TS

[AgT1=1,1. 10 moll*
{NH3T=2,2 302 motL~t

-5

«» ¢ Formation globale d’'un complexe
On mélange 10 mL d'une solution de nitrate de cadmium Cd(NG;}, (0,1 mol
-1y et 90 mkL d'une solution d'ammoniac NH,(0,1 mol L1, Déterminer les
# concentrations & l'équilibre en supposant que C’H(N}Is)f* est le seul complexe
# formé. On donne log B, = 6,8 ; pK,(NH}) = 9,2.
% On considére que MH, est une base faible {(espéce majoritaire si pH = 10,2). L’équl-
libre de complexation n'est pas perturhé par Ia basicité.

CP* + 4NH; S CA(NHgF* B, = 1058
ElL:
1 10 80
== 0,3 -—0,1 .
100 A 100 '
0,04 0,03
E.F.: ] 0,05 0,01

La véaction a 6té supposée fofale et vu l'excés de NH,, :

[Cd3*], = 0,04 ~ [Cd (NH)Z* 1.

On déduit s de g = — o = o= [Cd**] = 2,5410 ol
£(0,05)

Cn vérifie que pour une telle concentration de NH, & I'équilibre, la base est faible :

gOH = g—(pﬂg + pe)= 3,05 = pH =10,95 ~ 11,0 (domaine de majorité do NH;).
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

.+ DOMAINES DE PREDOMINANCE

3. Complexes de Cu?* avec Vion tartrate

' L'ion Cu’* donne avec Vion tartrate noté T2 les différents complexes
= Cqu(”“U” dont les constantes de formation valent :

" 1 2 3 4
og B, 32 5,1 4,8 65

. Déterminer les D.P. des différents complexes (axe gradué en pT = - log [T2-).
# Que constate-t-on pour CuT§ ?

€ Caleulons les différents PK; (les charges des complexes ne sont pas notées pour
shmplifier " écriture) :
CuT/Cu : pK, = log f3; = 3,2.
CuT,/CuT : log B, = pi + pKy > pK, = log B, — log By = 1,9. .
CuT,/CuT, : log By = gl + ply + pilg > pH; = log By ~ l0g B, =~ 0,3,
Cul,/Cuty :log By = iy + piy + P + pK, — P, = log B, ~ log By = 1,7,
Falsons donc apparaitre les différents

@. oty | cur { Cute D.P.{Fig. 4).
™  On constate gue Cu¥., donneur du
~0,3 L7 1,9 3.2 PT  couple CuT,/CuT, a un omalne disjoint

CuT de <CuT,, accepteur du coupie
4 tf.)u‘i’,!,,/{:l.l'i’-’3 1 il y a donc dismutation et
ce complexe n'exlste pas. On passe
directement de CuT, 2 CuT,. i faut dons
caleuler fa constante de dissociation.

Fig. 4
N B2 - it pr=22 20,7 sifeut,)=1C
CuT, 7 CuT, + 27, K:B-;wpﬂml,f} s0lt memé-m y7 8l [Cu¥,] = [CuT,]. On
dédult les D.P, définitifs (Fig. 5).

CuT,;;‘ CuTy 1 CuT i Cul+

Rom

Fig. 5 0,7 19 3.2 7T

7e Complexation compétitive

. Soit [Fe3*]y = [Ba®*], = 0,01 mol L. On ajoute de PE.D.T.A. noté Y+ On
donne les constantes de dissociation des complexes FeY~(pK,; = 20) et BaY?"
| (pKy = 7,5}, Calculer les diverses concentrations 4 Féquilibre pour:

a) [Y*1, = 5 1072 mol L1,
4 B [Y*] = 1,5 102 mol 1L,
¢ a) Y%~ étant en défaut par rapport aux lons

Ky ey I métalliques, seul se formera le complexe e
) - plus stable {Fig. 6).

Bay2 j Py Y
20 Fig. 6

RP. Fe®* 4+ Y& & FeY- K= i:— = 10%20
d

ELl 102? 5193
EF. 51073 5 103
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Réactions de complexation

On a désormais I'équivalent d'un tampon de Henderson (tampon en Y+ !

3+
p‘(:pKdHag[[:e ]mpxa=gg.

On vérifie que pour un tel pY (Fig. 8), on est dans le domaine de majorité de Ba2*,
{Ba?*] ~ 0,01 mol L1,
s} Désormais, H v a deux réactions de complexation successives :

i
RP,. Fedt ¢+ ¥4 2 Fev- = 1020
d
EF. - 510° 102
RP, Ba® &+ Y& Bay2 K= i—‘%— = 1075
o

El 107 5103
EF. 5403 5103

On obtient désommais pY = pl’; = 7,5 et 'on vérifie au niveau des D.P. gue nous
sommes bien dan_s le domaine de majorité des espéces en équilibre,

pH ET STABILITE DE COMPLEXES
4. Effet d'un acide sur Ag(NH,)j

Dans 1 L d’eau, on ajoute sans variation de volume 1 mol de AgNO; et 2 mol
de NH;. Pour Ag(NH,); : log B, = 7,2.

a} Calculer les différentes concentrations.

b) On ajoute de l'acide nitrique HNO, concentré. Que se passe-t-il ? Pour quel
pH le complexe aura-t-il disparu & 99 %, c'est-a-dire que [Ag(NH,)F] =
0,01 mol L. Caleuler la quantité dacide ajouté.

pEK, = 9,2 pour NH}/NH,.

¢ @).0n est exactement au point équivalent de Ia réaction N
de complexation : : . Agls Agt

Agt + 2L 2 Agld, aves L = NH,. 3.6 ;1
Fig. 7

On catcule les concentrations & Péquilibre en supposant Iz réaction totale:

[ag*]=2,510mon? ; [AgLs]=1,0mollt et [£]=5,0 10 mall ™.

soit pl. = 2,3 (doméine de majorité de Agl] : Fig. 7).

b) L'acide fort H,0* réagit avec NH; : L + H, o ﬁ LH* + H,0 ce qui entraine la des-
truction du complexe.

“LaR.P. s'gcrit: Agly + 2 H 0% 2 Ag* + 2 LH* + 2 H,0
wAvec [AgLE] = 1077 mot L et [Ag*] = 0,99 mol L1 on calcule [L] 2 partir de
__lagti]
[Ag*HLP
t.a R.P. montre que [LH"] = 2[Ag*] = 1,98 mol L2,

» &e qui donne [L] = 2,52 1075 mol L1 (pl = 4,6).
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

On déduit facilement le pH :

pH =9,2 + f&g [L]

[1H']

~pH=4,3.

La R.P. montre également qu'il faut AM,0% par LH* formé : on a donc ajouts
1,98 mol de HNO,.

5. Stabilité de Cu{NH,)Z?*
i Soit le complexe Cu{NH;)2* (log By = 12) 20,1 mol L1

Quelle condition doit vérifier le pH de Ia solution pour que le complexe soit
détruit & moins de 0,1 % ?

pE, = 9,2 pour NI,

& Sait fe complexe CulZ* & 0,1 mol L%, Caleulons les différentes concentrations. On
pose toujours L = NH,.

Culf* ZCu?t s dlet _[eul?]

feu® iy
On prend [CulZ*] = 0,1 mo! Lt {complexe tvés stable) et [Cu?T]= it

4 &
On calcule
2+
feu?* P = 9] reu?*)2 8,3 10 motr
4" By

Pour une telle concentration, le complexe est déja détruit 3 plus de 0,2 % {car 0,2 %
de 0,4 -» 107% mol L),

Si V'on veut satisfaire la condition, if faut donc ajouter NH; de fagon & réaliser
[Cu?¥] = 10~% mol L2 — [L] = 5,62 2073 mol L1 (conire 3,32 1073 mol LT avec ts
complexe seul).

8i NH, est une base faible {(pH = 10,2), on calcule pOHx}w(pKB ~a~pL) , soit
pH = 10,5 (hypothése véridée). 2

Conclusion : pour réaliser la condition, on ajoute NH; jusqu’a pH = 10,5,

* Complexes successifs et acidité

i L'aminoacétate ou glycocolle G~ forme avec les ions cuivrique Cu?* deux
comple:g%s de constante de formation successives : CuG* K, = 1083 et CuG,
- K, = 1097,

- a) Donner les valeurs de B, et B, (ctes de formation globales).

" b) On dispose de G~ 0,1 mol L1 + Cu?* 0,1 mol L1 2 Fétat initial. Sachant
i que 'aminoacétate est dibasique (H,G*HG pK, = 2,5 ¢t HG/G™ Py, = 9,7,
S quelle est la valeur limite de pH en dzessous de laquelle il n'y 2 pas plus de 1 %
+ du Cu?* compleké ?

& a) A partir dos équitibres suecessifs ;

Cu?t + @ = Cust K, = 1083

Cul* + G T Cull, K, = 1069
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Réactions de complexation

on déduii les constantes de formation giohales ¢

By =Ky

etCu?* + 26" = CuG, B, = KK, = 10152

On se donne les diagrammes de prédominance acidobasigue (Fig. 8) et dorneur-
accepteur de ligand (Fig. 9).

HyGr

HG ’ G- CL&sz CuGr l Cu+

o P

Fig. 8 A5 9.7 pH 6,9 8 3 pG Fig. @
B} Lorsque le pH diminue, {a concentration en & d:mmue ce qu: provogue la disso-
ciatlon des complexes.

On veut :

99 . . - -
(G2 Lo =250 cu>t], =107 moll ™,

et donc [CuG*] + [CuG,] = 10°% mol 1L,

» Puisque Cu?* est I'espéce majoritaire (pG > 9,3), le compiexe est sous forme
CuG* (minoritaire ; CuG,, étant ultraminoritaire).

e’

[Cu* =10 molt™ = oG = log Ky +;ugI o =10,3.

C’est bien le domaine attendu.

= {i en résulte que le glycocolle, comme [&7] = 107193, est majoritalrement sous
forme H,G* ou HG : '

[67]p = 0,1 = [GH] + [HG] + [&]
En supposant un milieu trés acide, HZG* majoritalre, il vient :
_feTjn® 3079042

[GHS] = 0,1 et K K -
2 ArA2 Tho et 40

— pH ~ 1,5.
C’est bien le domaine de majorité de GHJ (hypothése vérifiée).

DOSAGE COMPLEXOMETRIQUE

6. Ftude d'un complexe de A3+

A 100 mL de nitrate d’aluminium Al(NO,), & 0,1 mol L“l, on ajoute A Yaide
d'une burette de Poxalate de sodium Na é %) 4 ! mol L L'on oxalate noté
A%, donne avec Al**, le complexe AlAS~ %log B=13).

Eradier et tracer pA =~ log[A%"] = flv), v étant le volume d'oxalate ajouté.

: On néglige leffet de dilution.
@ La réaction de complexa’tion s’éerit :
AI3“‘ +3A* AIA;,,
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

v, X1

;oo ary _ N(A%")
A "équivalence, n{AlI°") = ——" 5100 x 0,1 = — Vo =30 mi.
3

Pour v < 30 mil, faisons un bilan de matiére {en mmotl} :
AP + 3 A% - AlA

10 ¥ L]
10.% Y
3 3

[A1AF"]
[Ala+ j a:-l

-
A 4,33 -2 3 /AP
pA= 4,33~ Tlog o § (aing /Al

Pour v = 30 mL, oh est a I'équivalence et [Als""] £ gm, [Alﬂg‘} =0,%
d’ot pA = 3,38.

Par ailleurs, B = avee a = [A%] et Pon ealcule :

v-30
100

Pourv>30ml, ity a un excés de A saw et

ph =2 -log{v-30) F,excés AZ"

Calculons quelques valears :

v| 14 20 15 20 28 3
ph | 4,82 4,45 4,33 4,23 384 2

Alalials

4r On trace (Fig, 10) aisément fe graphe
correspondant.
24 {ph n’est pas définl pour v = 0}.

10 20 30 ¢ v Fig. 10

7. Formation de deux complexes

# On dose 20 mL d'une solution contenant les ions Ca?* et Ba2* a la méme
concentration de 0,1 mol L~} par de YED.T.A. (¥Y+) 2 0,1 mol L1, Btudier et

tracer pY = f{x).
% Ondonne: CaY% : pKp, = 10,6 et BaY>" 1 pKp, = 7,8.

L] Soit les D.P. des deux complexes : Fig, 41
'
78 8y l . - Pour chaque équivaience, v, = 20 ml.

Ba¥?~ | |Ba?r 10.6 PY  prenons comme variable, x = gm,
Fig. 11 Y
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Réactions de complexation

i
On va considérer gue les deux complexes sont formés successivement et sépayé- {

ment, le premier formé étant Cay?2-,
s 0<x«d:RP,. 1 Ca** 4+ Y& 5 Cay?-

Sl x) ex, avec ¢ = Lo¥0_
vy +¥
On déduit facilement
P 1 2 24
pY = 10,86 +log ,{Qa¥<"/Ca“*,
o x=d: AP.: Ca¥? + Ba?* 2 Ca* + Bav?~ pY = %{pﬂl & Py) = 9,2

pY = 9,2,

st <x<2: P, Ba® Y- 2 Bav?-
o{l~x") ex’avet X = x~1

— o Do
pY=7,8+Iog2 X ’
_ X -1

o x=2:R.P.: BaY?® 7 Ba® 4 Y&

pY=——{pK1+pc) avec g, =78et po= 148(c—f’6x§%) d’od pY = 4,6.

e x>2 :ily aun excés de ligand :
[¥41 = clx - 2} '
pY = pc - log (x - 2). 10 -

On peut déduire fe graphe pY = fx)
(Fig. 12) : tecture des pKD aux demi- B
équivatences.

exces Y-

B e e LT E T

T g oy

Fig. 12

o
4

o Titrage complexométrique ; réle du pH
On réalise un tampon depH =103 etony a]oute du nitrate de zinc de telle
sorte que {Zn? *o = ¢, = 0.1 mol L‘“I, v, = 100 mL.

On titre les ions zinc par FED.T.A. : Y““‘ {¢ = 0,05 mol L-1).

Le complexe ZnY?~ a pour pKy, : 16,3,

a) Ecrire la réaction du titrage et calculer sa constante d'équilibre.

b) Déterminer Ie volume v, de Y+ versé & Péquivalence puis les expressions
de pY =~ log [Y%] en fonction de v pour v < v,, v = v,, v > v, (ne pas oublier le
pH de travail, donc les diverses espéces sous 1esquelles existe 'E.D.T.A).




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

¥ PDonnées : H,Y tétraacide : pK| = 2,0, pK, = 2,7, pK; = 6,2 ; pK, = 10,3,
% ¢) Tracer la courbe p¥ = flv).

& @) On travaille en miliev tamponné & pM = 10,3 ce qui fait que Y4 existera dans le
milieu 4 chaque instant en quantité &quimolaire Y4, HY3~ (pH = pX,,).

On peut éerire simplement la réaction de titrage sous la forme :

zn?t pyie Bt o v2- g E{%"" =10103 = 2 107
b

mais en traduisant ensuite que Y4 réagit avec le tampon (KT/T") pour se iransfor-
mer & 50 % en HY3-

Yo 4 HT =2 HY® 2 T-

Bvey,: Y4 est consormmé dés son ajout et de mantdre totale :

{Zn‘”] =E0¥a 7Y o [mz"] =LY
Vgt v VotV
ana—} _
BY = pip -kiog-L— =16,3 +log Se Yo 7Y
[vaz‘“] ev

pY m1(:‘:,34—lcng—%(~,~(~:';:—"i avec ven mi.

Remarquons que dans co domaine 1 [Y4] = e= [HY3] << [ZRY?], et que c¢ & est
fixé par ie couple ZnY*/Zn2t,

° v=v, !a Péquivalence (v, = 200 ml), on a ajouté aulant de Y4 qu'it y avait de

Zn?*, La réaction a &té totale ; |l reste donc des traces e, en Zn2* et £, inltlalement

E -
en Y4~ qui se partage en —é‘l Y4 et HYS-,
On déduit o y2- €y Vo
K= [n L WV,  26,¥,

Cize?] Y| el tope e5(vg +v,)
& a

[v*] =Ee 2 ok, Sere. .. 91410 0morLt
e 2 2 Vo + ¥,

pYg~ 9,
e V>, © Zntt a été titré. L'ajout de Y¥ en excds se traduit par une transforma-

tion & 50 % sous forme HY3-

(o]0 5 0  2

2 2 vytv

pvzpf- ve2v, miys_logv-zoo_

2L vy +v 100 +v

¢} A I'side de quelgues points, on trace [a courbe pY = A v} : Fig, 13.
viml) | 10 50 100 150 198 200 202 250 300 400
(v/2) (v 2v)
Y 176 | 168 | 163 | 158 | 143 8 3,8 24 22 2
{p¥p)




Réactions de complexation

On retrouve Failure du titrage d'une base

faible par un acide fort avec Pinflexion a 3 7Y
1a demi-équivalence (mesure du pKy). InY2/Zn+
151
10+ i
y
S -4
A ) |

Fam
Fig.53 0 100 200 300 400

TRANSFORMATION DE COMPLEXE

8. Ditférents complexes de Pion Cu?*

A 100 mL de (31481\?03)2 4 0,1 mol L*! on ajoute 4 mL d'ammoniac aqueux,
NH;, & 10 mol L}, Interpréter le changement de couleur de la solution et cal-
culer I'état final.

A la solution ainsi obtenue, on ajoute 10 mL de Na;HY a2 1 mol L1 : on
observe un nouveau changement de couleur. Que s'est-il passé ? Calculer
I'état final.

On donne Cu(NHQ}* (log By = 12,6) et Cu¥? (log p = 19).

& On passe de 12 solution bleue clair (Cu2*) au bleu céleste, Cu(NH;)2* par suite de la
réaction de complexation :

Cu?* + 4 NHZ; — CufNH)F*
A100 % 0,4 = 10 mmo! de Cu2* on ajoute 4 x 10 = 40 mmol de MNH; : on est donc &
I'équivalence et Pon obtient 10 mmoel de complexe soit

e 12 10 4,
[Cu(NHs) 4*] = Tog = 0AmoIL™ (an néglige ta dilution).

L’ajout de HY®~ entraine Ia formation d'un nouveau complexe :
Cu(NH 2" + HY3™ 5 CuY?™ + NHJ + 3 MM,

Or on ajoute 10 mmol de HY® & 20 mmol de Cu(NH;)}2* ; on est encore au peint
équivalent et Fon obtient 10 mmal de CuY2, soit

{Cuvz} =0,4 molt™® (en Fait o n0

e 2 (3, 088 mol L),
- 100 +4+10

PROBLEMES DE SYNTHESE (apport informatique)

Se reporter chapitre 29, problémes HI, IV et V.




CHAPITRE 23

PC,
Bio, Véto

Le produit de solubilité
. La solubiliic
Courbe de dosage par précipitation

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

i, Le produit de solubilité
@ Définition :

~ solution saturde : AgCl 22 Ag* + CF

1
AgsPO, 23 Ag* + POF-
1

=[]

~{loi d'action de masse : K, = i Ag+]3 [PO%{]

e Condition de précipitation : Q = [Ag*] [CF] 2 K,
Q=[Ag'PIPOFI2K,

=E-1=]

ité

:[ci']z{K‘“.

Ag*}

2. La solub
@ Délmition :

~ composé newtre ! g = [Ag+

- cormposé basigue 1 $= = [POi“%IHPOﬁ“}mr{HzPO;] +[HsPO, )

" ; Y ral



Réactions de précipitation

& Facteurs de la solubilité :
- T': si dissolution endothermique, s~ avec T,

—ion commun ;5 » par effet d'ion commun,
- pH : solubilité d'un composé basique # milieu acide,
—complexe 1 5 7 par complexation du cation,
— autre précipitd 1 5 # si formation d'un autre précipité.

e Influence du pH sur la solubilité : exemple de CaCO;

2 =K, |14 " —sosipHw
R, TRK, ‘

On trace p8 = f(pH) d'aprés les D.P.

3. Dosage par précipitation
¢ Exemple : Ag* + CI~ — AgCl (pK; = 10).

1
e Etude pAg = f(x) : ajout de AgNO; dans KCl. On pose c=¢,
O<x<i:RP.:Ag"+ CI— AgCl 1
pAg = pK, — pe +log(l - ) ;‘

v,
Vg +V

x:i:pAg:%szmS

z>1: exces de Ag® _
pAg = pc-log (x-1),

La Fig. 1 montre la courbe pAg = f(x).

PAg

G Bl

Agh+cl = Agol
T

excés Ag”

0,3 0,5 ¢ 1 1,1 X Fig. 1
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EXERCICES EY PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

@ Indicateur de fin de réaction ;

~ ion chromate CrOF~ jaune donnant le précipité rouge brique Ag,Cr0, (pK; =
12) a 'équivalence.

- nécessité d'étre en milieu sensiblement neutre
- si milieu acide, Ag,CrO, ne se forme plus,

- si milieu basique, risque de Ag,0,

- application : dosage de Mohr (voir travaux pratiques),
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BAREME DE NOTATION
+1 :réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse,

NOTE sur 10 : coiviiiiveniionnnnn,

@ Répondexz 3 ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

@ Le produit de solubilité
1. Le produit de solubilité n'est défini que pour les composés ioniques.

2. Dans une solution contenant les ions Ag* et Cl°, on peut écrire
K, = [Ag"] [CF]

¢ La solubilité

3. La solubijlité augmente avec la température, donc la réaction de précipita-
tion est exothermigue. '

4. Lasolubilité du phosphate d'argent Ag,PO, augmente par ajout de phos-
phate de sodium Na,PQ,. -

5. L’ajout de Ag* & une solution de CI~ + I~ entraine d'abord la formation de
AgCl (pK, = 10); pK, = 16 pour Agl. '

AUTO-CONTROLE
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! EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

6. Un hydroxyde amphotere a un maximum de solubilité pour un pH inter-
médiaire.

7. Le précipité jaune de Agl (pK, = 16) se transforme en précipité blanc de

i
AgCl (pK = 10) par ajout de CI".

¢ Posage par précipitation

8. Le suivi du dosage argentométrique peut se faire avec deux élecirodes
plongeant dans la solution ; une électrode d'argent et une ECS.

9. La valeur de pKs peut éire déterminée avec précision au point d'équiva-

lence (pAg= %sz).

10. On peut doser séparément les ions de HCl : H* par pHmétrie et Cl~ par
potentiométrie (électrode d'argent).

Réponses

i. Non, e produit de solubilité est défini chaque fols qu'un soilde est en équiiibre
avec les entités qui fe constituent. Contre exemple : I, "“(__“” EZW.

2. Non, cette relation n'est applicable que si la solutlon est saturée, autrement
dit si celle-ci contlent le précipité blanc de AgCl.

1

3. Oul, car la réaction de dissolution est alers endothermigue et donc est faveri-
sée par une élévation de température.

4. Nom, c¢'est Pinverse qui se produit par suite de I'effet d’ion commumn Pof‘:".

5. Won, Ia condition {Ag*] [I] 2 10-18 est satisfaite avant [Ag*] [CI] = 10710 &
] et [CI7] sont dans le méme ordre de grandeur.

5. Mon, au contraire 1a solubilité est minimale, celle-ci étant maximale en milleu
fortement acide ou fortement bhasique.

7. Non, ce serait I'inverse {transformation AgCI + I7 — Agl + CIN).

1 1l
8. Mon, car PECS donnerait un précipité de AgCI (fons CI- de KCI) : il faut utiliser
H 3

un pont élecirochimigue ou une allonge avec une scolution Indifférente (NH NO, par
exemple).

9. Non, car & I'équivalence pAg varie rapidement : 'abscisse est déterminée avec
précision, mais pas l'ordonnée.

10. Oui, car la méthode de desage petentiométrique supprime Femplol de l'indica-
teur de fin de réaction (contrairement & la méthode de Mohy).



EXERCICES ET PROBLEMES

CONDITION DE PRECIPITATION

¢1. Formation de CaSQO,

Soit une solution de CaCl, 2 0,01 mol L. Quelle quantité de Na,S0; faut-il
ajouter 2 100 mL de solution pour observer le précipité de CaSQ, éJKS =4)7?

¢ Réactlon de précipitation : Ca?* + $03~ > Ca80,

La condition de précipitation s’écrit Q = [Ca®*] [S0Z7] = K.

Avec [CaZ*] = 0,04 mol L2, on calcule 1803'"] = Tﬁ;ﬁ]ﬁ ={,04. mol 2.
Ca :

soit 1 mmol de Na,50, pour 100 ml. de solutien.

» 2. Précipitation de 'hydroxyde ferrique

Soit une solution de FeCl; de concentration ¢, L'ion Fel! est un acide de pK :
2,2. Pour quelle valeur d”e ¢, le pH de la solution est-1] tel que FPhydroxyde
Fe{OH), (vK, = 38) commence juste A précipiter ? Calculer ce pH.

& L’acidité de Fé';; se traduit pag :
Fe(OHp)™ +H,0 7 FeOH*™ 4+ Hg0*

B
¢-h

e~h h h _')KA=
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Par zilleurs, en début de précipliation :

‘ 3 3
Fe®* + 3 OH~ — Fe(OH); — K= {Fe?‘*][oﬁ"-] w{gw- h)ﬁ,,gw_
: f

On déduit :
K3
KAK.; :"”Eq‘”‘““)pH:"spKe"pKA —Ms! Eﬂwl,s.

On calcule ¢ a partir de X, par exemple :

n* -
e=ht-———=2¢c=0,088 mol L,
A

SOLUBILITE

» © Diéfinitions du K et de la solubilité
d’'un composé ionique

# a) On mélange 0,1 mol de KI(s) et 0,08 mol de Ph{NO;),(s) dans 1 L d'eaw.

Quel est V'état final ?

b) On dissout Pbl,{s) dans 1 L d’eau. Quelle est sa solubilité ?

Donnée : pK_ (Fbl,) = 9.

it
& 2) A 'instant du mélange, {i], = 0,1 et [Ph2'] = 0,08 mol L1,
On vérifie que Q = {Ph2+], {1717 = 8 107 est supéreur & K, = 109, Il y aura précip
tation selon :
RP. PR+ 2 ..iotle Pbi, K= 2 _aem
— K,
El. 0,08 0,4
EF. 0,08 ¢
On dédoit [I7]= & du K, soit [F] = 1,83 20~ mof 172,
b} On a encore une solution saturée, mals [Pb®] et [ sont désormais kides par ta
disselution de Pbl,_(s) :
R.P. Phly, & Ph+ 21

8XCEs s 2s
Del = £(28)2 = 45°, on déduit 1a solubllité :
$= 6,3 10~ mol L.

/o Solubilité d’un composé moléculaire
i a) L'acide benzoigue PhCOOH g, (M = 122 g mol™1) a une solubilité massique

¢ dans l'ean pure de 3,3 g 171,
Déterminer son produit de solubilité :

PhCO,H = PhCO,H,, K

puis le pH de Ja solution saturée si pK, (PhCOZHag) = 4,2,

348



Réactions de précipitation

b) Le benzoate de sodium est au contraire trés scluble dans Ueau. On part de
PhCOO™ + Na* (C, = 0,5 mol L, v, = 100 mL) auquel on ajoute HCl concen-
tré. Quel est le pHDavant ajout, puls au début de précipitation ?

i Quelle estda masse du précipité recueilli par filiration a pH 4 ?

a) L'équilibre PhCOH = Phcozﬁaq permet de définiv le produit de sofubilité :
1 K, = [PhCO,H

Par contre Ia solubilité molaire est définie par :
s = [PhCO,H] + [PhCO3)

Dans Feau pure, "acide benzoique (acide fafble, pi, = 4,2} est mazjoritaire. On 2
done :

aq] ‘

§ ~ [PHCOH] = K,
La dognée.de la solubilité massique permet de caleuler K :

3,3
Ky = —— =0,027 =
8129 %

Le pH se déduit de la R.P. peu avancée (PhCO,H majeritaire) :
PhCO,H,, + H,0 = PhCO3+ H0"
EF. s-h-~s h b

pH=%(pKA +ps) = 2,9.

PhCO,H | PhCO;

42 oH
Fig. 2

On vérifie bien que pH < pK, ~ 1 (Fig. 2).
b) On part d’'une bhase faIbie_PhCOO“ 40,5 mol L%,
L’hypothése PRCOO™ majoritaire conduit a :

ponm%(pkﬂpco): 5,05 = pH, =8,95 = 9,0.

On védiie pH, > pK, + 1.
= L'ajout d’acide chlorhydrique se traduit par ;
RP. PhCOO™ +Hg0" — 0 oieooH +H0 K = Ki =10+h2,
A
Lorsque le produit de solubilité est atteint, il v a précipitation.
A la limite : [PhCO,H] = K, et {PhCO3] = €, - K,.
' C,-K,

£

Le pH se déduit de : pH = pHi, +log

¢ Si on continue a ajouter HCH, on provoque ta précipitation de n mol de Phcozii(s},
tandis que [PhCOH, | reste fixée & K.

Onauradpl=4: [PhCO;]: C, K .,.‘.?_' soit
L]

Co~Ky-—m
pH =4 = pK , +log _",__,,,Wm‘_'_o_ = 0= 0,0456 mol.
8

La masse de précipité recueillie est done : m = n M, soit
' m= 556 g.
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» 3. Solubilité de la magnésie

# La solubilité de Thydroxyde de magnésium Mg{OH), dans l'eau est de 9 mg
L1 a 18 °C et de 40 mg L1 3 100 °C. Calculer & ces deux températures le pro-
duit de solubilité. En déduire comment varie le pOH dune solution saturée en
fonction de la température.

Mg(OH), = 58,3 g mol,

¥ En solution saturée,
Mg(OH), = Mg2* + 2 OH avec K, = [Mg**] [OH 2.

La solubilité s est définie par :
2+ [OH-.] 3
s:[Mg ]xm-é-e Ks=4s.
Par ailleurs, s = —;——, si 1 est [a masse de Mg(OH), en solution {pour 1 L de sclution).

On calcule @
s = 4,54 10 mol L4 5T, = 201 K, solt K_ = 1,46 10731,
3 1 5y
5, % 6,86 10~ mol L% 3 T, = 373 K, soit K, = 1,29 10°°,

A partir de ia loi de Van't Hoff,

dinK, A H°
étant constant) : T2

, on déduit par intégration (A H°

A HC

Inf, =~ +ete.,

En utilisant K, sous la forme K, = %——]EOH”]Z, ana:
InK, = 3In[OH] —In 2 = — 6,9 pOH ~ In 2.

Finalement, on peut écrire pOH sous ia forme :
a
H=—+b.
po T

La connaissance de pOH = p{2s) pour les deux températures permet de calouler les
deux constantes a et b,

859

On trouve :
pOH = 5 +0,85 E

« 4. Solubilité du phosphate de baruym

' Le phosphate de baryum, Bay(P0,), est trés peu soluble dans l'eau
(®K, = 29,3). Par ailleurs, l'ion P64" est une base (pK, = 12,3 pour le couple
© HPOFPOF).

Calculer la solubilité de ce solide :

- a) Sans tenir compte de la basicité de POF".
' B) En en tenant compte. Conclusion.



Réactions de précipitation

% a) Notons A% I'ion phesphate POZ-.
Bagh, == 3 Ba®* + 2 A%
Tl
2+ 3
La solubilité s est donc égale 4: s = LB;%__} = %——}
On a done : [Ba?*] = 3s et {A%] = 2s.
L’expression du produit de solubilité :
Ks = [8321-}3 [A3~]2
conduit 4 K, = 108 s5 d'oll

K, T°
s=i—= - & =5,41 10"7 mol L2,
108

) Avec cette valeur, on calcule {A%] = 1,08 107° mo!

L (soit pec = 5,87) : si cette base est considérée HA- | A3
comme forte, p-DH pe ol pH = 8,03 et 'hypothése P
est bien vérifiée : pH < pKA - 1. A% se comporte 12,3 pH
ecomme une base forte (A3 est minoritaire). Il faut donc Fig. 3

raprendre le calcul car fa dlssolutlon donne donc Vion
HAZ" et non A3

La R.P. s’écrit :
Bagh,+ 2 Hy,0 == 3 Ba®* + 2HA% + 2 OH,

B

HAZ- stant I'espéce majoritaire du phosphore,

[Ba®'] [HA®T]_[OH]
3 2 2"
La constante K de la R.P. vaut K = K, K;;", avec- pi; = 1,7. On adone :

Cette fois~ci, &

s

2

K=432s7 - s=| BBl 5.8 0610 mol L,
432

A partir de s, on calcule [OH™] = 2s et pH = 9,25.

LU’hypothése est blen vérifiée : A%~ se comporte comme une base forte ot 'on
caonstate gue la solubilité a2 augmenta,

e Solubilité en systéme ouvert ou fermé
. Calculer la solubilité du sulfure d'argent Ag,S,.
a) Dans 'eau pure,

b) Dans une solution tamponnée 2 pH = 0, ol I'on fait barboter H,$ gazeux
usqu'a saturation (cela impose [H,S,/]1 = 0,1 mol L1,

Données : Ag,S 1 pK, = 49,2, H,8 :pK.)1 =7, pK, =13,
& a) li s"agit d'un sel trés peu soluble vu ia valeur du K, = = 40-49:2,

Dans ce cas, bien que 5% se comporie.comme une base forte vu sa tres faible
concentration, le pH sera imposé par Fautoprotolyse de l'eau.

!
i
H
!
1
i
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

On peut done postuler pH = 7, ce qui conduit
a [H,8] = [HE™] ot [8§27] ultraminoritaire

HS | HS ] g2- (Fig., 2).
7 13 ;;1 Fig. 4
D'aprés :
Ag,S == 2 Ag¥+ 8% K, = [Ag*)? [82]
S
puis $2° + H,0 € HS™ + OH~ Kg, = g‘f

K
et HS™ + H,0 = Hy,S + O~ Kp, = R—:—

[HS™ 1k is2" 1k
Ky = Kg = s
1 [H253 2

ST
Le bilan de matiére en sel dissous nous donne
[Ag*] = 25 et {52‘10 EX-ES E§?‘i + [HS™] + [M,5]

2
ol )

SOH !

K, =(2s)? G , avec =107,

Ky KKy

Gn obtlent :
&= 3,16 10715 ol L2,
On véitfie : [§% ]y = s << 109 mol L1 = pH = 7.
i) Le systéme est désormais ouvert : le barbotage de Has(g, empéche toui bilan de
matiére en sulture, mals donne par contre une concentration stationnaire en staq :
HaS g T HyS0 = [HpS,,] = 0,1 mol LA,
Dans ces conditions, les fons $2~ doivent vérifier I'équilibre :
K K

[s%7)= mh—}iﬁzsl.

soit [$27] = 10721 mol L1,
La solubilité de Ag,S s'en déduit ;
[Agt] = 25 et K_ = {29)?[877]
&= 3,97 10735 mel L1,

LES FACTEURS DE LA SCLUBILITE
- 5. Effet de HCI sur la solubilité de AgCl

. a) On préleve 950 cm? d'une solution agueuse saturée de AgCi & laquelle on
% ajoute 50 crn® d'une solution de HCL, § mol L1 Que se passe-t-il ? Calculer le
pH de la solution. Calculer la solubilité s de AgCl dans ces conditions.
# Caleuler la quantité de précipité formé.




]
ni

' b) La solublhté de AgCl augmente par addition de NH, par suite de

Dvantk = 5 102,

Réactions de précipitation

Ag® + 2NH, 2 Ag(NH )3, La solubilité de AgCl est propomonnelie a la quan-
ité de NH 2]outée par litre de solution. La constante de proportionnalité
Caleuler la constante de formation du cognplexe Ag(NHS3.

pE {AgCl) = 10.
a) Initialement, la solution étant satu_rée : [Ag"'] = [Ci”“] = \}k—s‘ =10 S mol L,

I’ajout de HCI va entrainer la r@action de précipitation par effet d’ion commun :
Ag* + OFF — AgCL
1
50
1000

tion, le volume de Facide passant de 50 a 1 000 em?) : — pH = 4,30.

Les lons H* w’étant pas consommés, [H' =1 X —— = 0,05 mol 1 {&fiet de dilu-

La solubifité est définie par s = [Ag*] (s = [CF) car {l y a eu ajout d'ions CI).

{CF] = [H*] = 0,05 mol L% : en effet, la réaction de précipitation consomme {rés
peu de CI- (moms de 1075 mol L-%). On déduit : .

5 =

$.=210"% mot 1.
ey ———————
Avant I'ajout de HCL, ny(Ag™} = 950 x 1075 = 9,5 1072 mmol.
Aprés I'ajout de HCL, n,(Ag*) = 1 000 x 2 1079 = 2 10~ mmol.
Pratiquement tout Fargent est précipité et on obtient 9,5 pmof de AgCl.

b} Ecrivons fa R.P, ¢
AgCl+2L 2 Ang + Cl, avec L = NHj.

1

Fi] 0 0
bitan
n-2s s 8§

La constante K de cette R.P. vaut : K = gK_, { étant la constante de formation du
complexe Agly. .
Onadone : _
52 52
T (n-2s2 " n?

si 2s << n et on refrouve s = kinavec kK= JE =0,08.
On dédult :

k2
{.’.mﬁm_ -+ log B=T7,4.

s

6. pH et solution saturée de AgCl

Soit une solution aqueuse saturée de AgCl. Calculer le pH de cette solution et
Ia concentration en Ag*. On ajoute HCI pour ajuster le pH & la valeur 2.
Calculer la nouvelle valeur de [Ag*]. Quelle quantité de HCl a-t-on ajoutée ?

pK(AgCl) = 10.




EBXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

% La R.JP. est Fautoprotolyse de Peatt, 2H,0 2 H 0% + OH- — pH = 7,0,

§i pH = 2, on a ajouté HC! avec [H,07] = [CI7] = 0,01 mol L% car les lons C1 venant
de AgCI sont négligeables devant ceux de Pacide chiorhydrigue.
gt j=te o Ko L4078 mor 1t

[©i"1 0,01

On a donc ajoutd 2072 mol de HCI par litre de solution saturée.

7. Solubilité et complexe

Dans 1 litre d’eau, on introduit 102 mole d’oxalate de calcium, noté CaA (pK
= 8,6). '

On ajoute, & volume constant, du nitrate ferrique. Les lons Fe?* donnent avec
A%~ le complexe FeAd~ (pKp, = 20).

Définir la solubilité s de l'oxalate.
Combien faut-il ajouter de Fe(NO;); pour solubiliser CaA.

Calculer, dans ces conditions, les concentrations des différentes espéces chi-
miques.

& il se produit :

Cah 2 Ca®* + A, puis Fe¥* + 3 A% 7 FeAd,

T
dottfaR.P.:
Cah + % Fe®* 2 ca®t +5§ FeAd 1K = ——5-;;73 =109 0,012,
— Kp)

- La solubilité s de 'oxalate s’écrit :
s = [Ca?*] = [A%] + 3[FeAd ]

~ A la limite, s = 0,0 mol L et on déduit [A?"] = 10758, donc tout A% se trouve
0,04
g

sous forme de complexe et [FeAg“’]

La constante de la R.P. &tant faible, tous les ions Fe®* ajoutés ne sont pas com-
plexés. On calcule @

[Caz”][FeAg;r/a
'[FeS*”Il/

i Le bilan des lons Fe3* est done ¢

K=

- [Fea"*} =2,06 207 mol L%,

[Fed*], = [Fe3*] + [FeA$"] = 5,4 2072 mol L%,
On ajoute donc 5,4 mmol de Fe(NG,), pour solubiliser Cal.
- Les concentrations ont déja été calculées :
[Ca2'] = 0,01 ; [A2] = 2,540 ; [FeAd ] = 3,3 407% ; [Fe®] = 2,1 1073
et [NO3] = 16,2 10 %mol 1%,




Réactions de précipitation

8. Formation et disparition d"un précipité

. Les ions mercurique Hg?* donnent avec les ions iodure I~ le précipité Hgl,
(VK = 28) et le cornplexe Heli~ (pK = 30).

A 10 mL d’une solution contenant Hg?", 102 mol L1, on ajoute une solution
de KT, 0,1 mol L1,

Pour quel volume v; de KI observe-t-on le précipité orangé de Hgl, ? Calculer
alors les concentrations de toutes les espices chimiques en solution ? Pour
quel volume v, de KI observe-t-on la disparition du précipité de Hgl, ?
% Calculer la concentration de toutes les espaces chimigues.

Lorsque Hgt, commence & précipiter, on peut négliger la concentration du complexe,
soit [Hg**] = 1072 mol L1, On calcule, d’aprés K_ = [Hg2*] [I"1? :

"] = 20~%3 mol LT, soit pt = 13,

Le volume v; de Kl ajouté est tel gue (v; << 10 mk) :

- < 13 . —15.
M= -t =10 soit vy =107 mi.
i 10 10 a—-
On calcule la concentration du complexe 3 -

[Hg tﬁ'} = %[ng* 111 =107 mot L™ (hypothése donc vérifice).

On peut commencer & tracer le DLP. (Fig. 5),
I'axe étant gradus en pl = - log(I). Hgld™ ‘ Hgl, Hg2+
4 -
Fig. 5 2,1 13 o1
Lorsque le précipité va disparaitre, nous faisons 'hypothése que tout le mercure se
trouve sous fa forme de complexe :

[Hg I?;‘“} =102 % , noté ¢.

10+ v,
Si on appelle i la concentration 4 cet instant de 'lodure :

04vy ,10%x10 0.1 (vz-4)

W p=i= .
10 +vp 10+ vy 10+ vy

2% 7.4
i
[H.—g::—]—— , il vient en éliminant [Hg?*] :

D'aprés K, = [Hg2*]F et K =

Ke L
i* === d'oi Péquation en v, :
5

2
0,4 (v, -4) 2 04 2
DeoehAE S ) IO T R -8 =0,1(10 + v3).
[ 10+ vy 0 10+ vy = (-4 ¢ 2)

v3-8,1 vy +165=0 = ¥y =52mL.

On vérifie qu’on ne pouvait négliger la dilution (5,2 devant 10). Au moment de la dis-
parition du précipité, les concentrations sont done :

c =[Mg lﬁ—] =6,610 2 molLt; j= [ ‘J =8,110" mot L't - pl=2,1.

[ng”] = ;’-‘ugm =1,51072% mol L%,
SN B e et it

|
!
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9. Solubilité de CaCO; en présence de CO, gaz
2L a) Soit une solution aqueuse de CO, surmontée par CO, gazeux sous la pres-
| sion de 1 bar. Caleuler le pH.
Vi b) Dans une telle solution, on dissout CaCO; jusqu’a saturation. On a tou-
. jours P = | bar. Calcuter le pH et la solubilité du calcaire.
© pK, = 8,3 pour CaCOj; et [CO,] = kP, avec k = 0,024 mol L parl,

 pour COZaq (pKy =64 etpK, = 10,2,

& a) €O, est un acide faible, et par ailleurs
@D [ HCO3 1 coi” [C0,] 9,024 mol -1, sous 1 bar, quel que
T soit le pH.
6,4 10,3 pH 1
pH = (K, + pe) = 4,0

Fig. 6
(hypothése vérifiée : Fig. 6).

b} U se produit : )
Cat0, ? Ca?* + COF-, puis COF™ + €O, + H,0 7 2 HCO3,

l

dof la R.P. :
CaC0, + €0, + H,0 72 Ca?* + 2 HCO; dont la constante K vaui ¢

PORLTLEREPT )
2
[Hcog]

La solublitté s du calcaire s'écrit : s = {caz*‘] =t

3 /3
4s ,ousx[ﬂ?—z—IT =5,7510" s =575103 mol L,

{Hco 5]

Le pH se calcule facilement : pH =86,4+log TCD ] avee [HCO3] = 25 et [CO,] =
2

0,024 mol L%,
pH = 6,1.

% © Solubilité et complexation

« Quelle quantité »n de NH, concentré faut-il ajouter 2 1 L d'une solution conte-
nant 10-% mol de CA(OHJ, pour observer la disparition totale du précipité ?

= Données : CA(OH), : pK, = 14, CA(NH)Z* :log By =7
¢ H s'agit de la dissimulation d’un jort dans un complexe.
En postulant gue Cd2* libre sera ultraminoritaive & Péquilibre, on peut utiliser fa R.P.

bilan :
CA{OH), + 4 NH; = CG(NH3)§+ +20H" Ko Py K = o7,



Réactions de précipitation

Cette réaction £iant peu avancée, il faudra un large excés de Nﬂa. Si on appelle n la
guantité ajoutée, on aura a Péquilibre (V = 11} :

[(NHzi=n-4 1073, [cﬁ(Nﬂ3}4*} =108, [OH]=2 5073,
On déduit » & la limite de disparition du précipiis :

10732103
10_7 ‘“(“'"‘"‘"‘““"'(g“{(_)"&—)-l— = 1 =0,451 mol.
n-—

" on vérifie : pH = 14 - pOH = 11,3 (domaine de NH;), et

[caty= &

£ =25 1077 mot £ << [cd (NH3)§+]'
[ow]

INFLUENCE DU pH SUR LA SOLUBILITE

10. Sclubilité de Yoxine
& L'oxine (notée HOx) de formule CoH;ON a un caractére amphotére :

HOx 2 Ox~ + H¥ K =10

H,0x* & HOx + HY pK) =5
De plus l'oxine est péu soluble dans I'eau : HOx ;> HOx, pX, = 3. Définir la

solubilité 5 de l'oxine. Ftudier et tracer ps = f{pH). Calculer le pH d'une solu-

& tion aqueuse saturée en oxine.

La solubifité s de I'oxine est égale & : s= [HZOX* 1+ [HOx] + [Ox7].
L loxln o poxs
* [HOX} ’ 2= {HP_OX]

’ SoitS“[HOX]( +1+K )
2 h

: h K
En solution saturée, [HOx] = K et: |8 =K (w +d+ 1) E
_ oK, i

5 est la somme de trois termes dont P'un sera ' _
prédominant dans chaque domaine de pH. HyOxt
{Fig. 7). A

t Ox-

Fig. 7 ‘5 10 PH

* pH<B:s= {Rzox*’} =I-(-s RE; = ps=-2+pH {ps=3 powr pH=5.

© 5<pH<10:s =[H0x]‘=K5 = ps=pK, =3.

° pH210:s =[Ox"‘] =H, i% = ps =13 -phH {ps =3 pour pH=120.

Le graphe (Fig. 8) montre que la solubilité est minimale pour & < pH < 40. Rappelons
gue cette étude suppose gue la solution est saturde.

HOx est un ampholyte : 2 HOx > H,0x" + Ox",

oH =1 (pity + o) =7,5.
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On vérifie gque OH™ est minori-

Bs § taire devant Ox~ et H,0x*
P S ([0x"] = [H,0x*] = 10-5.5
: et [OH] = 1078.5),
2 3 pH = 7,8
i
1 :
1
:
o2 5 10 PH Fig. 8

11. Solubilité de Vanikine

‘% Le pKy de Vaniline Ph - NH, vaut 9,4. L'aniline est peu soluble dans Yeau, soit
34 ﬂii. Etudier et tracer ps = f{pH), s étant la solubilité molaire.

C=12 N=14 H=1gmoll

. La solubilité est définie par s = [PhNHJ]] + [PhNH,] =
Ph - NH;3 @ [BH*] + [B] ent notant B 1a base aniiine,
"+ En solution saturée, B est majoritaire (Fig. 9, car le pH
4,6 pH : ;
s est basique done »» 5,8) soit
Fig. 9
BB ets=K,=0,0366 (s= % = % =0,0366 mol L)
1
soit pif_ = 1,44,
Pour le couple BRY /B, K, = iBlh =107%%, doir 5= [B}{:L + —h—-)
_[BHY] Hp

Si la solution est saturée, [B] =K et :

Gn envisage les deux cas !
o pH < p, = 4,6, s:{BH"‘]:KS%'— et ps=-3,2+pH {14
Lot A - A A Lot LR

o png{(A = 4,6, Sl=[B;=K5 et ps =41, 4.

p5h
Le graphe ps = fipH), ne présentant pas de
difficulte, est donné en fig, 10. En solution
saturée, le pH de Faniline pure vaut pH = 8,6

s R j (H d’une base faible). s
i

: Remargue : 'aniline devient totalement

0 frmnred o soluble en milieu acide, et on est limité

S48 pH  ensuite par {"approximation activité =
, concentration.

-3.2 Fig. 10



Réactions de précipitation

s Influence du pH ; hydroxyde amphotére

it L'hydroxyde de zinc participe aux deux équilibres :

Zn{0H), = Zn®* + 2 OH K, = 107164
N

In(OH), + 2 H,0 2 Zn0F + 2 H,0" K = 10°%

a) Bxprimer la solubilité s de Thydroxyde en fonction de h = [H;0*]. Quel pH
conduit & s minimale ?

b) On part d'une solution [Zn®*]y = 0,1 mol L1 2 pH 0, et on ajoute progressi-
i vement NaOH concentrée. Tracer la courbe ps = f(pH).

a) Lorsque fe précipiié existe, on peut éctire ©
5= [20%] 4 [Znog‘]

soit d’aprés 2
K, = {Zn?*J[OH™ I m{z:zz*}%g- ot K’:{Znoz"]hz

] ~29
5 =5—;—h2 +—K;2— =10%t8 42 +§9-é~w
K2 f ‘ h

o La solubilité est minimale si —°- =0 = g,
: . dpH dh

‘ 1.6 10729 '

21096 5 -2 =0 = pH_ =10,15~ 10,2,

Pad Z

On obtlent alors : 5, = 4,0 107 mot L™,
) Nous alions établir le D,P. des diverses espéces.
» Apparition du précipité Zn{OH),, selon :

Zn2* + 2 OH- — Zn(OH), | ()
T

Alalimite: [Zn?t]=0,1= E-g— = 0y =207,
Gy
_ pH, = 6,3.
e Disparition du précipité 2n milieu basigue selon :
K!

w2
Ko

Zn(OH), + 2 OH" &= Zn0Z™+ 2 H,0 — =107 (2

.
A 1a fimite ; [Znoz'] —01=2 o py=104,
hz

pH, = 14.

» Domaine d’existence du précipité : 6,3 < pH 5 14,

iG ~29

Daris ce cas : § =408 p? P
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1.0 ~29

Zn2* est prédominant i 10™%° 5% <=7 soit pH £10,15.

Dodl les D.P. ; Fig. 14.

o

702+ Wzmomzm////zi 0}

6,3 10,15 14 PpH
Fig. 11 Znt+ | znok

On peut alors exprimer aisément ps selon fe ph @

o pHs8,3 s=0Amol LY = ps=1;
11,6 , 2 i
e §,3<pH=10,185 52107 h = ps=-44,8 + 2pH 8.7
10-2° 8,7
» 10,15<spH<44 s~ = p5 =29 - 2pH
n? Al |
o pH2id s=0Amol Lt = ps=1.

Correction pour pH = 10,15 : c’est 1a que I'on

5
P X . sommet 'erreur maximale en négligeant
aATT T Zn2* dovant Zn0~ ou réciproguement.
En fait pH,, = 10,15 — ps_ = 8,4 (au lieu de
ps = 8,7).
5 B'od le graphe : Fig. 12.
Lz [ znom); \ znod
i
o 63 10,15 14 pH Fig 42

DOSAGE PAR PRECIPITATION

12. Formation de deux précipités

i Soit 10 mL d'une solution aqueuse de BaCl,, 107! mol L~ et CaCl,, 10! mol
L-1. On ajoute progressivement une solution de Na,S0,, 107! mol L-1. Pour
: quels volumes de Na,S0, observe-t-on la formation des précipités BaS0, et
i CaS0,. Etudier et tracer PS80, = ~log [SOE“} = flv), v étant le volume de
. Na,S0, ajouté.

 On donne pK, = 9,9 pour BaSO, et pK, = 4,6 pour CaS0,,




Réactions de précipitation

¢ Faisons apparditre les D.P. en négligeant fa dilution dans un premier temps (Fig. 13): ‘,f
’ -3.9 ’ ’ !
pour Bas0,, [Ba**} = 0,4 mel LY - [S02] = 10

— pS0, =8,9.

BaSO, I Bal+

Le calcul est le méme pour Vautre précipité. 3,6 o
o Les D.P. montrent que BaS0, précipite lo CaS0, |Ca2ze 89 P804
premier } si v, est le volume ajouté, ona: — Fig. 13

[sof;] =107%2 91 ;—3, car vy <<10ml - vy =1,26 10~ ml.

La précipitation a done lieu dés fa premlére goutte de Na,50, ajouts. '

= Lorsque CaS0, va précipiter, (50371 = 10%% mol L% denc [Ba®*] = 10-%3 mol L2
et tous les fons Ba2* ont 816 précipités ce qui nécessite un volsne vy = 10 mi de
Ma,50,. o

Posons X = 1% . Nous tenons compte désormals de la dilution.

o x = 0: pS0, n'est pas défini,
e0<x<l:RP. 1 Ba? 4 $0Z~ — BaS0, ,
o3~ x) 3 ;
{SO%‘] = _,,_;_(,31___ avec ¢ = 0,1-—3'9— :
c{l~x} 20+ v ;
P80, = pK,, - pc +log{d - x). |

- i
s Xmm:[soi }w[Ba“] at pSO, = 5"“51 =5,0. Ce résuitat n'est valable que

s1 CaS0, n’a pas encore précipité. Or la précipitation de Ca80, va se faire powr
1

x ~ 1, don¢ avec ; [Ca“] = é—é mot L™V et P304 = 3,3, La précipitation de Cas0,

a lieu aprés la premiére équivalence.
Pour x > 1, toujours dans I'hypothése ot CaS0, ne précipite pas, il y a un excés de

: i

$0F-, [80F-1 = e(x — 1) et p50O, = pe - log (x -~ 1) avec L soit :

pS0y, = 1,3 ~ log(x - 1), Lorsque CaS0, va pr_écipiier, ona:

550, =33 =4,3 ~ _iog (x - 1), soit : x =1,01.Cas0, précipite 1 % aprés le pre-
- mier point équivalent (v, = 16,4 mL}. '

° 1,015 x<2:RP.: CaZ* + 507 — CaS0,

e{l - x} X=d e
P80, = pK, - pe+log (2 - x)

o x=2:1Ca*" =507 1= pS0, =%p§(52 =2,3.

o x>2 :ilyaunexcés desoz‘:pS04zpcmlog(x~2).

On peut tracer ié graphe p50, = f{x) (Fig. 14).
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pS0, A Balt + SO?
89 Bas0,

R

-5 T E .

.
YD
»®

Fig. 14 0

13. Précipité et complexe
H Les ions Ag* se complexent avec les ions cyanure CN™ :
Ag(CN)3 2 Agt+ 2CN- pKp =21
On peut observer également le précipité de cyanure d'argent :
Ag(CN),Ag 2 Ag(CND3 + Ag* pK, = 11
Tl

On ajoute 2 100 mL de KCN, 10! mol L™, une solution de AgNO,, 10 molt L™
on ne tiendra pas compte de la variation de volume).

- Tiudier of tracer pAg = flv}, v étant le volume de AgNO, ajouté,
A la place de v, on pourra utiliser fe parametre x & condition de bien le défi-

€ On va d'abord observer 1a réaction de complexation {hypothése).
Ag* + 20N 2 Ag(CN);
La solution contenant 10 mmel de CN™, il faut 5 mmol de AgNO, soit 0,6 mL.

° O<v<yy =0,5ml :falsons un bitan sur kz réaction de complexation considérée

comine fotale.
Agt+2CN" 4 Ag(CN);

(mmal) 10y 10 ¢
10 - 20v i0v
d'od
10-20v - 10v
CN = i = 0,1~ 0,2V [A ON ]m-—m—mo,iv.
{ ] 100 ¥ ’ g{ )2 100

A partir de 'expression de Kp, on établit

(0,1 -0,2v)*

Ag = ZL + o
pAg 4 oAy

fen]

o o [Ag{CN);] =0,05mol L2,

o y=0,5mL: A8 ]=



Réactions de précipitation

©On calcule pAg = 7,6. J

Calculons le quotient de 1a réaction de précipitation :

Q = [Ag(CM)3] [Ag*] = 0,05 x 1078 = 1,28 10°? > K, donc la réaction de précipita-
tion a eu lieu : calculons le volume v'; correspondant. Si celle-ci se produit pour
v; voisin de 0,5 mi, ie complexe est totalement formé soit [Ag(CN);] = 0,05 mol Lt
ef:

K, = 0,05 [Ag"] — pAg = 9,7.

Comme vy < 0,5 ml, on peut utiliser Pexpression précédente de pAg :
0,4-0,2v,)? L ei-02 v 2
0,1, 0,1 vy

et V:'t = 0,8mi = v;.

=517

pAg =9, 7=24 +log

En falt la précipitation intervient a la 1'® équivalence : la formation du précipité per
met donc de détecter cette équivalence,

v 0,5 « v < 1L.ml : on observe donc fa réaction de précipitation :

Ag(CN); + Ag* - Ag(CN),Ag —]

(mmol} 5 410v' avec v' = v~ 0,5
' 5-10v 5 ‘
_1 5-106v d-v K 1010
D P A
[ 100 10 [Ag(CNE} B

pAg = 10 + log (1 ~ v}

. v=1ml:[Ag+}={Ag(CN)§]m\f§5— et pAg =5,5.

N 10(v-1) v-1
o y>1imi: excas de Agt i[Agt =" o gt
g el "0 °©
pAg = 1 ~log (v~ 1}
S v= 2 mi, pAg = 1.
On frace (Fig. 195) le graphe comes-  pag |
pondant. Ag(CN)fAg?

Agt + Ag(CNY;

0% s Sp
A !

5,5 A mm s

Fig. 15 ¢ 85 i v
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

o Titrage pHmétrigue de I'ion Mg?*

Courbe simnulée par ordinateur

" Soit MgCl, ¢, = 102 mol L1, v, = 100
“ mL plus guelques gouttes d'acide
- nitrique concentré de telle sorte que
[H;0%]y = ¢, = 1072 mol L%,

5 On réalise la simulation du titrage du
& mélange ;]mr de la souce concenirée ¢ =
7 1 mol 171, v, On obtient la courbe de
i titrage pH = flv) ci-contre : Fig. 16.

: a) Interpréter les trois portions succes-
sives de cette courbe.

" b) Fiablir les expressions de pH = f{v)
- pour':

=0, 0cvel,lcvedv>3mLl
Donnde : pK, {(Mg(OH),} = 10,8.
1

¢ a) La courbe simulée permet de reconnaitre

pH A2

< ¥

Fig. 46

o Une premiére portion correspondant au titrage de 'acide fort H,0% par la base

forte OH avec un fort saut de pH ;

o Une seconde portion cerrespondant au titrage de Mg?" conduisant au précipitd

Wig(OH).,, le pH varlant peu {sorte de pallet) ;
Tl

= Une troisiéme portion due au couple H,0/0H en axcés.

#)  v= 0 : H,0" Impose fe pH, soit pH = pe, = 2,
3 2]

totale

o 0<y<dmbiHg0" + O iy 2 Hy0.

kel encore le pH est imposé par les H 0% en exeds :

[H30+]2Mz comc;‘f_=co(1wy)

Vo +V

]

pH=2-log (3-v).

%
Remarque : v se confond avec x = — cary, =1 mk.

Ve
o 1= v<3ml: Mg + 2 OH - Mg(OH),

Das gue la 1 équivalence est atteinte, vu le fort saui de pH, le précipité apparait.

K

[Mgm]: comoz=;—i=10"8’8==>pﬁ= .

te pH est ators fixé pavle K,




Réactions de précipitation

2 _ 2}{5

et =
00(3 ~-¥)

1 i [4
=> pH :14-—5(’1“5)“5 log ma‘lm(a« V)

pH = 9,75»-% log (3 ~ v).

« Powr v= 3 mi, on est & Péquivalence de ia 209 R,
- 3
[Mg“ ={_@_]_ﬁ1,(5 =121 ,%2 =9
2 2 3
pOH = %(sz ~log 3} = 3,4 - pH =10,6.
Nous semmes a ia fin du palier.

e v 3 ml : on retrouve Pallure classique due a Paxceés de OH~.

[OHM]::M: co(v..s)
VotV
pH =14 - pe, +log{v~3)=12+log (v~ 3).
Pouy v = 4 mi., on obtient pH = 1.2.

Alnsl est explicitée la totalité de la courbe simulée.

PROBLEMES DE SYNTHESE (Apport informatique)

Se reporter chapitre 29, problémes TV et V.




CHAPITRE Z6

MP, PT, PSI

:
i
¥
i
:
éj
E

Les véactions acidobasiques
Les véactions de précipitation
Les réactions de complexation

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Les réactions acidebasiques

& Rappels:
- produif ionigue de Vean, | K, = [H;0"H{OH"] pour

2H,0 & H;0" + OH".

-~ définition du pH - pH = —log [H,0*] =2 h = [H;0%T e mol L1

@ Couple acidobasique :

~HA/A™ HA + HyO == A~ + H;07,

ou BHYB : B + H,0 &= BH* + OH"

- eau, ampholyte : couples H;04H,0 et H,0/0H",
o Eiude quantitative :

- loi d'action de masse : HA + H,0 = A+ H,0*.

- +
K,, constante d'acidité A= B—%g%’igml = K{T)

—cas de leau : pKy = 0 - H;0%/H,0,



Domaines de prédominance

pK, =14 - H,0/0H",
- nivellement par lean — ;0% (acides forts) et — OH- (bases fortes),

@ Domaines de prédominance :

[AT]

~couple AH/A™ (Fig. 1): | pH=pK, +log=s [FIA]

HA est majoritaire

devant A™ si [HA] 2 10[A7] — pH < pK, -
- polyacides (Fig. 2).
HA | A- HA | HA- ‘ A
= pH w pEL
29 PKy PK;
Fig. 1 Fig, 2

2. Les réactions de complexation

@ Fiude quantitative ;

[AJ[L]
fci

~complexe C == A+ L —» K= =Kp, constante de dissociation.

- complexes successifs | si AL, — couples AL /AL, (pK,), AL /AL,
0K, 1), AL/A (pK, ). i ! et/ Bl 2

[AL,] 1
SiA+ rzL AL,
T ALy Br= [Ag[L]ﬂ KK, K,
AL;
B, : constante globale de stabllat:é et K; = AL IILT : constante de dissocia~
(ALl tion successive.
@ Domaines de prédominance :
. X i
~couple C/A (Fig. 3): | pL=pKp +log=——= TN
— couples successifs (Fig. 4).
c ’ A AL, ! " AL | A
& pL g Pl
PKp K2 K
Fig. 3 _ Fig. 4

3. Les réactions de précipitation
® FEtude quantitative ;
~loi d'action de masse : si AgsPO, > 3Ag* + PO§-

X, = [AgP {POE_"] roduit de sokuhilité (I, = K, (T))
vén ié que pour solution samrée. '




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

- condition de précipitation : pour AgsPO,, O = [Ag*]? [POF] 2 K

AgCl Agt & Domaines de prédominance : pour
ok _oa Gl pK, = 10, mécessité de se
9
donner une concentration, par exemple
Fig. 5 {Ag*] = 0,1 mol L1 (Fig. 5).

® Solubilité

Solubilité molaire volumique s d'un solide = quantité de ce solide que T'on
peut dissoudre dans un litre de solution.

Exemple : AgCl =2 Ag + CF, s = [Ag'] = [C] = K, .
il




BAREME DE NOTATION
+1 : réponse exacte ef justifiée,
0 : absence de véponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse. '

NOTE sur 10 ¢ orioiiiiiiiiiiiiiciiin.

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en quelques
lignes la réponse.

© Les réactions acidobasiques

1. L'expression du produit ionigue K, = [H,0*] [OH] n'est applicable qu'a
Veau pure.

2. Lacide cblorhydnque HCI est un acide fort, donc HCI n'existe pas en solu-
tion aquense.

3. L'acide bonque ]’:IBO2 {pKA =9 2) n'est prédommant gu’en milieu ac1cie

4, L’ion HCO3 = 6,4 pour I—IZCO3/I{CO3 et pKz = 10,3 pour HCO; /COz“‘)
est majomalre a pff 7,5,

* Les réactions de complexation
5. L'analogue d'un complexe est une base.

6. L'accepteur de ligand est prédominant pour les grandes valeurs de pL.



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

SRR

7. La constante globale de stabilité est le produit des constantes de dissocia-
tion.

® Les réactions de précipitation
8. L'expression du produit de solubilité ne fait pas intervenir le solide.

ST

5
2

B ATk o

10. On ne peut utiliser Vexpression de X que si le quotient Q de la réaction
vérifie QO < K.

s

SR

i

b Réponses
1. Nom, cetle relation est vaiable pour toute solution agueuse, quels que soient
les solutés : elle caractérise le solvant.
2. Oul,  par sulte du nivellement on obtient HC! + H,0 - CF + H,y07, H 0 tant
V'acide le plus fort dans Peau.

: 3. Non, car Faclde est prédominant pour pH < pi{, = 9,2 [ il existe donc en milieu
' légérement basigue (7 < pH < 9,2).

4, O, car son domaine de majorité " .
s'étem; de pH, + 2 =74 &4 pK, -1 = HzC0; HCO3 l CO% i
$,3 (Fig. 6). LA A =~ pH
7.4 9,3
5. Mom, car un complexs est un don-
6,4 10,3
neur de Hgand et une base un sccepteur
de proton. Fig. 6
6. Oui,  d'aprés les D.P. (Fig. 7). C=AL i A
_ 7. MNon, c¢’estPinverse w=- pl.
it 4 2.5
I Bu= Kok, Ko Fig. 7
8. Oui, car dans K intervlennent seulement les lons provenant de la dissolution
du solide,

9. Ow, selon la nature de la particule échangée (Fig. 8). Cas de AgCl

AgCi ' Ag*
1 = pCh  (échange de Cl+)
AgCl i Ci-
' 1 = pAg  (échange de Ag®)

g Fig. 8

18. Mon, car la condition de précipitation, et done d'utilisation de Ko estQ 2 W,




EXERCICES ET PROBLEMES

Létudiant d'option MP, PT, PSI se reportera plus particulitrement aux exer-
cices suivants :

REACTIONS ACIDOBASIQUES

Chapitre 21 : exercices 3,4, 5,7, 8 et 9.

REACTIONS DE COMPLEXATION

Chapitre 24 : exercices 1, 2, 3 et 8.

REACTIONS DE PRECIPITATION

Chapitre 25 : exercices 1,2, 6 et 8.

PROBLEMES DE SYNTHESE (apport informatique & T.P)

Chapitre 29 : problémes [a V.




CHAPITRE 27
MP, PC, PT, PSI

Couples rédox
Les nombres d'oxydation

% Potentiel d'électrode
% Piles flectrochimiygiies

32

Eehelle des potentiels d'élecirode

..‘..4..

LT

T

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Couples rédox

réduction
@ Définition : ox + ne” T red
oxydation

(ox, oxyde red,) :

- Réaction rédox . si /rfad2 et ox;

Iy OXp + Hy vedy — nyvedy +ny0x;  {sb my # ).

2. Les nombres d'oxydation
& Définitions :
- tons simples : n.o. = charge.

- molécules et ions complexes : w0, = charge fictive de l'atome apres attribu-
tion du doublet liant & 'élément le plus électronégatif,

LHo =g avec o {0) =-Metno.(H) = + I, .
g = charge de l'ion complexe {g = 0 si molécule).




Loxydoréduction ; formule de Nernst

& Rédox et n.o.:
— axydant — substance dont n.0. peut .
~ réducteur — substance dont n.0. peut &,
— 1.0, et structure glectronique de Uatome : pour H, n.o. varie de - I(H) a
+ I{HH), '
8 Utilisation des n.0. pour équilibrer les réactions rédox
- demmi-éguation védox en 3 étapes :
- bilan rédox : nombre d'e™ = ~A(n.0.),
- bilan de charges (H* ou OH),
- bilan de matiére (conservation des éléments).

- véaction védox directe.

3. Potentiel d’électrode
© Différents types d'électrode :
~métallique (ou 1™ espece) : Ag /Ag*,
~ deuxiéme espéce : Ag JAgClCl,
1l

- rédox ou 3¢ espece : Py/Fed*, Fel+,
® Formule de Nernst :

Y o RT, a5
—-pour ¢ox + ne” == Pred, | E=E°+—In—2&
nF aﬁzd

(43
soit E=RY +%—0—qiog Gox , A25°C,
. " g

— dlactrode de référence
- ESH : E° = 0,00 V pour H*/H,,,.
- ECS : Bgeg = 0,23V pour Hg/Hg, CL/KCL ..
1

4. Piles électrochimigues

@ Réalisation :
cathode (réduction),

Association de 2 électrodes /
\& anode (oxydation).

@ Force électrorotrice 1

~ différence des potentiels d'électrode ;




i

S EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

~ lide & I'équation chimique bilan :

——gl:——uInQ , Q quotient de la réaction rédox.

E=E° -
ny npF n#, :nombre d'e” échangés.

¢ Etude thermodynamique : & V'équilibre, B = 0 et :

2]

o
ET ,ou logK = B

0,06

Q, =K - InK=mnpm, F

@ Mesure du pH :
— dlectrode & hydrogéne : E = - 0,06 pH (Py, = 1 bar),
— électrode de verre : E = A + 0,06 pH — étalonnage.

5. Echelle des potentiels d'électrede
Classement des différents couples sur un axe gradué en F¢ .

augmentation du pouvoir oxydant de ox

F

[ augmentation du pouvoir réducteur de red




BAREME DE NOTATION
+1 : répanse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte nor justifiée,
-{ : véponse fausse.

NOTE str T0 1 ivverenecnririneninenns

AUTO-CONTROLE

@ Répondez & ces dix tests par oui ou par non en justifiant en guelques
lignes la réponse.

8 Couples rédox
1. Cu+/Cu0 est un couple rédox.

2. H* + H — H, est une réaction rédox. E
@ Les nombres d'oxydation

3. Le béryl]ium Be (Z = 4) ale n.o. minimal égal 3 - VL.

4. Dans SO, et S04~ le soufre a le méme nombre d'oxydation.

5. Laréaction ZHI <= H, + I, est une réaction d'oxydoréduction.

¢ Potentiel d'électrode

6. 11y a toujours une discontinuité de potentiel entre un métal et la solution
ionique dans laquelle il plonge sauf pour 'ESH car B° = 0,00 V.



EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

i
i
}

7. Le potentiel d'une électrode au calomel augmente avec [CI7].

¢ Piles électrochimiques

8. Dans une pile, la borne positive est l'anode.

2. Dans une pile, la fe.m. tend vers ¢ car les potentiels d'électrode tendent
vers 0.

o Echelle des potentiels d’électrode

i0. Pour Ag*/Ag,, E = 0,80 V alors que pour AgCliAg,, E% = 0,22 V done
I'argent est plus réducteur dans le deuxieme couple.

P Réponses
1. Nonm, caril s'agit de deux composés du Cu(il).

2. Oui, caronpeut dcrire : H' +e” — }-H (H* oxydant) et H™ - ij'-H +e”
z 2 2 7

(H” réducteur) : c'est bien une réaciion d’échange électronique,

3. Non, car ie béwvllium Be : 1s? ~ 252 est un métal et ne peut perdre que ses
deux &~ externes — Be?* soit no. = 1.

P 4. Qui, il s'agit du a.0. = IV,

B, Ouii cardans H—1, n.o.{i) = ~ I et n.o(H) = + | et I'on retrouve I, (n.0.= 0} et
b H, (n.0. = O).

“ 6. RNon, cette discontinuité liée 3 la double couche existe toujours et n'a rien 3
voir avec le cheoix te la convention pour I'ESH.

7. Non, ear pour 1/2 HE,Cl, + ¢ e Hg, + Ci" la formule de Nernst donne

5 E=E°+ 9’195;0;@;&-3‘:E = E° .-0,06 log[Cl™] : si [CIF] -, alors £ .

8. Nen, carala borne + arivent les " par le civeuit extérieur ; il v a done rédus-
tion — cathode,

2. Non, E ~» O mais parce que E, — E; — O done E; — E,, E, et E, ayant des
valeurs nen nufles.

A0, Oui, e pouvoir réducteur de |'argent étant d’autant plus grand que le potentiel
est plus faible.




EXERCICES ET PROBLEMES

- COUPLES REDOX

1. Recherche de couples rédox -

On observe la réaction rédox S, 02 + 2T -3 2 802 + I,. Quels sont les deux
couples rédox is en jeu ? Determmer les nom‘ores d’oxydatmn des différents
& atomes.

& 5,03 est Poxydant du couple 5,0%"/S0Z" et I” le réducteur du couple 1,/i".
Pour 1,/ ¢ n.o.{ly) = 0 et n.o(I") = -1. '
Pour le 2° couple {celui de Poxydant) appliquons ia régle In.o. = g :

~ 802 : x + 4(-1l) = = 2 —> X = VI, en attribuant ~ I & Poxygéne.

02' 2x + 8(-4l) = ~ 2 5 x = VIl : or ceite valeur ast incomecte car le soufre
(coﬁmne 16) posséde 6 ¢ sur sa couche externe et ne peut avoir un n.o. supérieur &
¥I1. On n’a donc pas le droit d’utiliser cette régle.

Essayons de décomposer la demi-réaction :
2807 —>8,08 +2¢ en:
$02 — SO + " puis 2 80~ — §,03"
Avec les formules de Lewis ona:
0 .
I} : il
Q=8 —0" - 0:;‘|‘r—0° + g

|

o o~

!
!
i
|
E
;
;
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

un oxygéne cédant un ¢ pour donner un radical libre qui va ensuite se dimériser :

I I i
2 0=8-0" = O::T»?ﬂo
o o 0-

On voit apparaitre le groupement peroxo —0—0- correspondant au n.o. = — | powr
ces deux oxygénes, les autres oxygénes conservant le n.o. de — I et le soufre de +
V1 : dans ie coupla 5202‘/803‘, ce sont les éléments oxygéne ef non soufre qui par-
ticipent & "oxydoréduction.

2. Equation rédox en chimie organique
% Soit les deux couples rédox aldéhyde/alcool | HCHO/CH,0H et
" CH,CHO/CH,CH,0H.
a) Ecrire les demi-équations rédox sans utiliser les nombres d'oxydation.

' b) Relier le bilan électronique de ces réactions aux nombres d'oxydation du
. carbone fonctionnel. Pour cela, on remplacera tout groupement alkyle par un
7 atome d'hydrogéne.

& a) Soit le couple HCHO/CH,0H, HCHO étant Foxydant : HCHO + ne™ — CH, 0K,

{'oxydant fixatt des ™.

Le bitan de charge se fait en mettant autant de H* que d'e™ : HCHO + nH™ + ne™ -

CHZOH.

La conservation des éiéments H, O entraine n = 2, d'ol :

HCHO + 2HY +2¢™ —» CHa0H.

Be méme :
CHZCHO + BH" + 28" —» CHyCH,OH.

i) Dans HCHO, on calcule x, le n.o. du carbone @
x+2()-H=0 - x=0.
Dans CHyOH: x + 4}~ U =0 - x =1L
Le n.o. du carbone passe de 0, dans HCHOG & — Il ce qui nécessite 2 ¢”:
HCHOC + 2 ¢ —» CHLOH : bllan rédox
HCHO + 2 HY + 2 & — CHZOH : bifan de charge.
it se trouve gue le bilan de matiére est réalisé.

L'autre couple, CH,CHO/CHL,CH,0H, se raméne a HCHO/CH,0H du fait du rempla-
cement du groupement méthyle par I'hydrogéne.

3. Obtention de I'ion manganate

= En milieu basique, une solution violette de permanganate, MnOyj est transfor-
i mée en une solution verte de manganate, MnO§~. Que s'est-il passé ? Quels
© sont les couples rédox mis en jeu ?

@ Dans l'ion permanganate MnDg, x+ 4 (-l = -1 x= ViL.
Dans l'ion manganate Mnﬂ%‘“, s+ d(-H)=~2 s x=VL
1ty a donc réduction de RinOZ en Mn0Z~:
MnOz + € — [in0Z~ - couple MinGz/Min0Z~



L'oxydordduction : formule de Nernst

te réducteur he peut &tre que I'eau, couple 0,,/H,0 c’ést-é—dire que !
H#,0 — 202 +2H" +2e”

spit en milisu basigue :
20H — %02 +Hy0+2e”

Le bilan rédox s'éonit

2Mn0; +20H™ — 2Mn03” +32‘~02 +H,0.

4. Formation d'un percomposé

En milieu basique le Cr{iT}, sous forme de Cr(OH)zg,;est oxydé par l'eau oxy-
génée H,0, en une espéce bleue de formule CrOg™ (le nombre d'oxydation
n’ua.ximal2 du chrome est de VI). Interpréter cette réaction.

& H,0, est un oxydant dans le couple H,0.,/H,0:
H,0, + 2¢" —20H" en milleu bastque.

Si on utilise 1a régle Sn.0. = g pour calculer le n.o. du Cr, avec - il pour O, on trouve
¥ = 8 ce qui est impossible. il faut donc admetire gue Crog‘ est un percomposé
(enchainement —0—0— avec n.0. = -I pour Foxygéne). )

[4)
I
A partir de l'ion €107~ de formule 0==Cr—0~ _ on dédult I’ion Cro 3~ :
o
[+]

H
0:==Cr 0 -—0" avec deux oxygénes & Vétat - | et le Cr & I'état + VI (V1 + 3(— H)

o
4 21} = ~ 2}, @'l : Cr{OH); + 8 OH™ > Cr0g~ + 5 H,0 + 5 &7,

2CH(OH); + 5Ha0, + 20H — 2Cr03™ +10 H,0.

FORMULE DE NERNST

5. Calcul d’'un potentiel standard

. On donme E° = 0,56 V pour le couple MnO;/MnOZ- et E° = 1,51 V pour
MnOj/Mn2*, Calculer le potentiel standard du couple MnOZ/Mn?*.

$ Classons les 3 composés du manganése selont leur n.o. : Fig. 1.

0,56
T
i A%} Vii
] 1 : : o n‘o
0 Mn2+ MnGf~ MnOj

1,51 Fig. 4

|
H
]
H




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

Sur ce schéma, on voil apparaitre la relatlon :
(7 — 2 Bo(VIi/11) = {6 - 2) E°(Vi/H) + EO{Vil/VI).
On caleule @

EC(VI/N) = =4,75V — E°(Mn02" /Mn??) = 1,75V,

5x1,51 0,56
4

6. Influence d’une concentration sur le potentiel

v Une électrode dargent (B? = 0,80 V pour le couple Ag'/Ag,) plonge dans une
i solution de AgNO, 4 0,1 mol L1, Calculer le potentiel £ de cette dlectrode. La
© solution est difuée 1 000 fois, que devient le potentiel ?

& Pour le couple Ag®/Ag, solt Ag' + &~ — Ag, la formule de Nernst s'éorit -
E = 0,80 + 0,06 log {Ag*]
Avee [Ag' = 0,imol L1 — E=0,74V.

Avec [Ag*l =10 mol L — E=0,58V.

7. Potentiel d'une électrode & hydrogéne

# Calculer le potentie] d’'une électrode & hydrogene dans les conditions
i suivantes : ¢ = 50 °C, pH = 4 et Py, = 10 bar,

¢ Pour le couple H*/H,, soit 2 B + 2¢” = H,, Ia formule de Nernst ’écrit :

4
PO AR L 0,00 v (ESH).
2F Py,
2
T=323K - E= 0’264 Iog%’—m = 0,032[-2pH - log By, |.

Hz

Avec les données pH = 4 et Py, = 10 bar, on caleule ;
E=-0,288V.

PILES ELECTROCHIMIQUES

8. Calcul du potentiel standard de I'E.C.
'i On réalise, & 25 °C, Ia pile suivante :
(=) Pt|H,, 1 bar|HCL, 102 mol 11| Hg,Cl, [He (),
1

On mesure E = 510 mV. En déduire le E® du couple Hg,Cl, ]Hgl.
T -

Ferire 1a réaction qui se produit lorsque cette pile débite.
q P
& A P'électrode positive {la calhode) se produit fa réduction :

1/2 Hg,Cly, + & — Mg, + CI7,




L'oxydorédustion : formule de Nernst

A 'électrode négative (I'anodeé) se prodult Foxydation :
' 1/2Hy, — H* + &
Loysque la plle débite, la réaction qui a lleu est :
1/2 Hg,Cl, +H, - Hg + HY + G

Lafem. delapileestE=E, ~E_ avec :
E, = E°~ 0,06 log[Ci] et E_= - 0,06 pH.
d'0it 1 E = E° - 0,06 log[CI"] + 0,06 pH, avec pH = 2 et [CI] = 1072,
soit £ = E? + 0,42 = 0,510,
E¢ =0,39V,

9, Pile au mercure
Soit la pile :

(~)Pt|H2, 1 bar|NaOH, ¢ | HgO, IHgI (+).

a) Eorire les réactions aux électrodes et Ia réaction globale,

% b) Montrer que la f.e.m, de cette pile est indépendante de ¢.

¢ a) A Pélectrode +, it y a réduction :

HgO, + H,0 + 2™ ~> Hg,; + 2 OH™ (milieu basique).
(Hg0, + 2HY + 2¢™ > Hg, + H,0, soit E, = E° - 0,06 pH).
A Vélectrode —, it ¥ a oxydation :
Hy + 2 08 — 2 H,0 + 267,
(H, ~» 2 H* + 26, soit E_= - 0,06 pH).

On déduit la réaction globale :
Hg{ls +82 -3 Hg, +H20.

A

B} Dans le bilan global n'intervient pas la soude, donc la f.e.m. ne dépend pas de la
conceniration de cellecl.

On peut écrive également !
E=E ~E = E°,

La f.e.m. de cette pile est [a valeur standard, gui dohc ne depend que de la tempéra-
ture.

10. Pile de concentration
On réalise la pile :
Ag|Agt 2104 mol L[ Ag* 20,1 mol L1 Ag.

a) Calculer le potentiel de chaque électrode et en déduire la polarité des élec-
trades.

b) Calculer la fe.m.

¢) Quel est le bilan de matiére lorsque la pile débite ? Calculer la valeur de
fAg*la i’équzhbre
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% a) i chaque électrode Intervient Je méme couple, Ag*/hg — E = E® + 0,06 log[Ag*].
'slectrode positive correspond A a plus grende valeur de E, donc de [Agt] :
~ &lectrode + : [Ag*] = 0, mol L2 — E, = E? - 0,06, électrode de droite,
— &lectrode ~  [Ag*] = 107% mol Lt — E_ = E° - 0,24, électrode de gauche.
bE=E, ~E_— E=0A8V.

c) Electrode + : Ag' + &” — Ag,, [Ag']~
Electrode - : Ag, — Ag*+ &, [Ag']~
d'oll, en indiciant par 1 Pélectrode de gauche et par 2 celle de droite.

Agh + Mg, P Ag, + Agy
6,1 10~%

} bifan de concentration
0L X 207+ x

A I'squitibre, les deux electmdes ont le méme potentlel done méme concentration
de [Ag*]: 0,4~ x=107% + x — x = 0,08 mol L%, d'olt :

[Ag") =[AgT], = 0,065moll™L,

T TR s




CHAPITRE 28

rédox

Domaines de prédominance
Réactions rédox

Dosage rédox

Diagramme potentiel - pH*
(* MP, PT, PSI)

MP, PC, PT, PSI
Véto

ABREGE DE COURS/FORMULAIRE

1. Domaines de prédominance

® ox et red en solution ;

—cas usuel : Fig. 1. red ox
- Les deux conventions o = B
- convention I : fox] = [red] = ¢ sur Fig. 4

‘domaine frontigre,

- convention 2 : ¢, concentration totale en ox et red avec équipartition des
&léments sur le domaine frontiére.

@ Une seule espice en solution :
- Lauttre est solide — choix d'une concentration,

— Pautre est gazeuse — choix d'une concentration, la pression étant en général
fixée. .

2. Reactions rédox
® Prévision : D.P. disjoints (Fig. 2}.
X E9 red; !
— oxydation de red; parox,. - o E
E

- 8i E9 et ES voisins -» comparer les
E(Ei et Ez}. .

4]
2

oxy

Fig. 2
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

@ Expression de K (constante d'équilibre)

0,06 AES~E?)
=, ~>——~logK Ef -Ef — KEID_MG%EMLM

® Facteurs intervenant dans Ia prévision des réactions :
~ pH ~ patentiel apparent (toutes activités = I sauf [H*]).
~ formation d'un précipité,

~ formation d'un complexe.

3. Dosages rédox
e Un exemple : MnOj + 8H* + 5Fe?* — Mn?* + 5Fe?* + 4H20
Réaction quantitative {K = 100%) (E% = 1,51 Vet B = 0,77 V).

n(MnQGz) _ nlFe’™)

Point équrivalent : w
1 5

o Fiude B =E(x): x= 1-:)_ , v volume d'oxydant ajouté et v, volume d’oxy-

dant & 'équivalence.
0<x<l: | E=0,77+0,06log—"~ , @
- —

nlE? “+ HzEg

x=1 Eez %Ee:ﬂl,:ﬂgv.
LR (>)
x>1 BEe=1,5t+ »qwgé—iog(x 3] , (MnO7/Mn2+
E
g N s
@ Graphe E = E(x) (Fig. 3): %gl | S_______B‘:If"_"?ﬁ{nf{gh
£=0,5->E=E§ =0,77V. '
x=2—E=Ef=151V
x =1 :grande variation de &, ; i
FedtfFedt g
0,77 7= ‘ : 5
] 0,5 j ‘ .
Fig. 3 0,5 1 2 x
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4. Disgramme potentiel — pH*
® Cas de Yeau
— délimitd par deux droites des deux couples de Yeau

- 0,/H,0 - E=1,23-0,06 pH.

~H*H, - E=-0,06 pH,
~ H,0 oxydée (en O,), si E > 1,23 - 0,06 pH.
~ H,0 réduite {en H,), si E <~ 0,06 pH.
Probleme de cinétique — métastabilité,
@ Cas du fer

- ¢hoix des n.o. & envisager : 0(Fe,), 1I(Fe?* et Fe(OH),) et III(Fe3+ et
Fe(OH),),

- recherche des données thermodynamigues : E (Fe2*/Fe J) et E3(Fe?*/Fe?) et
les deux produits de solubilité, _
- choix d'une convention pour

lesD.P, Fo™ LRI Fe{OHY, I,
~D.P (Fig. 4), ;‘& 75 o
_ diagramme E-pH (Fig. 5) : z . Fe |!fl.flli!Fe(OH}2 it
étude des couples IIVIT et v

IO,

~ utilisation, . Fig. 4
stabilité relative des n.o0. du fer, '
stabilité dans 'eau,

propriétés rédox.

Fig. 5

7T
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BAREME DE NGTATION
+1 : réponse exacte et justifide,
0 : absence de réponse, ou
réponse exacte non justifide,
-1 : réponse fausse.

NOTE sur 10 : i

AUTD-CONTROLE

@ Répondez A ces dix tests par oni ou par non en justifiant en quelgues
Hegnes la réponse.

© Domaines de prédominance

1. Lorsque ox et red sont tous deux en solution, les D.P. sont parfaitement
définis.

2. Pour le couple AgCliAg,, les D.P. dépendent d'une concentration.

® Réactions rédox

3. La connaissance des E° permet de prévoir la nature de la réaction rédox.
P P

4. Le sens d'une réaction rédox peut &tre modifié, méme si le bilan ne fait pas
intervenir H*, par le pH.

o Dosage rédox

5. Le dosage manganimétrique faisant intervenir H*, on peut suivre cette
réaction par pHmétrie.



‘Bilans rédox

6. Le potentiel au point équivalent n’est pas mesurable avec précision.

7. La variation du potentiel 2 'équivalence dépend des concentrations de
MnQ; et Fe?* dans la courbe E = E(x).

8. Les deux potentiels standard sont mesurés 3 x = 0,5 etx = 1,5.

¢ Diagramme potentiel - pH

9. Un diagramme E-pH est un D.P. bidimensionne! dont la variable, en abs-
cisse, peut étre de nature diverse.

16. Le tracé du E-pH du fer dépend d'un choix de concentration.

Réponses
1. Won, car si les atomicités sont différentes (Cr,02- et Cr3*) on a e choix entre
deux conventions et fa frontibre dépend d’une valeur de ¢ arbitrairement choisie.

2. Oui, car le couple AgCi/Ag correspond & AgCl + ¢~ — Ag, + CI™ et

: il faut done se fixer une valeur de [Ci™1.

E=E® +0,06i0g

. . ey .
3. Mon, carles concentrations peuvent étre trés faibles dans certaing cas (préci-
pités, complexes) et E = E? ; || faut comparer les E &t non les E?,

4. Oui, car la modification du pH peut entrainer la formation de précipités
{exemple de Fe3* + I" — Fe* + 1/2 i, qui donne Fe{OH); par ajout modéré d’une

base) et done une forle variation de certaines concentrations.

]
1
I
i
§
I

5. Non, car cette réaction est toujours réalisée en milieu fertement acide de
sorte que la vaviation de pH est négiigeable.

6. Oui, caraléquivalence il ¥ a une grande varlation de E, au voisinage de x = 1,
et la valeur E  est mal définte.

7. Non, carles expressions des potentiels pour x < 1 et x > 1 ne font pas interve-
nir fes concenitrations mals seulement la variable x.

8. Non, maispourx=0,5et x= 2.

9. Non, car dans le dfagramme E-pH la varlabie est le pH, mais il existe égale-
ment des diagrammes E-pl.

10. Gui, car # faut se fixer une convention {n° 1) pour les D.P, impliguant ie cheix
d'une concenivation (qui est d’ailleurs arbitraire).
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EXERCICES ET PROBLEMES

DOMAINES DE PREDOMINANCE

i. Cas du couple CL,/CI-

i Pour le couple Cl,,/Cl, B? = 1,40 V. Déterminer les D.P. avec les deux
i, conventions. On prendra ¢ = G,1 mol L1,

$ On écrit CI, + 2 — 2 CF, soit E=1,40+ O,GSIogEE%I_zi}i-.
or
Cl- Cl 7
2 e convention 1 : [Cly] = [CF] = ¢ -
& B E = 1,40 - 0,03 log ¢, ce gil donne :
143 E=1,43V.

Fig. 6
o convention Z : 2{Cl,] + [€1"] = ¢ avec 2{Cl,] = [CI"] = ¢ & ia frontigére,s0it

¢ ¢
Cly]= -~ et {CI"]=—.,0n calcule :
[Cl2] p e 5
E=1,40+0,03|og5=1,43\1.
P A}

On trouve la méme valeur frontiére pour E(1,43 V) mais ¢ n'a pas Ia méme significa-
tion dans les deux conventions (Fig. 6).
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2. Cas de Veaun oxygénée :
L’eau oxygénée appartient a deux couples rédox : H,0,/H,0, B = 1,77 Vet
0,/H,0,, B = 0,69 V. .

Détexminer les différents D.P. des composés oxygénés si {H,0,] = 0,1 mol L,
PH = 4, le dioxygéne étant dans son état standard.

# Quelle conclusion peut-on tirer ?
¢ Couple Hzog/i-izo 1 H,0, + 2HY + 267 — 2H,0, soit B, = E + 0,03 log{i.0,] K.
Avec [H,0,] = 0,1 mol L* et pH = 4, on caleule :

g, =1,50V.
. o Pozhz
Couple 0,/H,0, : O, + 2H® + 26~ — H,0,, soit E = E3 +0,03|°gmo—j»
——— 2Y2
Comme Pﬁz = 14 har, {H,0,} = 0,1 mol L% et pH = 4, on caloule :
E,=0,48V.
On déduit les différents D.P. (Fig. 7). E O
Hy0, a des D.P. disjeints dans les deux 2 2 | o B
couples — dismuiation : ) t
2H,0, — 0, + 2H,0. _ Oz £y

Fig. 7

3. Composés du tungsténe
 Le tungsiéne admet plusieurs degrés d'oxydation. Pour le couple WO, /W,
£ E° =~ 0,12 V. Comment définir les D.P. ?

4 Pour e couple WO,/W, on a : WO, + 4 H* + 4¢” — W, + 2 K,0.

La formule de Nernst permet d’écilre @

w WO,
EmE°+95;g-§«legh4mE"—0,os pH. ° - E

- 0,30

It est donc nécessaire de fixer le pH. Par
exemple, si pH = 3, E=-0,30V (Fig. 8). Fig. 8

4. Cas d’un complexe

| Au’* donne avec les ions CI- le complexe Aully et Ton définit le couple
¢ AuClz/Au, (E? = 1,00 V). Définir les D.P. si pCl = 1. )

¢ Pour AuCiz/Au,, AuCl; + 3¢~ 2 Au,+ 4 CF,
La formule de Nernst s'éciit @

E=E° 4 §,06 fog [AuC!:]
3 [c]
On fixe pCl = 4 soit (€] = 0,1 mol L'L, I Au, AuCly

. est nécessalre de fixer également la

concentration du complexe. 81 nous pre- e B
nons également 0,1 mol L., nous obte- 1,06
nons E=E°+ 0,06 = 1,06V (Fig 9). Fig. 9

CIRT
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

REACTIONS REDOX

5. Oxydation du cuivre

2 Montrer que le cuivre ne réduit pas I'ean acidulée. Monirer par contre qu'il y
¢ a oxydation du cuivre si I'eau acidulée {on prendra pH = 0} contient de l'oxy-
.» géne. Ecrire la réaction ayant lisu. Le cuivre est-il oxydé 4 I'état Cu* ou Cu?* ?

Valeurs de E? : 1,23 V pour O,/H,0 ; 0,34 V pour Caz"/CuS et 0,52 V pour
¢ Cut/Cuy,

¢ Faisons apparaitre les différents D.P.

On constate que Cu et H* n'ont pas de D.P. disjoints (Fig. 10) - pas de réaction.

H, 1 @ 0,34 HZOI

> E
2

Fig. 10 0 @ i Cu+ 1,23

Par contre, fe D.P. du cuivre est disjoint de celui de 0, et Fona:

cu, +3'2102 +2H" = Cu?* 1+ H,0.

On ne pewt obtenir les fons Cut car ceux-cl sont instables ; de la relation :
2EC (Cu2* /Cu) = ES(Cu2* /Cu*) + EY(Cu*/Cu),

0.16 e, | on dédult : E° = 0,46 V pour Cu?*/Cu,
l o B Les D.P. prouvent la dismutation de Cu*
@ | Cu2 0,52 selon {Fig. 11) :
2 Cu* - Cu* + Cu.
Fig. i1

6. Stabilisation du cuivre {I)

" A une solution contenant CuS0, et NaCl telle que [Cu®*]= K] =0,Tmol L
on ajoute du cuivre en excés. ) 2

Monirer qu'il se produit la réaction Cu, + Cu®* + 2 I~ — 2CuCL

—l

. Calculer la constante K de cette réaction et en déduire I'état final.
2 pE, = 7 pour CuCl; ES = 0,34 V pour Cuz‘“/Cus et BY = 0,52 V pour Cu*/Cu,.

¢ Comme on vient de le volr dans I'exercice 5, e cuivre (1) nest pas stable et se dis-
mute. L'exisience d'un précipité de CuCl modifie les couples rédox et lenr potentiel

standard :

* couple I/0: CuCl + & O Cu,+ T aves g= £) + 6,06 log

On peut aussi éctire : Cut + ¢~ 2"_"_’ Cu,, E = 0,52 + 0,06 log [Cu™],
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Bilans rédox

avec K, = [Cu™] [O17], d’odl : };j

i
+ 0,06 log ———,
g[Gl”"}

On déduit ;
EY = 0,52 - 0,06 pX, - EY = 0,40 V pour CuCl /Cu,.

s Couple H/1: Qut + OF + e- 2 Cull avec E = ES + 0,06 log [Cu?*} {CI,

-1
Par zilleurs, Cu* » ¢  Cu*, doli :
. 24
£- 0,16 +0,06 log ¥ . ! avec fouty=-Rse
{Cu™] [CF]

Dol :
E = 0,46 + 0,08 pX + 0,06 log [Cu?*] [CFL.
On déduit EJ = 0,58 ¥ powr Cu?*/ CuCl .
b St A | -
Teagons les D.P. pou% fes deux nouveaux
couples (Fig. 1.2). @ ‘ Cull

Cette fois-ci, hous constatons gue Cu -
Cu?* {en m;ileu CI"} ont des D.P. dls;ofnts . 0,10 CuCl | @
Tl

et donc qu’il y a réaction ; désormalis ¢ est
Cul qui est stable en mliieu Ci.

Cu, + Cu?* + 2 CF > 2¢ul . Fig. 12
N :;
A Péquilibre les potentiels des deux couples rédox sont'égaux soit :
- E=0,10 - 0,086 log [CF] = 0,68 + 0,06 log [Cu2*] [O1).

0,06 log — > = 0,58 - 0,20 = 0,48,

[Cu™"[CI7] )
La constante &'équitibre K vaut donc :
_ 1

o e @

Comme initialement on part des proportions stmchioinétriques, on est dong au point

)
2

, avec K =10%.

deuivalent et [Cu
On calcule d'aprés K :
' [Cu?t]1=1,36 20 ¥ molL 2,

[C17)=2,72 10 % moiL™L.

7. Solubilité¢ de I,

 On donne E° = 0,53 V (L), B® = 0,62 V (L, /1) et £ = 0,54 V pour IT".
2) Caluler K pour L, + 1~ 2 I3, '
% b} Calculer la solubilité du diiode dans une solution de KI 20,2 mol -1
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EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP.

&

@) Ecrivons I'égalité des potentiels des tewux coupies 'zaq/l" et I3/1" & I'équilibre :
-3 i . ;]

|23q +2e T 21 E=0,624+0,031og ii“}z

I3+2e 2 3F Em0,54+0,03log——5—l%]5.
=

Egalité des E: 0,62-0,54 = ¢,03log Jﬁ_— - K =464,
[107]

B} s = quantité (par L de solution) d'iede au mo. = 8 (I, et I3 par suite des véactions
= | wis |, + 1 =2 I3).
2s Y77 R2ag* P Zag = '3

s=[hl+[Ig] carly =t +1".
° En solution saiurée, 1, == 1,, soit 5, = [I,] -» e = 5, + {I3].

On calcuie s, & partir de Pégalité des E(l,,/1™ et Ly, /1) :

0,563 +0,03log -ia- = 9,62 +0,03log ;‘]'2 ,
i1 B

car [i,] =5,
¥ - s, =0,001molL™L,

» Faisons le bilan de la rdaction de complexation :

L, o+ I” T f3
s, 0,2 0
5, 02-x X

La solution &tant saturée, on a toujours [I,] = s,

pe K =-tzl. d , on calcule x = 0,063 mol LI, et
s, So(0,2- x)

s =0,064molL~",

COURBES DE DOSAGE REDOX

8. Détermination d'une quantité de cuivre

o7 Pour déterminer la quantité de cuivre déposé sur une lame de verre, on
' plonge celle-ci dans 10 mL d'une solution aqueuse convenable ot or ajoute 2
<. l'aide d'une burette FeCl, 2 0,2 mol L1,

. a) Bcrire la réaction et calculer sa constante.

b} Etudier et tracer E = E(v), v étant le volume de solution oxydante ajoutée.

. Donndes : la masse de cuivre déposé sur le verre correspond 4 0,1 mmole.
" E9 = 0,34 V pour Cu*/Cu, et ES = 0,77 V pour Fe3+/Fe*,
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& @) La réaction s’écrit (Fig. 13) : Cul 0 %7
N
Cu, + 2 Fe* w5 Cu?* + 2 Fe?h, @ t i )

3 V? 0,34 Fe+ |
pe £-0,77+ 2981 g{[ﬁ’ ])

2 {Fe*]
=0,34+0,03log[Cu®"], Fig. 13

on calcule :

log¥ = W w44,3 - K =2,45 26** : réaction gquantitative.
, P nat S

B) A 'équivalence N(CU} _ EH:_G?_‘Q soit 0,2y 20,2 5 Vv, =dmk,
i 2 ° T—
Faisons 'étude E = E(v) @

o O<vaedml tlly a dy cuivre et les ions Fe3* ajoutés (0,2v) donnent {a mome

dions Cu2*, solt 8,4v.

[Cu?* | = 2 :(L)y = «ig«a en negiigeant la dilution. On choisit le couple Cuz"‘/Cu

E =0,34+0,03[og;§0— — E=0,28+0,03log v, .

¢ v>1mL ;ilyaun excés d’ions Fe3* :

0.2v-1) oo rpozey 02

F3+::: -
fFe™] 10 10’ !

soit en choisissant désormais ie couple Fe®* /Fe .
E =0,77+0,06 log(v ~1), .

o v=24mh :[Gu2*] = 0,01 mol L'l et E = 0,34 + 0,03 log [Cu?*] |
E,=0,28V. '
Le tracé du graphe ne presente aucune difficulté (Fig. 14) : on constate qu'il v’y a

pas de point d'inflexion 4 la demi-équivalence, ¢’est-d-dive pour v = 0,5 mL (couple
Cu*t/Cu avee le réducteur non en solution).

Quelques valewrs : ﬂ E (mV}
v{mi} E(mv? . 700 o
a4 250
0,5 271 500
0,9 278
099 280
i 280 3060
© 2,01 650 : Cu®*Cu
4,1 7i0 )
.5 | 782 - 100 V(m}ii
2 770 Figedd 902 05 1. 15 2
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9. Dosage de deux réducteurs

i On dose 10 mL d'un mélange d'ions Fe?* (0,1 mol L-1) et Sn2+ (0,1 mol LD
par loxydant Ce®* 4 0,1 mol 1% contenu dans Ja burette,

Btudier et tracer E = E(3).

Ef = 0,14 V pour Sn*/Sn?+ ;
B (CetriCe3h),

§ Considérons les D.P. {Fig. 15).

G| s

0,14

g = 0,77 V pour Fed*Rel+ ot EY = 1,7V pour

0,77 Celr

} Fel+ 1,7

L'oxydant Ce?* va d’abord réagir sur le réducteur i plus fort donc ceiui de plus
falble E° (Sn?*) selon :
(1) : 2 e + Sn2* — 2 Ce¥F + 8%,

Partant de 1 mmol de 2", il faut 2 mmol de Ce®* sot 20 mL = v,,
e 0<v<20ml :RP,

w B

Fig. 15

20e™ + sn? B 20 ¢+ ¥
Q,1v 1 Q0 (1]
bilan molaire {mimol) . o,4v oty a,1v
2 ! 2
. [sn?*]
On calcule E grice au couple $n%/8n2% @ E= 0,14+ 0,031o0g Sn7] » ce qui denne :
n

E=0,14 + 0,03 log — , .
20-v

* v, =20mbL : il ¢'agit de Ia 1'¢ équivalence qui se raméne & [Sn?*] = [Fe?*L il se

produit la réaction peu avancée :
RP. : Satt + 2 Fe?* 7 8n2% » 2 Fe3* (oxydant le plus fort, Sn**, sur réducteur le

24

plus fort), d'olt [8n2*]= Lf%_j,
3+
x1|E=0,77+0,0610g o]
[Fe**]
4+
x2|E = 0,14 + 0,0310g 0]
[8n%*]

[Fe3*] LSn‘ﬁf] R

_2E7+EJ +0,06l0g2
[Fe 1[8n>"] -

2E =1,05+0,06 log .
3

E

=0,36V
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° 20 <v<30mL : R.P., : Set s For — Codt 4+ Fed, | '{:I l

ce?t & Fe2* 4+ g 4 Fed*
0, 1(v~v,) 1 O,1v, 4]
hilan molaire (mmol) A~ 0,4V -v) O,1iv 0,24V ~ v, )
3-0,4v G iy -2
F e“}

On ca[cuie E grice au couple Fe¥ /Fe?* : E=0,77+0,06log e

E=0,77+0,06l0g 2= -20 § .
-V

« v=30ml :il s'agit de la 2° équivalence.

], ce qui donne :

En supposant les 2 réactions de Hirage fotales, nous avons fg,3+ = :1. mmol, fig 4« =
1 mmol et np 3+ = 3 mmol, dans un volume V = v, + v =40 ml,

ta R.P. (oxydant le plus fort Fe3*, sur réducteur le plus fort Ce3* } correspond a lé
réaction peu avancée :
Ced* 4 Felt # Cet 4+ Fe?t

ce qui se traduit & "équilibre par : ’
f

) 3 1
ce*'|=[Fe? =g, [Ce® |~ —molL? et [Fe®*]= ——moll ™.
[Ce™"|=[Fe“ " ]=¢g, [Ce"] 4omo t {Fe™ ] 40ma

: Fe&i-
E, = 0,773— 0,96 fog I[ 2+3

- 3+ 4+
vy 2E, = (0,77 +1,70)-+ 0,06 log {F"2 ][Cea ]
iCe?*] [Fe®*] [Ce®]

[ee®]

Ee =3,70+0,0610g

E9=1,235+0,0310g% - E,= 1,22V,

° yv>30mL :il v aunexceés de Se?t,
Aggtt = 0,1{v— 30} et ny .3+ = 3 mmol.

E= 170+0,0610gv so .
* Quelques valeurs :
viml) | 4 5 10 5 20 25 30 35 40
E (mV) | 102 126 140 454 356 770 1220 1653 1671

Dloil le gra fha Fig, 18. Cn retrouve les deux domaines de Handerson reiztifs aux
couples Satt/$n2* et Fe3t/Fa?*,
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Emv) 4

Cet/Ced*
1 400

10004

.......................

34 pel
600 - Fe */Fes+

4 2%
200 |, Sn™"/8n

Fig. 16 o 2 10 ' ' p v )

20 30 40

10. Dosage par le dichromate

5 10 mL d'une solution de FeS0, 2 0,1 mol L-!, et maintenue & pH = 0, est
titrée par une solution de KZCr267 40,02 mol L1

- Btudier et tracer E=E(x} avec x=—, v, étant le volume a P'équivalence
Ve

. que l'on calculera. On calculera, en particulier, les valeurs de E pour x = 0,5 -
. 0,99 - 1,00 ~ 1,01 et 2. BY = 0,77 V pour Fed*/Fel* et E% = 1,33 V pour
" Cry0F/Ce3,

‘ & La réaction rédox s'écrit :

Cr03 + 8 Fe?t £ 14 WP —» 267 2 8 Fe¥ 4 7 H,0.

2%
A véquivalence, nox)=0,02v,=T0o ) % - v, =8,33mL.

o 0 < x <1 ! & partir de I'équation rédox, on caleule ;
mMFeZ2¥) = 1 - 6(0,02¢) = 1 - x et n{Fe¥*) = x,

puisgue X = LA 8(0,02)v,
v

2
E=0,77+0,0610g1xx , .

3+
o x=1  xi|E=0,77+0,06l0g EF"'?]
[Fe™ ]
2.
*G Em1,33+0,01iog%53%12], car pH = 0.
ex
341100 32
7E, = 8,75 6,06 tog T2 _IC207 1 _ 4 25, 6,06 108 5.

[F92+] [Cr3+ ]2

24 3+ 34
A aquivalence, {Crzo%“]m [F@e I et IC; b [F: ],
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1 L_6,0i8moit P
@10+8,33) 3 !

3 i v X o a4
= = e avee [T = = [ =
(er*1e  2ie’)’ E ] 3[ e

d'oft A = 27,5,
On catotde 1 E, =1,26V,

n,_Ef + Hzﬁza

Papplication de €=
( app n1 4 ”2

conduit 8 £ = 1,25 V).
¢« x>1 :c¢’est Pautre couple qui intervient.
On exprirae :

_ 0,02(v-v,) et {Cr¥ ] = 0,04v,

. [Cr, 02" .
iCr077] 10+ v 10+v

.
E m1,33+91»9ﬁ|og§93§12-1
6 [cr¥y

E=1,33+0,01l081, 510 + v)(x 1) = 1,33 + 0,01 log(10 + v}{x —1).

yapH O,

On calcule gquelques valeurs de £ et on en déduit Iz courbe (Fig. 17).

x E(mV) 4 B(V) .
oL 0,71 1,3 PE Crz()%‘”/Cr3+ .
0,3 0,75 ;
0,5 0.77 ‘1
0,7 0,79 |
6,8 0,83 1 ;
0,99 0.89 Fadtipete
100 | 128 @D
104 132 0,7 : [ -

1,4 1,33 0 0,5 1 2 x
2 134 Fig. 17

DIAGRAMME E-pH*

11. Cas de Vazote

Tracer Je E-pH de P'azote relatif aux nombres d'oxydation I, Il et V (¢ = 0,1
mol L1 pour tout soluté et Pyg = 1 bar).

F? = 0,98 V pour HNOZ.’NOg et B¢ = 0,96V pour NO7/NO,. .
Pour 'acide nitreux, HNQ,, pK, = 3,3. =

it Que peut-on dire de 'acide nitreuy ?
HNO; NOE
o pH

& A U'état {il, if y & deux composés HNO, et 33
NO‘é soit le D.P. (Fig. 18). . : "

Fig. 18

R
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Etudions les deux couples V/Hi et /1 :

o Couple ll/Il : KNG, + H* + &= 2 NO, + H,0
— E = 0,98 + 0,08 log[HNC,} h, car Py, = 1 bar.
Deux domaines sont & envisager :

- 5i pH < 3,31 [HNO,] = ¢ = 0,1 mol L%, d'olr :

E= 0,92 0,06 pH {0’722‘]

h
-sipHz 33:[NO3}=¢ — EHN02]=E{W—G , tol :
A

0,722V
E=%,118 - 0,12 pH

On n‘oublie pas de vérifier ia continuité de E pow pH = 3,3.
= Couple V/HI : NO3 + 3 HY + 2e™ —> HNO, + H,0.
il faut caleuter le E° de ce couple.
0,96(Y - i) = 0,980 - H) +E*(V - HI) — E® =0,85V.
[nO31k°
£ =0,95+0,03g — .
08tog [HNO, ]

- sf pi £ 3,3 1 [NO3] = [HNG,] = ¢, d'oit :

= 0,95 0,09 pH
E=0,95-0,09pH {0,353\1

~sipHz 3,31 [NOZ = [NO3] = ¢ et [HN02}=£-€ , d'ait :
A

0,653V
E=0,851 0,06 pH
Le tracé sommaire du graphe montre lintersection des deux couples vers pH = 4,5,
3,118 - 0,12 pH = 0,851 - 0,06 pH - pH = 4,45,
{valeuwr commune de E = 0,584 V).
Pour pH < 4,48, BN, est instable et if faut étudier le couple Y/ :
NO3 + 4 HY + 3&™ - MO, + 2 H0
osipt
4 E=0,98 .{-Miogm’
E i 3 Pyo

0,95 avec [NO3] = 0,1 mol LS et Py,
= 1 bar. On {rouve :

E=0,84 - 0,08 pi
g=taa-t0emm {0,584V
Cette drofie passe bien par le
point d’intersection des deux
précédentes. Le diagramme est
tracé sur la Fig, 19,

0,58

0 53 445 N pH  Fig. 49
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O_n gonstate gue l'acide nitreux HNO, n'est pas stable car il n'apparait pas sur le
diagramme E-pH, en raison d’une dismutation en milieu acide =

3 HNO, ~» NO3 + 2 NO + H* + H,0.
Par contre 'ion nitrite NO;, est stable.

12. Cas du diagramme potentiel apparent ~ pH

du manganése —_—
Tracer le diagramme potentiel apparent — pH du mangandse relatif aux com-
posés . MnOy, Mn()‘%“, MnO,,, Mn2* et Mn(OH),.
T
On donne :

E° = 0,57 V pour MnO;/MnO}~ ; 1,68 V pour MnO3/MnO,, ; 1,51 V pour
MnOz/Mn2+,

pE, =12,7 pour Mn(OH),.

En déduire une méthode de préparation de I'ion manganate MnQZ~ (ion vert)
% a partir de Ion permanganate MnGj (ion violet).

Dans ce cas, toutes les concentrations ionigques sont égales & 1 mol L~ sauf bien
sur celle de H*.

Les n.o. a étudier sont ; {, 1V, VI et VIL.

A Pétat f, il ¥ 2 deux composés Mn?* et Mn(OH}, : il faut donc &tablit leur D.P, en
calculant le pH de précipitation de I"hydroxyde :

[Mn2*] [OH? = K, avec [Mn?*] = L mol L

- pOH= -;-pus = 6,35 et pH = 7,66 (Fig. 20),

Dans e domaine hétérogéne ) Mp2+ seerr NAMCOH). 20
{pH = 7,65), on calcule : I > pH
 K.p? 7,65
24, Ko — Kb o Ani53,,2 ’
[Mn“" 1= -———02 = ————-—-K2 =100 R, Fig. 20

Etudions tes différents couples rédox :
o M/l WInO,, + 4 B 4 2¢” — Mn?* 5 24,0

4
E=E° +0,03log——-’1—2—-
Min*")

it faut calculer le EXIV/N) a partir des E9(VH /M) et EA(VII/IV).
1,50 x6=4,68x3+2E° > E°=1,255V.

4
a::n.,zssw,eamg—ii—.
fain>*]
sipH< 7.65: E=1,255-0,12pH
si pH < 7,65 Ezd,255-0,d=pH {0,337\!
. : h4
- sipH> 7,66 E=1,266+0,03i08 g

307




EXERCICES ET PROBLEMES DE CHIMIE GENERALE SUP,

0,337V
E = 0,796 - 0,06 pH

¢ VI/IV i MinOF + 4H" + 207 — Mnoés + ZH,0.
E = E° + 0,03 log[Mn0,2 | %,
On calcute EQ(V/1V) d'aprés : SEC(VEL/IV) = EO(VII/VE) + 2E%VI/IV}.
ENVI/W) = 2,238 ¥ — E = 2,235 + 0,08 log i, car [Mn07] = 1 mol 'L
E=2,235-0,12pH.

a Vil Mn0,” + & — MnoZ"
E=E” +0,06 log ﬁ_“%l—, doit E=0,57 V.,
[Min03"} R

Un tracé sommaire (Fig. 21) montre I'intersection des droites des couples Vil /W of
VIV, On ealcule te pH du point d'intersection @ pH = 13,9,

Pour pH < 13,8, le n.o. VI (ion Mno%;) n'est

R A
E pas stable et il faut studier le couple VI /IV :
Mn0; +4H' +38” — MnD,, +2H,0
IV@ E=1,68+0,02 log [MnO;Th“
E=1,68-0,08 pH
=Let oo ot {0,57 V powr pH =13,9.
VII VH
@ \VE On construit finalement le graphe, Fig. 22.
Do \e - Ljon MnOZ~ peut donc s’obtenir par rédue-
0 136 - tion de Fion MnO; avec un véducteur
' P E? < 0,B7 V.

Fig, 21 LU’eau, du couple 0,/H,0, convient : E = 1,23
- 0,06 pH = 0,39 V a pH = 14. Cette réaction
s'effectue en milieu trés basique :

- - 2. 4
2MH04 +2 OH7 - 2“{1“04 +E 02 +H20.
E
0,57 ;
0 T e &= pil

1 Mn2+ 7,65 13,9

Mn (OFD),

T

Fig. 22 M
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13. Cas du titane :
i Ftablir le B - pH du titane des cornposés Tig, Ti2*, Ti%* et TiO,,.
EO = - 1,63 V pour TP*/Tig ; - 0,37 V pour Ti¥*/Ti2* et - 0,17 V pour Ti0,/Ti?*.

Par ailleurs : Ti (OH), = Ti* + 3 OH™: pK, = 35.

s Prendre ¢ = 0,01 mol L1 pour toute espéce en solution.

$ Calculons le pH de précipitation de T (OH), 1 1072 OH P = K;,-> pH=3,0.

D'oit le D.P. (Fig. 23). 1 5 ‘
Pour pH = 3, T j THOH), .
Ll ¥
[‘ri3'*]~:—“—; 1% =107 43, 3
K

¢ Fig. 23
_Etudions les différents couples : {1/0, /M et 1V/I.
o H/0: Ti2* 5 2 > tiy E=-1,63+ 0,03 log [Ti?*]

(i ]=¢=0,04 mol L' —~ E=-1,69V.

] o - L i
o IH/H: TR 4 & = T, E=-0,37 0,06 log ——
- sipH< 3: it =T j2e - E=-0,37V.
- sipHz3: [Ti**]=107 #* ot {1i%]=¢c
- 0,37V
~»  E=0,17~0,18 pH {
. . i
* P/l Ti0,, + 4 HY + & -5 TR* + 2H,0
5
E=E®+0,06 log Ty i
{1i'"] ]

# faut donc calculer e E® de ce couple ;
2E°(IVAL) = E° (BV/BI) + EC (/0 ~» E® = ©,03 V pour VIl

- : Ti+ )= it E=0,15-0,24
sipH<3 { I=¢ soi 3 pH{—ﬂ,S?V

~ 0,57V |
-~ sipH=23: [Ti**]1=120" #°® - E=-0,39-0,08 pH{ ;

Le diagramme E - pH se construit facilement (Fig. 24). On constate Pintersection
des coupleslil/ll et i1/0 pour pH = 10,3.

Pour pH = 10,3, il faut envisager le couple 1I1/C dont on calcule E® = - 1,21V :
' T+ 36 T, '

E =~ 1,21 + 0,02 log [Ti®*] avec [Ti*'] = 107 #°,

' {— 1,69 V

= - 4,07 0,06 pH

- 200G
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A0

Fig. 24

Par ailleurs, les droites de deux couples IV /1H
et 1El/il se coupent en deux points : pH = 2,2
et 4,7. Entre ces deux valeurs, en étudie
W/l
Ti0,, +4H" +207 — T2t +2M,0
4

E =~ 0,47+ 0,03 log ﬁ%ﬁ avec iTi2+ =2,
i

- 0,37V
-0,87Y

E=~0,11-0,42 ;}H{

Ce qui conduit & 1'allure définitive du E — pH
{Fig. 24).

PROBLEME DE SYNTHESE (Apport informatique)

Se reporter chapitre 29, probléme VI,



CHAPITRE 29
MP, PC, PY, PSE
Bio, Véto

Acidobasicité
Complexation
Précipitation
Oxydoréduction
ACIDOBASICITE
1. Diagramme logarithmique et R.P. ENSI

On considére une solution aqueuse dont le pH est considéré dans cette partie
comme une variable indépendante pouvant prendre toute valeur entre 0 et 14
par des ajouts divers d'acides ou de bases qu'il n'est pas nécessaire de
connaitre,

Données généralas :

H,CO,/HCO3 pK, = 6,3

HCO3/C0$ pK, = 10,3

[H,CO4] + [HCO3z] + [CO%’] =g

[H,0%] [OH] = 1014,
On posera pour sieplifier [H;0*] = A.
On se propose dans cette partie de tracer les courbes représentatives de
-log [H,C0O4] = f,(pH) courbe 1, . '
- log [HCO3] = f,(pH) courbe 2,
~log [COTT= F3{pH) courbe 3,
I. Exprimer sans approximation [H,C0,], [HCOz] et §CO§-‘} en fonction de k.

2. En faisant Phypothése que dans la somme de deux termes Yun peut &tre
négligé il est inférieur & 10 9% de l'autre, montrer que 'on peut considérer

AT
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% trois domaines de pH : [0, pK, - 1], [pE; + 1, pK, - 1], [pK, + 1,14] dans les-
% quels les courbes 1, 2 et 3 sont des segments de droite dont on donnera les
% équations. Montrer que les supports de certains de ces segrments passent par
;v les points de coordonnées (pK;, - log ¢} et {pK,, - logc).

‘.:55 3. Montrer gue les courbes 1 et 2 se rencontrent au point I; (pK,, ~ log ¢ +
¥ 0,3) et que les courbes 2 et 3 se coupent en I, (K, ~log ¢ + 0,3).

¥ 4. On se place dans le cas ot ¢ = 1672 mol 171,

. Tracer soigneusement sur un méme graphique les courbes 1, 2 et 3 ainsi que
4 les droites représentatives de :

~log [H30'] = f; (pHD),

- log [OH] = f5 (pH).

On notera Fespéce considérée sur chaque courbe.

L'échelle sera : en abscisse 1 cm pour une unité pH,

# en ordonnée 1 cm pour une unité - fog [X], Faxe étant orienté vers le bas.

i Surles intervalles de pH : [pK; ~ 1, pK; + 1] et [pK, ~ 1, pK, + 1] ies courbes
= seront obtenues par un tracé continu ioignant les segments de droite et pas-
i sant par les points I; et I,.

5. Le diagramme logarithmique précédent peut éire obtenu immédiatement
par des Iogiciels adaptés. Un tel diagramme peut étre utilisé pour fa détermi-
nation du pH des solutions aqueuses.

Grice 4 'écriture de la réaction prépondérante et une lecture graphique, don-
ner e pH d'une :

a) solution 10~ mol L~} de Na,CO,.
.. b) solution 1072 mol L1 de NaHCO,.
i c) solution 1672 mol L~ de H,CO;.

& 4. Ul suffit d'uiifiser simuitanément les constanies d'équilibre K; et K, et le bifan de
matiére en élément carbone pour connaitre les fois de distribution ;

h[ﬂcog] nco3"|

- [HaCO5]" He= [Heos ]

, ©=[Hae05]+ [HCO§}+ [co%‘].

Par mise en factewr de ia concentration désirée :

e= {H2003](1 + [%— + K:;Kz ), il vient :

2
€
H,C04| = .
e
B B2
On obtiendrait de méme :
-] & 2-1_ [+
[a-ﬁcoa]_—_———h K o [co?"] g
[ e et PR, |
Kl h KJ.KZ Kz

I~12C03i HCO; ! coi

PKE =63 PKZ = 13 pI‘i

2. Les domaines de prédominance sont indigués :

037
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En choisissant de négliger une espéce devant une autre au seuif des 10 %, on
obtient les domaines classiques de majorfté (HA majoritaire devant A~ si pH < PRy ~ .
1 et réciproquement A~ majoritaire si pH = PKy + 1), !

Dans ces demaines, les expressions du 1) se simplifient car il suffit de conserver un
seul ferme, .

7,3 $,3 11,3

3
Majoritaire :’ Hat05 | HCO3 B coi” pH
E i : p{(:l. h pHz e
sﬁ,ﬂiifii’;‘ S [HaCOs)= e / [H2€05)= ff"{; / [HoCO5)= :1; -
[Bccg]:ff‘l % [Heo3j=e % ¢k
h / / {ﬂcogl_w
2., el % [002“]«'&!{_% % Ha
{003 }' ] / S / [00'5’"]:0

On vérifie bien que dans ces domaines, les idg [ ];en fonction du pH sont des seg-
ments de droite.

g | pH < 5,3 7,3spH<9,3 pH = 11,3
log [H,CO,1 - log o —~jog ¢~ 6,3 + pH ~10g ¢« 16,6 + 2 pH ‘
fog [HCOZ] —-lgct+B,3~ pH - log ¢ ~fog ¢~ 10,3 + pH i
log {COZ] - log ¢ + 16,6 - 2 pH ~log e + 10,3 — pH ~foge }

Nous remarquons ainsi que si nous prolongions ces segments de droite dans les b
intervalles JpK, - 1, pK; + 1[ et }pK, - 1, pK, + 4[, Il y aurait continuité des '
diverses fonctions log [ 1 : t
Par exemple, pouy pH = pK, = 6,3, L
~ log {H,C0,] = ~ Jog ¢ passe par le point (pK,, - log ¢}, C
- tog [H,C04] = ~ log ¢ - pK, + pH = - log ¢ passe par le méme point. ;
3. Nous nous intéressons désormals aux domaines non lindaives, |

o pH = pi,, soit [H,C0,] = [HCO3] ~ %.

Les cowrbes 1 (~ log [H,C0,]) et 2 (- iog [HCO3]) se coupent en i, (pK,, ~ log ¢ +
log 2). .
o pH = pK,, soit [HCO3] = [COZ"] ~ %.

Les courbes 2 (- log [HCOZ]) ot 3 (- log {CO%’"}} se coupent en 1, (pi,, - log ¢ +
ing 2). i

Remarquons que par rapport aux points ¢’intersection des segments de droite, ia
correction n'est que de fog 2 = 0,3 {écart faible).

4. Nous prenons ¢ = 1072, soit - log ¢ = 2. On obtient les &quations ;

log[ % pH £ 5,3 73<pH<9,3 pH214,3
log [Hy00,] +2 ~4,3 + pi -146+2pH
log {HCO31 + 8,3 ~pH +2 -8,2 +pH
log [CO3) + 18,6 ~ 2 pH 12,3 - pH +2
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Avec — log [H30%] = + pH et - log [OH"] = 34 ~ pH, on construit le graphe : Fig, 1.

0 _1 53 63 1.3 93 10,3 11,3 14 .
o o PH
Ly log[M,CO4 | & P
~loge =2 Yo ez gt L2
' L I ; A
~log {H;0+] P LA
N4 ¢l
NG AN
6.3 : : P
; : I TANE
~log {HCQ] : : ; : :
I
D= Jog [HR00T N
- log [0 P P
- P Vo
14 - ~log {CO%‘] E E f E
18,6
~log X1 ¥ Fig. 1

Remarque : sl pH = piy, on a : [co%*]:ﬁik—%zm‘sﬁ, soit - log [C0Z] = 6,3
{point 15). 2Ky

De méme, st pH = pi(,, - log [H,004] = 6,3 (point I,).
5.a} La selution {2} est une solution basigue.
RP. COF + H,0 & HCO3 + OH-

en nogligeant fa 279 phasicité ef Pautoprotolyse de 1'eau. Dans ces conditions :
[HEOZ] = [OFH,

Lintersection de ces deux courbes comwespond au point A dont Fabscisse est :
pH, = 34,1,

On véifie dans ce domalne gue [H,C0,] et [H,0"] sont iotalement négligeables
{courbes irés basses...).

i} La solution {b) correspend 2 un ampholyte.
RP. 2HCO; T H,00,+ 00F
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en négligeant Paction de HCO7 agide, ou base, sur I'eau et autoprotolyse.
Dans ces conditions : [H,005] = [C05].

. L'intersection de ces deux courhes correspond au point B dont I'abscisse est :
pHg = 8,3.
On véritie sur le graphe gue HCO; est majoritaire ot que Fon peut négilger h et o

devant H,C0, ot €O$. On retrouve le pH d'un ampholyte [%{pi(i + ng)]

¢} La solirion {¢) correspond a un diacide.
RP.  #,00,+ H,0 = HCOZ + 0%
en négligeant {z 27 acidité et Pauteprotolyse de 'eau.
Déns ces conditions : [HCOZ = [H,07] = point €.
onlit:
pH, = 4,1(5) ~ 4,2,
On vérifie gue [C0O5™] et [OH™] sont totalement négligeébies.

Conclusion : ce diagramme est surtoul utile pour le raisonnement Inverse. La
connaissance du pH d'une solution permet de connaitve immédiatement la distriby-
{ion des diverses formes carbonatées.

I1. Conductimétrie par simulation informatique === ESEM

Le but du probléme est d'apalyser des courbes de dosages acide-base obte-
nues par mesure de la conductivité de la solution en fonction du volume de
titrant ajouté. Ces courbes pourront &tre expérimentales, ou simulées grice 4
des moyvens informatiques.

Dans tout le probléme, on notera :
€ : concentration de 'acide

- ¢ : concentration de la base.
Préliminaire

Donner sans démonstration la formule permettant, pour une solution conte-
nant » ions différents, de calculer la conductivité v de la solution (exprimée en
S m1) en fonction :

~ des concentrations ¢;, exprimées en mol m?, de Vion 4,

- des A;, conductivités équivalentes ioniques de Uion i (ou conductivité
molaire de Vion par mole de charge + ou~) exprimées en 8 m? moi?,

i — des z;, nombres de charges algébrigues portées par chaque ton i.

" Rem. 1 : dans tout le probléme, on assimilera A; & A9, conductivité équivalente
jonique de Fion i extrapolée 2 dilution infinie. On supposera que :

- AP(H,0%) > A2(GH™) »> A? (autres ions),

- les A? (ions autres que H;0*) ont 1a méme valeur, quel que soit l'ion.

. Rem. 2 : dans la suite du probléme, Jes ¢; sont données en mol L1, ce quia

peu d'irnportance puisque toutes les fonctions tracées faisant intervenir v le
" sont en unités arbitraires.
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i 1. Dosage d'un acide fort par une base forte :

Becher Burette
i —gy ! inconnue, —¢p : connue
v, volume initial de Ia solution acide ~vg : volume de la base ajoutds

" L'acide est HCI en solution aqueuse, la base est NaOH en solution agueuse,

1. Expression de y= flvyg) :

 a) Ecrire Yexpression de v, conductivité de la solution contenue dans le
 becher au cours du dosage, en fonction de la variable v et des autres para-
% metres nécessaires

o) avant l'équivalence,

B) aprés I'équivalence.

b} Montrer que, si on néglige [OH"] devant [H,0*] avant I'équivalence et
FH,0"] devant [OH~] apres 'équivalence, alors fes deux expressions précé-
dentes sont égales & I'éguivalence,

2. Analyse :

a) Le tracé de y = flvyy) méne-t-il a priori 2 l'obtention de portions de droite ?
b) Que faut-il faire expérimentalement pour que le tracé de v = flvy) méne 2

i Yobtention de portions de droite ?
i e) 8i cette précaution expérimentale n'a pas été prise, ou n'a pas pu étre réali-

sée, quelle fonction faut-if tracer en fonction de vy pour obtenir & coup siir
des portions de droite ? Cette fonction sera notée ¥ dans la suite du probléme.

d) Dans le cas ol les deux expressions du Ll.a. a et B sont des portions de
droite, donnez les signes des pentes et comparez leur valeur absolue.
3, Graphe expérimental .

On trace 7" en fonction de vy, La courbe est représentée sur la figure 5° 2. On
donne v, {initial) = 10 cm® et cg = 0,1 mol L1, Calculer c,.

Y &
(unité
arbitraire)

Fig. 2 S0 5 10 15 20 vg (cm?)

. IL Dosage d’un acide faible par mme base forte :

L’acide faible est AH en solution aqueuse, la base est NaOH en solution
4 agueuse.

1. Cas ou lacide faible (AH) a un pK, de 4,5

Becher Burette
. =€, ! inconnue, - ¢p | CONNuE
S TRA S . . B N
~ 4 1 volume initial de la solution acide - v : volume de la base ajoutée
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¢ La courbe v = flvg}, dans le cas ou vy est assimilable & des portions de droite,
est représentée sur la figure n° 3. Expliquer :

a) L'existence d'un minimum pour I courbe y = flvg) avant I'équivalence, en
indiquant en particulier les réactions chimiques ayant lieu au cours du
dosage. - :

b) Le fait que la pente de v = flvg) aprés Véquivalence soit supérieure 3 la
pente de v = f{vy) avant I'équivalence.

¥ 3
(unité
arbitraire}

0.5 U100 15 20 vp(emd) g3

Becher Burette
~¢4 10,1 mol L1 ~cg: 0,1 mol L1
-v,: 10 em? - vg : volume de la base ajoutée

On simule les courbes v' = flvg) pour différentes valeurs de pK, (voir figure
n° 4} ; il est 3 noter que les quatre courbes sont confondues pour vy > 10 em?,
Interpréter U'évolution des courbes.

¥ oA
{unité |
arbitraire) [

e pEy = 4
...... pKA w 3
e R =
............ pKA &
Fig. 4
] 5 ' 10 15 20 vg (cm?)

a40%
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5 3. Influence de lu dilution de ln base forte et de lacide faible (pK, = 4,5) ;

Sur la figure n° 5, on simule les courbes v = f{vg) pourv, = 10 cmn? et pour
~¢ap = 107 mol L, e = 107! mol L1 {courbe 1),
2 = Cay = 102 mol L1, gy = 1072 mol L) (courbe 2),
G —Cpy = 107 mol L, Cp3 = 1073 mol L1 {courbe 3),
G —cyg =107 mol L7l ey = 107 mol £ {courbe 4).

; Rem. : pour chaque couple (cy;, ¢g;), les courbes v = flvy) ont été reéchelon-
i nées, afin que :

: - les tracés pour les faibles concentrations soient lisibles,

~ les portions de droite aprés 'équivalence soient superposées, permettant
une réelle comparaison du comportement des courbes avant 'équivalence.

a) Justifier I'évolution de l'allure des courbes avec la dilution des différents
réactifs.

b) Quelle loi retrouve-t-on ici ?

¥
(unité
arbitraire)
courbe 1

seneww GoOurbe 2
e e - COUTDE 3
------------ courhe 4

Fig.5 0 5 10 15 20 vy (cm?)

Becher Burette
¢ 1 0, mol L1 -c5: 0,1 mol L
v, : volume initial de la solution ~ vy 1 volume de ia base ajoutée

acide : 10 am

L'acide faible est CH;CO,H (pK, = 4,8) en solution aqueuse, la base est NF,
#K, = 9,2) en solution aqueuse.

¢ 1. Indiquer les réactions chimiques responsables des deux parties remar-
¢ quables de la courbe v’ = f{vy) avani 'équivalence.

2. Pourquoi la courbe 1" = flvg) a-t-elle une pente nulle aprés 'équivalence ?
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i
v : Lo
(unité ’ : S
arbitraire)

) 5 10 15 20 vplemd)  Fig. 8

& Préliminaire : 1a conductivité v de ta solution est donnée par la foi
¥ = ZA;* k2| €
i

avec A; conductivité équivalente de Pion i (proportionnelle & sa mohilité) assimilée
ici @ A (dilution infinie} et [z{ module du nombre de charges de i'ion L

i. Acide fort/Base forte :
1.2} La réaction de titrage est 1a suivante :
Ha0* + OH- —> 2H,0 (totale).
De maniére rigoureuse, 'expression de «y est : ‘
a0 + o - 6 + a -
T=A L [Hao ]+ A [cl ]+ AL [Na ]+ A [ou ]

o} Avant I'équivalence : milieu acide {0 << i)

I - cpv cgV
° lons indifférents : {Cl ]z ~CAA. et [Na*]_—, —-B7B
VA+VE VA+VB

Ca¥a—CgY¥p
VA+V3 L

Cav CpV
WWM(A" ++A°_J+»~w-3m5-~(A° .~ A° J
¥+ vg\ Hal c Va+V¥g\ Na Hz0

B) Aprés Péauivalence : milieu basique (# << o)

* Excésde Ha0% : h=

= jons indifférents : mémes expressions.

CpVp —CaVy
VitV

Cal¥a | . eg¥
e (ORI P8 PL
Va Vg Ct OH Vp ¥y Na OH

e Excés de O : o=
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1.b) A I'équivatence, pH = 7 et €4 Yy = Cp Vi
h et o sont négligeables devant [CI] et [Nat]. Les deux expressions donnent alors :
v __.__EAE_&W(AG L +A® _):_EEA[LAO
Ya + VBG Na o1 VA -+ VB!:
puisque 'on a supposé dans 'énoned :

AT =A< AC
&

2.2} ii ne s'agit pas de droite puisque la variable vg apparait au dénominateur.

2.b} il suffit de pouvoilr négliger au dénominateur vy devant v, dong de négliger la
difution. il faut un réactif titrant bien plus concentré gue le réactif A titrer :

Cy 5 Cp 2 Vg << ¥y,
2.¢} U faut tracer v’ = ¢ (¥, + ¥} et on ebtient alors des droites méme en cas de
dilution non négligeable.

+

2.4) il suffit de considérer A° > A° > Af
Hg0 oH

(e& ions )'
o) Avant Péquivalence :

. L] a [ _AC
LY chv"(Aﬂgo* +Aci")+[cB(ANa* Auao’“ HVB.

ponie ,

Py - & 1]
La pente,, est négative car ANa’“ < AH3G* .

B} Aprés Véquivalence :
L. o -~ AC [ @
vE CAVA(ACI“ Aoﬂ“ ) * {GB(AN:«’” Ao )] ¥s-
e~ T is

La pen‘te:‘3 est positive.

e o )
On peut prévoir : |p,| > py car Aﬂgo'* > A0 -

o Interprétation physique : on peut trouver ces pentes rapidement et sans caloul par
I'utilisation de la R.P. mais en fepant compte des ions indifférents qui contribuent a
ta conductivité de la sclution.

v < v, ! Vajout de soude remplace les H,0" par des Na*, d'ol pente en A;a# —Al:igo*'

v > v, : 1'ajout de soude (désormais non consommée) apporie des lons Na* et OH- ;

perteen A® |+ A% L
Na oH

3, Les deux droites de la Fig. 2 se coupent en :

€g¥e,

1\433'::!.2,2("?13 = e, = ~0,22 mol L2,

Ya
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1§, Acide faible/Base forte
4.a) Avant Péquivalence, on peut distinguer deux zones sur la Fig. 3:
o Le voisinage de vy = 0.

Dans ce cas, 'acide AH est faiblement dissocié initialement en ;0% + A~ Les jons
OH" vont titrer i'acide fe plus fort présent, c’est-a-dire H,0*.

RP.  Hy0* + OH — 2 H,0.

Comme dans le titrage précédent, on remplace des Hy0" par des Na™ et ia pente est
négative.

¢ Lo reste du domaine {ss Vg <¥g, )

Désormais, Ha0" est en quantite négligeable et la R.P. s'écrit :
AR + OH -5 A" + H,0.

On remplace des molécutes par des jons Na* et A, L2 penie en A" + A% est
positive.

* La compétition entre ces deux phénoménes provogue un mirimum de v, d’avtant
plus prés de v; = 0 gue Pacide est faible.

1.4) Aprés l'équivalence, 'excés de soude nous donne une pente en A:: + A‘;H_ .
B

done supérieure & la précédente pulsque A° Lz A‘;« « Le point d’équivalence appa-
rait donc au changement de pente.

2. Plus l'acide est failble, plus pH, augmente.

* Les courbes pKA = 4 ou 3 correspondent & V'interprétation précédente avec Pexis-
tence d'un minimum. D'autre part, le fait que, pour vy = 0, Ia conductivité soit plus
falble pour AH, pi, = 4, traduif Ia plus faible ionisation de ce dernier ;

R.P. AH  + H,0 = A"+ Hy0*
LA EEE tp o &y

En supposant o << 1, il vient K, = ¢, o2, soit :

Sic, =04 mol 'Y, ofpk, =4)=0,08 ot ofpK, =3)=0,10.

» Les courhes p, = 2 ou pK, = 4 se rapprochent desormais du titrage ¢'un acide
fort avec I'absence d’un minimum. .

La courbe pi, = 1 correspond A un acide assez dissocié initialement :
2 :
o K K
Kp=ey S S it Y )
I ¢y e

m(pKA = 1); 0,62,

On observe donc le titrage des 330" (provoquant par déplacement d'équilibre Pioni-
sation totale de AH). La courbe est analogue a lacide fori‘

- La cotwbe pK; = 2 correspond @ un acide moyen.
a{pK, =2) ~ 0,27,
L'allure est mtarmediatre entre fes deux types de comportements.
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e Le polnt Squivalent est commun & tous les titrages puisgue tout AR a &té titré et
¥, cotrespond a Na® + A~

v Au-deld de v, on assiste 4 la pente positive en Apyt + Agy- due & Pexecés de
soude (comme dans le cas d’un acide fort),

3.a) L'allure des courbes ~' = Avy) de la Fig. 5 correspond & celle de ia Fig. 4.

En d'autres termes, un méme acide (pi{, fixé) peut se comperter comme un acide
faible, moven ou fort selon sa difution.

Plus fa dilution augmente, plus I'alitre de 1a courbe se rapproche de celle d'un acide
fort.

Cela est normal puisque, par déplacement d’équilibre, Iz dilution augmente 1a protor
tion initiale de Ha0™,

[+ 0:’,2
De Ky = 1“ —on déduit pour v = 0.
cuimollhy | 100 a0 10% 104
o | 002 005 o016 0,43

B} On retrouve la loi de dilution d'Ostwald : un acide faible, dont K, => 1077, tend
vers un acide fort 3 dilution infinie.

En effet, sl ¢y — 0, pH — 7 et done ;
Ca 0’.)10“7 KA

o .
ENERS 1077 4K,

o1 si Ky >> 107 (¢"est le cas ioi).

-

il Acide Taible/Base fa_ﬁh!e
i. Avant I'équivalence, & 'exception du veisinage de vg = 0, la R.P. g"écrit :
CHLCO0,H + NH; — CH C00™ + NHJ.

Dans ce large domaine, la conductivité augmente de par Papparition des ions
CH,CO0™ et NHZ. La pente esten A° AT L

CHZ200 N
s Par conire, au voisinage de vy = 0, on assiste au titrage des H0* initialement
libérés par CH,CO,H. Lo

Ho0% + NHg -» NHZ + Ho0.
AO -~ AZ - -

La pente en - AH o est négative.
Cette partie est irés bréve car CH3CO0H (p, = 4,8 et pey = 1) est trés peu disso-

cié ((x: E:—A— =0,013} ce gue confirme I Fig. 6.
A

2. Aprés 'éguivalence, on dispose de NH; en excés ce qui ne provogue pas de hou-
veaux ions dans fe milisu. En effet NH; se comporte comme une base faible.
14
MHg+ Hy0 o= NHP +« OH-  Kp= "ﬁf’ =108,
Dans ces conditions, la conductivité ne varie quasiment pas et fa pente est nuile
{ajout d’une molécule neutre).
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ACIDOBASICITE, COMPLEXATION,
PRECIPITATION I

I1l. Dosage d'un polyphosphate. ‘ o
Complexation et effet adoucissant ENSI

“ 1. On se profpose de déterminer le degré de condensation d'un polyphosphate
{inéaire de formule (PO d)(‘i’ + 23 Cest-y-dire le nombre ¢ d'atomes de

R . 3q + . >
phosphore qu'il contierft, p%r osage acidobasique. Rappelons leur structure ;

0
1! | i
—omrl: o-~1§> 0——1|=——0—
o Olg-2 O

Dans une premidre expérience, une prise d'essai de 10 cm? d'une solution
agueuse du polyphosphate considéré est transformée sans dilution en solu-
tion d'acide polyphosphorique {de méme structure que le polyphosphate dont
il dérive) par passage sur une résine échangeuse d'ions. On dose la solution -
d'acide polyphosphorique obtenue par urne solution dhydroxyde de sodium
0,10 mol dm3. La courbe de dosage expérimentale est reportée sur la figure 7
(courbe A}, : s :

Dans une seconde expérience, on transforme, toujours sans dilution, 10 cm?
de la méme solution de polyphosphate initiale en acide phosphorique mono-
meére (H,PO,) par rupture des chaines en milieu acide nitrique concentzé et
chaud. Le dosage de la solution d'acide phosghoﬁqiae ainsi cbtenue par une
solution d’hydroxyde de sodium 0,10 mol dm™? est aussi reportée sur la figure
7 (courbe B).

a) Expliquer 'allure de la courbe de dosage B et indiquer en particulier la
nature des espéces prédominantes aux points éguivalents.
i4 ‘; """ T ¥ T T T T T 3 14
13 + A 413
12 | 12
11 F 11
10 10
9 9
8 _ 8
mn. 7 F - 7 mg
6 r 1 5]
5F 5
4 ' 4
L3 S 3
Zr 2
1F : 11
0 ______ L ' i [ 1 b 3 P 0
40 50 60 70 80 90 100
Volume {¢cm3) de NaOH 0,10 mol dm-? Fig. 7

413 »‘
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%" b) Expliguer l'aliure de ia courbe de dosage A. Calculer 1a concentration ¢, de
¢ la solution d'acide polyphosphorique dosée et le degré de condensation (qg du
. polyphosphate considéré.

“ Domndées : @ On précise que les atomes de phosphore situés en bout de chaine
% portent une acidité moyenne (pK, < 2) ou forte ef une acidité faible (pK, = 6
T 2 9), tandis que toutes les autres acidités sont moyennes (pK, < 2) ou fortes.

e Courbes de titrage : Fig. 7.
© o Constantes d'acidité -
PK, 1 (H3PO,HLPOR) = 2,15 pK,y 5 (H,PO/HPOT) = 7,2 ;
pK, 3 (HPOZ/POF) = 12,4,

+ 2, Les jons des métaux alcalino-terreux tels que Ca?* forment des complexes
i de steechiométrie 1:1 avec les polyphosphates. Cette propriété est mise a pro-
i fit pour adoucir les eaux calcaires. Pour illustrer ce propos, on s'intéresse ici &
I la composition d'un savon constitué de laurate de sodium NaL (L =
£ €y, H,;CO07) qui joue le role de détergent (tensioactif) et de iriphosphate de
: sog{ium (NagP;0,4) qui joue le réle d'adoucisseur (complexant). Pour obtenir
¢ des propriéfés moussantes satisfaisantes, on souhaite pouveir préparer avec
* une eau naturelle contenant au départ 2,8 102 mol dm3 d'ions Ca’* une
4 solution savonneuse contenant 2,5 107 mol dm™? d'ions laurate L™ libres sans
% qu'il y ait précipitation de Cal.,.

a) Quelle est la concentration minimale nécessaire en ions triphosphate libres
permeitant d'éviter la précipitation de Cal, ?

b} On admettra que le pH de la solution obtenue aprés addition du savon
' dans l'eau naturelle définie ci-dessus est égal & 9,6. Déterminer dans ces
conditions la valeur minimale du rapport des concentrations de triphosphate
 de sodium et de laurate de sodium dans le savon pour gue I'on puisse effecti-
. vement préparer une solution contenant 2,5 1077 mol dm™* d'ions laurate L~
. libres sans qu'il y ait précipitation de Cal,. On précise que les ions 1. et
*. P05 possédent un caractere basigue.
.. Données ; ® Constantes d'acidité ;

‘ PK, 4 (HL/L") = 5,0 (HL = acide laurique)
5 pK, s (HP;OT5/P,03p) = 9.3
i o Produit de solubilité :
i K, (CalL,) = 3 10712 (Cal, = laurate de calcium).
® Formation de complexes

i K
Ca?* 4 P30?6 = CaP_;O%E, Kfm 2 109 (constante de formation)

& 1. On donne done selon Pexpérience :

[+] ] o
Il i i
o exp. 110 em® de ;t;!\(_)p—-? 0-——i 0—-!;-—‘0&-1 ,
AV
o OH lg~2 GH
[Vava [Fava (VA

soit q— 2 + 4 = g + 2 acidités.
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0
i

o exp, 2: 10 om® de H3PO, (soit ﬁ&"“P——gi‘lp ); triacide de concentration ¢,

OH
Nava

cbtenu par rupture des chaines du polyphosphate précédent.

a) On considére d'abord ia courhe B issue de 'expérience 2. On reconnalt les deux
sauts de pH successifs consécutifs au dosage de la 1 et de la 2Me acidité de
H PO,

R.P.. HgPO, +0H™ — HoPOZ +H,0 gﬁ— E T S
: e

RPy. HgPOZ +OH™ — HPO3™ +H,0 »E& = 10768,

e

Au premier point aquivalent (v = 5% cm®), nous ohienons I'ampholyte H2P04 pour
lequet :

pH = E(pK.i + piy ) = 4, 65.
On détermine alsément la concenlration initiale en HaP0, ¢
CaVa = Cg Vg = GV,
cA =0,Lx %‘:— =0,5molt,

Au second point éguivatent (v = 2v, = 100 em?®), nous obtenons ampholyte
HPOZ™ pour leguel : 1

PH='E(PK2+pK3)=9 8

Pour v = 75 cm®, on peut également vérifier que {HP04”} = [H,POZ], soit .
pH = pi, = 7,2 (zone tampon de Henderson).

Remargue @ La couthe B est arrétée & v, = 110 em?, mals la 3° acidité de H PO,
serait trop faible pour étre observable (cf. cours).

b) Nous considérons désormals la courbe A relative a V'acide polyphospherique.

o Eile fait apparaitre une premiére équivalence commune aves H,P0,, pour v, =
50 ¢m3. Cela correspond au dosage simuitané de toutes les acid?tes moyenne Lou
forte (pX, < 2).

D'aprés la structure de Pacide polyphosphorique, et la donnée de {"énoncé, H n'y
aura que deux acidités faibles (une & chaque bout de chame}, donc g acldités
“ moyenne ou forte au tofal.

81 an appelle ¢, la concentration en agide polyphosphorique, it vient au premier point
équivalent :
(e va=c5 ¥ = Cg ¥y,

s0it par campara'ison avec V'expérience précédente :

&
ca=__£\_
- q

o On observe ensuite une 2° et une 3° équivalences neties et distinctes pour
Vo, = 62,5 cmP et v, =75 om?®,

AT
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Eltes correspendent au dosage successif des deux acidités faibles {bout de chaine).
Ponc (2 e,) vy = cp (vea - V%)'

e, = 0,1x—§—§ =0,125molL ™,

On en déduit le degré de condensation :

2. Ecrivons les diverses réactions en compétition pouv les ions Ca2* :

o Complexation :
[cap;05;5]

FW:MB‘S.

Ca? + P,O5; T CaPy0f; K
o Préeipitation :
Ca?* + 217 % Cal, K, =[Ca®™] [P = 310712

1

@) On veut éviter la précipitation, donc :

| 24 K,

| fea"]< Ko

| -]

On veut en outee [L7} = 2,5 1073 mol L {lons Bbres), d'ol
[€a?*] < 4,8 1077 mel LT,

! Comme nous connaissons la concentration intlale de Ca™*, nous en déduisons que
: Fion Ca?* est dissimulé dans le complexe :

241 - 2 z.]. 3],
[Ca *]Wz 1072 [fij +[CaP3010]“[CaF3010]

<4,8 1077
ta constante de formation K, donne {Pso ol minimale :

{Paoir'g]>( 21072

Wr soit [Psoia ] >2,2 10 moll™?,

B) On g’intéresse en outre aux
propriétés ac:dohaslques due HL ' L- 9.3
ligand P30 3 et de P'anion préci- pEs , o DI
Hant L“{Eg'g 4 - b
p Pk, HPO | POy

Fig. 8 3

ie pH = 9,6 de ia solution correspond au domaine de prédominance de L~ {majorl-
talre devant HL) et de P,0F; (mals avec cosxistence de HP,0%;). En Fabsence de
précipité ;

¢ [L]g = [L7) + [HL] = {17] = 2,5 4075 mol 172
* [P3055lo = [P50F5] + [HP,045] + [CaP,0F5).

drAa
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En utilisant les conditions du g} :
[CaP‘-;OfE;]:[Ca”]ﬁ(dissimuiation dans complexe},

[es], o= LT

K,«[Caa*'] wK

L

ot

il vient :

[Psoi'g}o z{Paofg] {1 + RE-J + [c:az* ]D
2+‘ W KO
[Ps035 | ica Kl?-E-LM]O [1 + R{l;) +[ea®"] .

Le rapport des concentrations cherché est dong ;

[Pe055], {cazqoga_-]o( ”JE——L |

Fl, TR U,

L’ application numérigue donne :

[: 3
{Paom }
0 - 2,05,

138

IV. Propriéiés de Pacide citrique ESEM

Données :
o H,CivH,Cit":  pK =308
H,Cit/H,Cit?: pK, = 4,74
o HoCit?7HCIt : pKy = 5,40
o HCit>/Cit* pEy= 16,00
* Constante de formation de CuCit?: Ky = 103,
= Produit de solubilité de précipité Cu(OH), : K, = 10197,

A. Dosage de Vacide citrique :

On effectue le dosage de v, = 10 cm? d'acide citrique, dont on ne connait pas
a priori la structure, de conceniration initiale ¢, = 2,667 101 mol 1! par de la
soude 2 la concentration c = 10! mol L-1. De méme, on effectue la simula-
tion informatisée de ce titrage.

Les deux tracés de la courbe pH = flvy), expérimental (- - -) et théorique
(), sOME TepOrtés sur la figure n° 9. On observe, pour les deux courbes, un
saut de pH important pour un volume de soude ajouté Vg, = 80 ¢,

1. Comparaison avec le dosage d’un acide fort -

a) Montrer que ce volume de soude correspond au volume 4 Féquivalence
gu’'on aurait obtenu en dosant un acide fort de concentration 3 ¢y,
Conclusion ?
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simulation

14 - acide fort (3 ¢,)

12 - Tt
e ‘? courbe
expérimentale

i

i i H T H T T { i I
Fig.9 0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 v (ML}

b} Montrer, grice & Fallure de la courbe pH = flvg), que le dosage d'un équiva-
= lent dacide citrique ne peut pas se résumer au dosage de trois équivalents
. d'acide fort.

- 2, Relation structure/acido-basicité .

On trouve dans la littérature la formule de Yacide citrique :
OH

HOOC——-CHZ——(IJ——~CH2~—COOH
COOH

¢ 1l s'agit d'un tétraacide, noté H,Cit, dont les pK, sont donnés en annexe.

 Préciser les quatre hydrogenes responsables des acidités de H,Cit. Leguel cor-
" respond au pK, de 16,00 ? Conclusion pour le titrage.

4 3. Courbes de répartition. :

“ Grace au logiciel de simulation, on peut tracer simultanément une courbe
“ pH = flvy) et les pourcentages des différentes espéces en selution lors du
i dosage. Sur la figure n°® 10 sont représentés les pourcentages des espéces
H,Cit, H,Cit™, HZCitz" et HCit> en fonction du volume de base ajoutée.

a} Montrer, gréce & ces courbes de répartition, que les différentes acidités ne
sont pas dosées séparément.

b) Pourquoi les trois premieres acidités ne sont-elles pas dosées séparément ?

¢} Quelles seraient les courbes de répartition si les trois premiéres acidités
étaient dosées séparément ?

On tracera de fagon précise ces courbes :

e donner en particulier les valeurs des volumes de soude ajoutée séparant le
% dosage de chaque acidité,

ie ?'crire, pour chaque dosage, Ia réaction chimique ayant leu au sein de la
. solation.

2 B. Dosage du mélange Cu®*/acide citrigue ;

= On trouve dans la littérature que Iion citrate Cit% peut former avec jes ions
" cuivrique Cu?* un complexe de formule CuCit?~ (voir données).

qi8
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v s oo L Cit3

AN - ~ .
/,/ uhf_’“ ~_ \‘

f T T I T T T T e
0 16 20 30 40 50 &0 70 80 90 100 v(NaOH) (ml)
' Fig. 10

1. Ecrire Véquilibre traduisant la formation de ce complexe ainst que
l'expression de sa constante d’équilibre.

2. Ajout stoechiométrique dlions Cus*

a) On ajoute & v, = 10 cm? de la solution d'acide citrique du 1, un certain
volume v, de solution de sulfate de cuivre (I} de concentration ¢, = 2 10
mol L1, éuel volume faut-il en verser pour amener la méme quantlte dions
Cu?* que d'acide citrique initialement en solution ?

k) On dose ce mélange par une solution de soude 2 107! mot L1 et on véalise
parallélement la simulation informatisée de ce dosage. L'accord entre expé-
rience et simulation est excellent ; la figure n® 11 représente la courbe de
dosage stmulée pH = f{vy), et on remarque un saut de pH important pour v

106,7 cmd. Pour comprendre cette courbe, on a tracé les courbes de réparti:
tion de toutes les espéces en solution (Fig. 12) ; on remargue que :

e Les pourcentages des especes Cit*, HCit* et H,Cit> sont quasi nuls, quel
que soit le volume de soude ajoutée.

» Seuls les pourcentages de H,Cit, H,Cit, Cu?* et CuCit® sont non négli-
geables.

o) Pour les trois intervalles de volume proposés ci-dessous, décrire qualitati-
vement Jes réactions chimiques ayant lieu en solution :

edavg<3 cm3,

@5 <vp < 35 cm’,

* 35 < vy < 1067 cm?,

B) Montrer par le calou! que %6(Cu?*) = 0 est bien atteint pour vp, = 106,7 cm?®,

Pourquoi a-t-on un saut de pH plus loin et pow:qum est-il plus marqué que
lors du dosage sans ions Cu?* ?

3. Ajout d'un exces d'ions Cur

On ajoute, & v, = 10 cm® de la selutxon d'acide atnqlue dul, v, = 20 cm® de
solution de suﬁate de cuivre (II) & ¢, = 2 1071 moi I eton sxmu;’e la cour’oe
i de dosage de ce mélange par de la soude & 10~ mol -1,
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4 a) Dans un premier temps, on ne trace que les courbes de répartition des

espéces en solution contenant 'élément cuivre (Fig. 13} ; on observe un pla-
teau pour une valeur de %(CuCit2™) = 66,7 entre vy, = 106,7 cred et vg, =
133,4 em?, soit une « largeur de platean » de 26,7 3. :

o) Expliquer l'existence de ce plateau, et écrire la réaction chimique qui en est
responsable. I est conseillé de bien lire les données.

§) Pourguoi e pH évolue-t-il trés peu sur cet intervalle ?

¥) Montrer par le calcul que ce plateau a bien une largeur de 26,8 cm?, et qu'it
se trouve bien pour une valeur de % (CuCit?) = 66,7,

b} Le pourcentage total de cuivre en solution, libre ou complexé, tend vers
si vy augmente au-deld de 133,4 cm® Pour comprendre ce phénomene, on

pH

e e CuCiE2-
............ Cu2+
~~~~~~ H,Cit
Bl & A0t o
pH

[N St M M R SR S R T R A M

0 10 20 30 40 50 60 70 80 S0 100 110 120 130 140 v(yaom (mL)
Fig. 12



Problémes de synthése ; solutions aquenses & informatique

A o
- 100
- 90
- 80
+ 70
- 60
- 50

~ 40 . O+

. - 30 e Cali?~
- \ - 20 —F

7 \ - 10

1 o
150 200 ViNaOH) (l’i‘lL)
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décide de tracer toutes les courbes de répartition (Fig. 14). Il apparait que,
pour vy > 133,4 cm?, seules les especes HCit?" et CuCit? sont en présence
notable en solution. :

A la vue de Yallure des courbes de répartition :
o) Trouver la transformation chimique que subit CuCit?",
B} Eerire la réaction chimique correspondante.

¢) Conclure quant 2 Yavantage et {'inconvénient d’ajouter I'ion Cu?* pour
doser Yacide citrique.

——-— CuCit?~
e Cu+
e HEC3
—— HpCit
~~~~~~ H,Cit
pH

200 V(Na{)ﬂ) (mL)
: Fig. 14

T e
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A. Dosage de Pacide citrigue
1.a) La quantité de soude ajoutée a Féquivalence est :
g ¥y = 8 mmol.
La guantité d'acide initial H,Cit est :
€, ¥y = 2,667 mmol.
On constate done que @ ¢ Vg = 3 opvp.
Un monoacide fort de concentration 3¢, aurait pour point équivalent :
o Ve 5 (3 05) vy S0It ¥, = vg .
On peut done conclure que H,Cit & vu ses trois premiéres acidités titrées.

1.b) La courbe expérimentale et la courbe théorique (Fig. 9) ne se superposent pas,
notamiment au voisinage de vy = 0 {le pHest pius élavé, ce n'est pas un acide fort)
et de vy = v, (le saut de pH est plus faible ainsi que la pente au P.E.). Néanmeins, il
¥ & un seul saut de pH.

Les trols premigres acidités de H,Cit sont tilrées simulianément mais ce sont des
acidités moyennes ou faibles.

2. i ¥ a trois fonctions acide carboxyligue R—COON (analogie avec 'acide acétique
CH,CO0H, pK, = 4,75) et une fenction alcoel R-—0H (acide indifférent dans l'eau,
done correspondant ici & pi, = 16).

On comprend pourquol 1'on n'observe pas le titrage de la 4° acidité de H Cit.

3.a) Les courbes de répartition (Fig. 10) montrent gu'a tout pH guasiment, il existe
trois formes dérivées de V'aclde cirique en solution, preuve gue deux titrages suc-
cessifs interférent.

3.b) Les titrages sont simultanés en raison des pi, trés volsins @
By — PRy = 1,86 et pi(z - pK, = 6,66,

3.e} Si les acidités étaient dosées séparément, on retrouverait le modale simple
d’un iriacide faible :

e 1 R.P. H,Cit + OH™ — HiCitm + H,0
E.l (mol} CaVp Cp¥g
E.F. CpVp = Cy¥p Cg¥p

~ D’oii les pourcentages molaires des espéces dérivées de H,Cit :

CpVp

(st ™) = TBUE = x et %(H,Clt) = SATAZIETR _g =1~ x.
Cala Calp CaVa
S, €y et v, Btant fixés, i s'aght de forictions affines de vg.
- La premiére équivalence aurait liew pour x =1 :
Cy ¥y = Og Vg, = Vg, = 26,67 cm®,

< 2°R.P. HaCit®  +  OH™ — HCit? + Hy0

E.L (mol} ¥y gV — CaV,

E.F. 2¢,¥, ~ cgVg eg¥g — Cp¥a

~ D'qit les distributions

~20aYa =% _ 5y o %(HaCit) = TBIBIATA g

%(H3Cit“) P

Cpvp
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On a toujours des fonctions affines de vg {ou de X).

~ La dewxiéme équivalence (x = 2) correspond 3 :

€y ¥y = Cp VB; C, ¥, SOit v32 = z_)y,51 = 53,34 ¢m3,

» 3°RP. H,Cit>  +  OH — HCit™ + H,0
E.L {mol} opvy Cp¥g — 2C,Y,
E.F. 3¢,V - CgVp gl ~ :a%vﬂl i

- Yol les distributions *

_CpVp—~20,Vy

{HaGit>" ) = SeAYaz28¥s . 3. x et (HO®) x-2.
CaV¥a CaVa
- Et ta troisiéme équivalence pour ¥, = 3v31 = 80 om>.
» Les courhes de répartition théorigues sont iracées en Fig, 15,
% .
100 N T A
i\ 3
/ 4 / oy :
/N / AN !
/NS :
/2 B A z
AR RV Y
: \( : \/ :
AN AN A N BR— |
/ AN . e Hy Gt
/ v : ! : ——— H,; Cit?-
/ ‘ /‘ A\ H \‘ o e H Cit-
/ [ \ B \
104/ / \i/ \J
: \f ]
O 10 VB% ng ‘%.?33 =80 vy (mi) Fig- 15

B. Dosage du mélange Cu?*/H Cit
1. La réaction de complexation s’écrit ;
cu?* ¢ Citt =2 Culit? K = 108

[cﬂ‘*}[cit"*‘}

Z.a) On veut ajmi_tear Cu?* en quantité égale & H,Cit. Il faut donc @ ¢, v, = ¢y vy soit
v, = 13,33 em®,
2.b} On réalise le titrage de la Fig. 16,

" initialement la courbe de répartition de CuCit2- de la figure 12 monire I'absence de
toute complexation : v = 0 = %(CuCH®") = 0.

L’ajout de soude va permetire de complexer Cu?*,

423
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cg = 1 mol L~

o @) o B<yg <5em?® ; pas de com-
B e Bt

NaOH {

plexe d'aprés la courbe de réparti-

| e = 2,667 10-! mol L1 tion, donc seul phénoméne acldoha-
H4Cit [ vy = 1'0 cm3 sique 3
o [ ey =2 104 mol L1 R.P.H,Cit + OH™ — HCit™ + H,0
Cur { 1% g
" { vy= 13,33 cm3 » 5<vg<35em° ; les %{H,Cit™) et

%(CuCit2") augmentent simultans-
ment. Cela {radult que le tiirage des
quatre acidités a lien désormais
simultanément @

Fig. 16

H,Cit — H,Cit™ — complexe.

Comme H,Cit est pour I'instant en excés, on peut traduire les phénoménes par les
deux équations :

H,Cit + OM™ — HyClt™ +H,0
H,4Cit + Cu?* +40H™ — CuCit?™ +4H,0.

Cela résume quil n'y a jamals de HCIt® et l-izcitz" en guantités appréciables dans
le miliet.

e 38<vy <106,7cm3 : désormais %(H,CH™) diminue égatement. Cela signifie que

le titrage de H,Cit™ a commencé & son tour et que la complexation éiimine toutes
fes formes dérivées de |'acide citrique.

B) La 4° acidité de H,Clt était trop faible pour &tre titrée par la soude.
On observait le titrage des trois acidités pour v, = 80 cmd. Désormais le saut de pH
a lieu pour v = 106,7 cm®, preuve que i'on titrd les quatre acidiiés

Og Vg, = 46, Yy = Vg = 106,7 om?,
On constate d'autre part que %({Cu?*) = 0 lors du saut de pH, ce qui comrespond ay
fait qu'on a ajouté Cu?* en quantité Cp Ve
Tout se passe comme si fes c,v, mol de H,Cit staient transformées par la seude
(4ec, vy} en ¢, vy mol de Gt eﬁles—mémes complexées par ¢, v, mol de Cu?*,

La complexation a rendu plus forte la 4e acidité et a amdélioré la précision du titrage
avec un saut de pH plus net :

H it + 20H™ + Cu? — CUCH?™ 4 4#,0 K = "alakas 0
4 2 K4 7
=]

soit K =108 (totale).

Remargue : Comme tout e Cu?* a été complexé, il ne se forme pas de précipité de
Cu{0H), méme en mifieu basique, ce que l'on vérifie sut la figure 12 :

1
%(CuCit?) = 100 % pour pH > nH(VB y
&

3.a) On recommence le méme titrage mais en ayant mis désormais Cu?* en excés.

La figure 5 permet de veir une décroissance réguliere du % (Cu®*) comme dans le
titrage précédent mais un arrét brutal de la croissance du % (CuCit="), dir & fa forma-
tion du précipité Ca{OH).,.

Tl
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a} La réaction chimigue responsable st @

Cu?* + 2 OH™ — Cu(OH) , K = ;(3‘__ 10197,
: s
B

£) Le pH n'évoiue quasimeni plus quand le précipité apparait car tous les OH™ ajou-
tés sont consommés par le Cu?* en excés scus forme de précipité.

v} = Le plateau commence pour v, = 106,7 cm? soit 1a fin du titrage des 4 acidités
de H,Cit :

= = 3
g Vg, = Aey vy = ¥g, = 406,7 em®.

Reste alors en tons Cu?* libres d'aprés fa R.P.
Cu?® + CHY s CuCit?

€y Vp— €y ¥y Cp Ya
soit %{CuCit*") = %25—2"— =86,7% et %(Cu™")=33,3%,
ce que 'on observe sur la figure 13.
¢ La largeur du plateau correspond a la R.P,
Cu* + Z20H - Cu{CH},,.

Quantités : Gy Vo Oy Vg Oy (Vaz“ VB;_) 1
soit :
2cavy - GAVA}
noH wzn 2,;. —"‘—"-'>VBZ"‘V31 R A

g

On vérifie vg_~ Vg = 26,7 cm®,

le 2piateau se termnine a Vg, = 33,4 cm?®, Nous avons ici consommé tous les fons
libres. :

3.b) L'ajout ultérieur de soude va désonmais détruire ie complexe par déplacement
d’equilibre.
) H se produit le premier phénoméne :
CuCit? + 2 G- == Cu{CH), + Cit*
—

mais Cit* ne peut exister dans Veau puisque I'acide conjugué HCit3- est indifférent
{pi, = 18). .
§) La véritable R.P. est donc :
CuCit? + OH™ + Hy0 == Cu{OH), + HCit*>"
- 1

On comprend désormais pourquo;, alors que %{CuCi?"} diminue, %(HCIt3) aug-
mente : quand tout le cuivre est sous forme de précipité, tout Pacide citrigue est
sous forme de HCIt3- (Fig. 14).

3.¢) L'avantage de I'ajout de Cu2* pour doser I'acide citrique se trouve dans une
meilletre précision (saut de pH plus grand). En outre I"appasition de Cu{OH), joue le

rile d'indicatenr de fin de réactlon si on a mis Cu* en excés : Ie ;xrecmite peut se
détecter visuellement (ou avec un spectrophotomeéire}). On se raméne ainsi facile-
ment a un dosage volumétrigue.

ga7¢
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V. Préparation d'une solution titrée I’E.D.T.A. CHIMIE
Apport de Pinformatigue e CENTRE

# Toutes les données utiles a la résolution du probléme sont rassemblées & la
o0 fin de I'énonce,

3';_1;. On remarquera que les réactifs titrants sont toujours utilisés A des concentra-
' tions sulfisamment élevées pour que la dilution soit négligeable.

% e L'anion éthylenediaminetétraacétate (souvent désigné sous le sigle
EDTA):

“00C—H,C CH,—CO0-
-

N CHy— CH—N__

-00C—H,C CHy~COO-

donne des complexes trés stables avec la quasi-totalité des cations métal-
iques, & l'exception des cations alcalins, Na* et K* notamment. Cette pro-
¥ priété est mise en ceuvre dans de nombreuses applications, tant au plan
“ industrie]l (Ja complexation par les ions aminopolycarboxylate remplace pro-
i gressivement, dans de nombreux domaines, celle par les ions cyanure) qua
o I'échelle du laboratoire, ot 'E.D.T.A. est utilisé pour le titrage des cations
' métalligues en solution aquense.

o L'anion éthylenediaminetétraacétate sera représenté, pour simplifier l'écri-
" ture, par ¥*. Le produit commercial utilisé pour la préparation des solutions
- est le sel disodique (Na,H,Y) de I'acide correspondant (acide éthylénediami-
netétraacétique, H,Y). Plusieurs méthodes peuvent étre mises en ceuvre pour
“étalonnage d'une telle solution.

i4 ,. 100

%

v{ml.)

© Fig. 17 : Titrage de 100 mL de Na,H,¥ 1072 mol 1 par NaOH 1 mof L™ : courbes
", de vadiation du pH et des pourcentages des différentes formes de I'E.D.T.A. en fone-
s tion du volume de soude ajouté.
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. i. Titrage acidobasique

1.1. Titrage direct par une base forte

Considérons le titrage de 100 mi d'une solution du sel disodique de 'E.D.T.A.
{Na,H,Y} de concentration 1072 mol 1! par une solution de soude 1 mol L,
La courbe théorique de titrage, montrant la variation du pH en fonction du
volume v de réactif titrant ajouté, est représentée sur la figure 17 de méme
que les courbes de variation du pourcentage des différentes formes de
PE.D.T.A. au cours du titrage (courbes obtenues par simulation sur micro-
ordinateur).

a} Déterminer et justifier par le caleul la composition et le pH de la solution
initiale (on admettra 'absence de complexation de Na* avec Y*+).

b) Indiquer les réactions de titrage successivement mises en jeu et calculer le
volume de réactif correspondant A chaque point d'équivalence.

¢) Montrer que le pH aux points v = 0,5 ; 1; 1,5 £t 2 ml est calculable a priovi
(on pourra utiliser les courbes de répartition pour justifier les approximations
effectuges). :

d} On note l'absence de saut net de pH autour de v = 2 mL. Calculer le pour-
centage de ¥+ en ce point d'équivalence. Interpréter U'écart 2 la quantitativits.
e) Daps le cas ol 'on ferait le titrage avec un indicateur coloré de pH de pK
bien choisi et dont le domaine de virage s'étendrait sur 1,6 unités de pH, que
serait Iintervalle de volume de virage correspondant ? Quelle serait alors la
précision du titrage ? ' :

1.2. Titrage én présence d'ions Cd%* en excés

On préconise, pour améliorer la précision du titrage, d'opérer en présence

d'ions Cd?*, qui forment avec 'E.D.T.A. un complexe Cd¥?Z trés stable. La
courbe théorique de titrage par la soude, pH = f(v), et les courbes de réparti-
tion, pour une solution contenant 4 la préparation 162 mol L1 de Na,H,Y et
3 107 mol L de Cd?+, sont représentées sur la figure 18,

14 100
134 2ee= " 8 CAYITY toral
= % CdY ota oo

124~
1 L 50
10 ~ % Ctr L70
94
§ 4 P 60

A 74 P50 &
61 40
5 . % Cd¥2+/Cd total

i
% H,Y?2- v {mL)

Fig. 18 : Titrage de 100 mL d'une solution contenant 3 la préparation 10~ mot L
de NaH,Y et 3 10°2 mol L' &lons Cd2* par NaOH 1 mol L™ : courbes de variation
du pH et des pourcentages des différentes formes de VED.T.A. et du cadmium en
fonction du volume de soude ajoutd, :

AN
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a) Quelle est la réaction prédominante mise en jeu lors de 'addition de ca
% ala solution du sel disodique ? Quels seraient la composition et le pH de cette
* solution si la réaction était totaje ?

b) Comment expliquez-vous la présence des espices Hy Y™ et HY en faible
propertion ?

Quelles réactions observe-t-on lors de 'addition de soude jusqu'au point
anguleux P ? Pourquoi opére-t-on en présence d'ions Cd** en exces ?

¢} Quelle est Ia réaction mise en jeu & partir du point P ? Justifier votre
réponse par le calcul du pH en P. Pourquoi le pourcentage du cadmium sous
forme CdY? reste-+-il constant a partir du volume correspondant au point P ?
¢} Justifier F'emploi du rouge de phénol (intervalle de virage en pH : 6,4 - 8,0)
comme indicateur et expliciter le mode de dépouillemnent des résultats expéri-
mentaux obtenus pour accéder 4 la concentration de la solution IE.D.T.A,
préparée (on désignera par voy- le volume de soude titrée, de concentration
Coyr» et par v, le volume de la prise d’essai de la solution de Na,HjY).

2. Titrage complexométrique

Une autre méthode d'étalonmage de la solution du sel disedique de F'ED.T.A.
consiste & 'utiliser pour le titrage d'une solution étalon d'un cation métal-
lique, Cd2* par exemple.

1l faut alors disposer d’'un indicateur coloré de concentration des ions Cd*
libres, qui change brutalement de coloration autour d'une valeur donnée de

»cd (: ~log H(:d2+

La figure 19 représente les courbes de variation de pCd et du pourcentage des
formes du cadmium au cours du titrage par Na,H,Y 107! mol L1 de 10 mlL
d'une solution Cd?* 102 mol L1 en présence dun mélange équimolaire d'acide
acétique et d'acétate de sodiam, chacun a la concentration 5 10t mol Lt

/m{)lL"lD, et opérer en solution tampon de pH.

10 : 100
77 N\ T 2
8- o7 - 80

K {

7 e Gy ! - 70
6~ | - 60
|
R s- ) I pCd 50
4~ ) L 40

i
31 - - 30
2T k20
i - 10
0 . T ¥ T T v T T T ¥ ¥ T T T 0
00 02 04 06 08 10 12 14
v {mL}

Fig, 19 @ Titrage de 10 mi d'vne solution d'ions Cd2* 102 mol L™, en présence
d'acide acétigue 5 101 et d’acétate de sedium 5 2071 mel £, par une solution de

. NayH,Y 4071 mok L2 : courbes de variation du pCd (= - log [[Cd?*]/mol L71)) et des
; pourcentages des formes de cadmium en fonction du volume d'E.D.T.A. ajouté.
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a) Pourquoi le pH est-il imposé par le mélange CH;COH + CHyCO, 2
Quelle en est la valéur ? Quelle est la forme prédominante %aurre que Cdffz‘)
de I'espéce Y dans ces conditions ?

b} En déduire la réaction de titrage effectivemnent mise en jeu et montrer que
le caleul de la constante d'équilibre correspondante permet de retrouver, par
un caleul simple, la valeur de pCd au point d'équivalence. Calculer la valeur
de pCd en ce point.

<) La figure 20 montre les courbes observées dans les mémes conditions,
mais en absence de tampon acétate. Comment expliquez-vous 'absénce de
saut net de pCd au point d’'équivalence théorigue ?

Prévoir comment évolue gualitativement le pH de la solution dans ce cas,
Comparer avec le cas précédent.

1. Données thermodynamiques

1. Couples acide-base (attention & la numérotation)

H,YH Y- pK,; =20
H3Y‘/H2Y2”“ pE; =27
H, Y2 1HY3- K, =62
HY37y4- pK, = 10,3
2. Constante de formation de complexe
, ; [cav?-] o
Cdy<~ = e avec log By = 16,6.
e [[x*]
10 100
9 - .- 90

% Cde+ % CAYE- .ot

%

T T
0,0 0,2 o4 06 08 1,0 1.2 1,4
v{mL) .

Fig. 20 : Titrage de 40 mi de Ca2* 102 mol L1 par Na,H,Y 10-2 mol L2 en
'absence de tampon acétate ; courbes de variation du pCd (= — log [[Cd2*]/mol
1)), et des pourcentages des formes de cadmium en fonction du volume 4'E.D.T.A.
i aloute.
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i 3. Constante d'acidité de lacide acétigue
2 CH,CO,H/CH,CO3; pE, =47
4. Produit de solubilité de hydroxyde de cadwmium

K, ={ca®*] [OI—I”]Z =5 1071 (#K, =13,3).

¢ 1. Titrage acidobasique

. - ~ i.1.a) La solution initiale cor-
HyY | H;Y ]! HY? l ¥4 respond & I'amphalyte H,Y2 do
5 57 23 53> PP concentration ¢, = 16°2 mot

: ' : L1 (Fig, 21),

Eig. 21,

e En premiére hypothése, on peut supposer gue la R.P. est :
K
2HY2 =2 HYS s MY K= T.Zi“ =108,
Ceite réaction est peu avancée et condult & Péquilibre :

[HZYZ"] =, et [HY3']m[H3Y“]=cD«M=1,8 107 mol L2,
Du produit K Ky, on déduit : KKy = b2,

pr% (PKg + pK3) = 4,45 = 4,85,

Mais pour un tel pH, i = 107945 = 3,5 1075 mot L n'est pas négligeable devant
FHYS] et [Ha¥~] ce qui sighifie qu'on ne peut négliger Vaction de H,Y2" acide sur
Peat.

* o Un cafcul plus détaillé (qui ne correspond pas ici & Uesprit du probléme basé sur les
courbes de distriibution) tiendrait compte des deux réactions simuttanées :

Z H ¥ = HY® 4 HY- K= 1095
Hv2 + H0 = HYF: + Ha0* Ky = 20752
On obtlendrait A2 =K K 3——2—, soit: pH = 4,49 =~ 4,5,
Ka+te, e

La composition de Ia solutior est done @

[Hz Yz”] = ¢, =202 mot L2

{HYS'} =z, Ki +h =1,94 20 4mel 17
3

[H3Y'} = C; F 1,62 20 mol L.
3

On déduit [Y4] et [H,V] de K, et K,

[v“-] = Mfﬁ:;ﬂ =31207% mot 17,
et A &g;l’i = 5,25 1077 mot L',
4
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4.1.8) On réalise le titvage de 1a figure 22,

H,Y2 est donc isi un diacide dont les ack
dités vont étre titrées successivement NaOH {
(Al - pi; = 10,3 - 6,2 = 4,1) et séparé-
ment.

¢p= 102 mol L-!

o A RP, 1 H Y2 + OH — HY? + H,0, 2.

. 2 2 sz Vo = 100 mL
Cette réaction est guantitative car sa
constante d'aquilibre [«g& mi@””z} st

élevée. e Fig. 22

A la 4% dquivalence :

€, ¥y = Gy Voo soit Vey ® 4.
s Z°RP.: HY® 5 OH™ =2 Y4 + H,0 ;:_1“ 210737,

e
La 2° équivalence théorique correspond & :

2e,v,5 0y L s0it Ve = 2 mi.,
Mais la donnéde de ia figure 17 montre que ce Mf pas quantitailf (pas de
saut net de pH & 2 ml et présence non négligeable de H‘i""").
Remarque : on constate que v, << v, La diution reste négligeahle.
1.1.¢) On utitise les courbes de vépartition de la figure 47.
* v = 0,5 mL: mélange tampon de Henderson {Hz‘{z‘} = [HY3].
Dans ¢e cas, pH = pK, = 6,2,
s v=1 mL: ampholyte HY3". T
La R.P. est 2 HY® == H,¥?% + Y%, conduisant & :

pH = —;—(p&(z +pKy) = 8,25 =8,3.

On vérifie blen icl gue fr et 0 sont négligeables...
o v = 1,5 mlL : mélange tampon de Henderson {HY®"] = [Y4 L.
On a encore @ oh = pi; =10,3.

Remarquons que dans le domaine [0,2 mb, 41,8 mi] les courbes de répartition sont
linéaires ce qui prouve ia guantitativité des réactions de titrage. Par contre aprés
1,8 mi, les courbes s’arrondissent...

o y = 2 ml : solution basique [Y*] = ¢, si e titrage avait ¢té quantitatif, et en fait
¥4 = ¢, {1~ o) avec « de {ordre de 13 4 14 % graphiquement (on lit en effet
% HY = o = 0,43 4 0,44).

ta R.P. g'écrit: Y& o+ Hy0 =2 HY® + OH-
El c,
E.F. €, (1~ a) 0 ST 0.

2
L'équation du 27¢ degré donne : EJ?« 210737 = m-o————, soit pH=44,1.
. Ky Cy,—0 _

4.4.d) On déduit facilement o de « = > = 0,437, soit:
c0

%HY? =43,7% et %Y? =86,3%.
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On voit que I'égart & la gquantitativité est de 13,7 % ce qui se jusiifie par la faible
valeur du K, (p¥; = 10,3} et la valeur moyenne de 13 concentration (pe, = 2).

i.%.¢) Adapter I'indicateur coloré revient a choisir :
‘pKAlnd. col. = pHP‘E‘

o Premiére équivalence : ia zone de virage doit comespondre & pH = 8,25 = 0.8
soit :

[HV““I

- pour PH =7,45 = pK, +log =6,2+log—2Y __ y-0,947 mL.
H

o CoVo—Ca1 V
oy v

¥
C,aVy—y ¥

o Y
— powr pH= 9,08 = piK, +log =10,3 + log
i
avec V' = v~ 1 (mL), soft remise & 2&évo de la bureite aprés titrage de la 17¢ aciditeé,

oh obtient v’ = 0,053 mi. = v~ 1,083 mL.

ie volume & F'équivalence est donc déterming & * 0,053 ml {incertitude absolue) ot
ia précision {ou incertitude refative) est de :

Av,
Vo, 110,053 mL = Lo=5,3%.

Vei

C’est un ordre de grandeur élevé pour une manipulation volumétrique simple {di 2 la
faiblesse de Pacldité).

+ Seconde équivalence : vu Pabsence de saut net, il est évident que le méme ral-
sonnement conduirait & ua Av,  énorme. It est impossible d'utiliser un indicatenr
coloré pour déterminer la 2nte equa\ralence .

i.2.a) On réalise le titrage de ia figure 23,

Le mélange de Cd™* et H,Y7" se traduit

{ ¢y = 1moll-! par la réaction de complexation
v

NaOH
cd?* + HzYa‘ = CdYT s« 2HY K

[+

avec K, =B, Ky K, =109 = 1,26,

{Hz‘ﬂ“ cg = 102 mol Lt
2 . -2 -1
Cd* ¢y = 3102 mol L. e Si la réaction était tota!e, elie ;m)du!—
vy = 100 ml. ralt h = 2 ¢, puisque Cd 2+ est en excés,

soif
Fig. 23 pH=p{2c,)=1,7.

La compOSItlon de la seluhon serait alors : [Cd2t] = Cp— G, = 2 1072 mol L1,
[CdY2] = g, = 1072 mol L%, les autres espéces de PE.D.T.A. sont négligeables.

= En fait, le caleul de K, montre que cette réaction n'est pas totale et les courbes
ke repartation de fa ﬁgure 418 le confirment (% CdY2~/Y total < 90 %).

1.2.h) Lorsqu'apparaissent dans le milieu réactionne! les HY, ils peuvent réagir sur
H2Y2“ {rble de base). 1l se produii alors les réaciions successives !

cd?* o+ HYT = oav:  +  zH
HY o+ HY®: &= HyY
HY o+ MY = HY

Ces réactions expliquent 1a présence des espéoes MY~ et H,Y en faible proportion
{cf. courbes de répartition : Fig. 18).

o Nous pouvons, grice a la figure 18, interpréter les phénoménes chimiques lors de
addition de soude.
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La soude titre les formes H,Y, Ha¥~ et essentiellement Hz‘i’g_ selon la R.P. ;
Cd2* + H,¥2" + 2 OH™ == CdY?* + 2H,0.

Si on caleule sa constante d’équilibre (K = 10281) on voit que cette réaction sst
totale dans le sens f:) . Cela justifie la steechiométrie 1 H,Y2 pour 2 OH- pour déter-
miner le velume au point équivalent :

2eyvo=01V, = V=2 mi,

s L’emploi de Cd2* en excés permet & la fois de rendre Ia véaction de complexation
totale dans le sens E; et d'observer Papparition du précipité juste aprés la com-
plexation.

On constate que % Cd2*/Cd total reste sensiblement constant et égal 4 67 % ce qui
tradeit (jusqu’a P) : '

[Ca2*] = ¢y~ 0,= 24072 et [CdY?] = ¢, = 102,
1.2.¢} A pariir de P, apparait le phénoméne de précipitation :

€A% + 2 OH- o= Cd (OH), Kil.—..: 0233,
5

Déterminons le pH de précipitation : _
2’ 104 Y
= [caz’*] {on“} =216 | = pH=8,2,

Un tel pH est atteint dans la partie verticale du saut de pH & I'équivalence,

Dene, & partir du point P :

¢ Le pH ne varie quasiment’ gius, car tous les OH™~ ajoutés disparaissent dans le pré-
cipité. On voit bien que % Cd=*/Cd total diminue régulidgrement.

s Le % CdY2/Cd total ne vatie quasiment pius, car les OH™ consomment directe-
ment les Cd®* libre et non es Cd®* sous forme de complexe :

CAY2" + OH" + Hy0 == Cd (OH), + HYS  Ke<d,

réaction négligeable (irés peu avancée sens f;).

1.2.d) le rouge de phénol a sa zone de virage sur la portion verticale de la courbe
pH = v}, d'oil un virage & la goutte orés ot une excellente précision.

Al'équivalence : Cop-Vor-=2 €, ¥,
car titrage complet des deux acidités.

OH' OH"' )

CeptA =0 = LY
0

2. Tieage complexoméltingue

2.a) CH,CO00H (noté AcH) et CH,CO0™ {noté Ac™) sont utilisés en large excés.
MNous dlsposons d'un tampon de Henderson :

pH = pK , = 4,7.

En se reportent au diagramme de prédominance de 1'E.D.T.A., on constate que la
forme prédominante est H,Y2",

2.b) On réalise le iitrage suivant ; Fig. 24.
La réaction de titrage est la réaction de complexation :
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Ca?* + HV2 o2 Cdv2- 4+ 24

mais les protons libérés sont
. . aussitét consommeés par les
Dilution négligeable {¢; >> o) jons Ac :

Cdz+ ¢g = 10-2 mol L-! 2HY + 2 Ac” — 2 AcH.
vy = 10 ml.
Tampon AcH/Ac- 5 10~ mol Il = ¢, Fig. 24
ia R.P, effective du titrage est donc :
Cd?* 4 H,Y2" + 2 Ac™ -> CdY?~ + 2 AcH

de constante d’équilibre K = f; KKy =10%5,
K

Hoye | 61F 10~ mol L-!
2 v

2
3

Cette réaction est done bien guantitative.
Réalisons un bilan de matidre & V"équivalence :

Cd* & H,¥2 2 ACT - Cd¥® 2 AcH
EL e, ¥, Cy vV, v, < v,
P.E. / / G v,~2¢,Y, €, ¥, c v, v2¢e,v,
Numériguement : 6, V= €y V, = 101 mmol.

eV, ~2¢e,¥,=4,Bmmol et ¢, v, + 2 ¢, v, = 5,2 mmol.
On véritie tout d’abord que le tampon a joué son rile efficacement car :
[Ac”]
[AcH]

On peut déduire les traces restantes dans le milieu réactionnel en ©d?* grice @ la
constante d'équilibre :

[cua"]: [av*] ot &

pH = pl{ 4 +log =4,67 ~ 4,7,

_jody*] [acH]® -
C{ed® @ pacT

-y Cg¥ .
Comme [CdY? ]:Wﬁrﬁm 26, Hvient:
(-] [:]

Cd® P

-2 2
=;'395 (%%) o [Cd2*1=4,93 10" moi L%,

La réaction est bien totale : pCd = 5,7.

La figure 19 iilustre tout cela parfaitement bien : linéarité des courbes de distribu-
tion (% Cd2* et % CdY¥2"), fort saut de pCd, absence de précipité Cd{0H).,, puisqu’en
taimpon pH = 4,7.

2.¢) En absence de tampon, 1a réaction de titrage n'est plus quantitative
(Fig. 20) :
Co2* & HoY? = CdYZ + 2 H B, Ky K, = 1004,
En outre apparaissent les réactions compétitives &

H2Y3‘ + WY = HY

HeY" + HY &= HY
provoquant une moindre consommation de Cd2*, La figure 20 prouve que I'on
n'ohserve plus de saut de pCd (il ¥ a toujours des Cd** fibves dans le miliew) pour
v, =1 ml.
Le pH de ta sclution en i'absence de tampon va diminuer de par Fapparition des HY,
Le titrage complexométiigue de I'E.D.T.A. nécessite done absclument un milieu tam-
pon pi.
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OXYDOREDUCTION

VI. Mesures potentiométriques
Méthode de Gran INA

A 298 K, prendre %In 10 = 0,060 V.

Les expériences sont réalisées 2 298 K.

i. Indiquer deux exemples précis, rencontrés dans Ja vie courante, de solu-
tions aqueuses dans lesquelles des ions chlorure soat susceptibles d'atre
dosés. .

2. On réalise le dosage potentiométrique des jons chlorure d'une solution
aqueuse par une solution de nitrate d'argent.

2.1. Berire I'équation-bilan de la réaction de dosage.

2.2. Quelle électrode indicatrice permet un suivi potentioméirique de la réac-
tion ? '
Ferire la demi-équation électronique du couple oxfred dont on suit Pévolution
du potentiel. . . : ‘

Définir le potentiel d'oxydoréduction (appelé aussi potentiel d’électm&e) de e
couple et donner son expression déduite de la refation de Nernst.

2.3, Faire un schéma du montage, en précisant la fonction et la constitution
des électrodes.

3. On intreduit dans un becher un volume vy = 10,0 cn? d'une solution
aqueuse S, de chlorure de sodium, puis un volume v’ = 30,0 o’ d'eau distil-
lée, pour immerger les électrodes.

Le dosage est réalisé par une solution aqueuse de nitrate d'argent de concen-
tration égale 2 1,00 102 mol L1, :

“On reléve Jes valeurs de la tension E mesurée entre les deux électrodes, en
fonction du volume versé v de solution de nitrate d'argent. '

Les valeurs sont regroupées dans le tableau joint (Fig. 25).

viem? G 10 2,0 C 40 5,0 6,0 70 8.0 %0
BN [-0,223 | 0,219 | =0,215 | ~9,205 | ~0,200 § ~ 0,193 | 0,185 | ~0,175 | -0,154
v 183 146 | 160 910 96 950 86 942 18066
viermd | 9.5 1.0,0 10,5 11,0 12,0 13,0 14,0 15,0 16,0
BV i-0,130 | -0,076 | - 0,036 | ~0018 | ~0,003 | +0,005 | + 0011 |+ 0016 {+0,020
Fylv) 255 46,3 64,2 82,4 101,6

La courbe de dosage E = fiv) est fournie sur papier millimétré (Fig. 26).

3.1. Déterminer le volurne équivalent v, en utilisant la méthode des tangentes
paralléles. En déduire la concentration en ions chlorure de la solution S,
Quelle propriété de la courbe est utilisée pour cette détermination (il n'est pas
demandé de démonstration) ? C .

Quelles remarques pouvez-vous faire sur la précision des coordonnées du
point d'équivalence ? '

az2s8




436

¢ Fig. 26

- 0,200%

~ 024051
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3.2. Caleuler le produit de solubilité ¥, et le pK. du chlorure d'argent, en utili-
sant les coordonnées du point (Ey vy =14 cm?), et celles d'un deuxigme point
convenablement choisi sur la courbe. Justifier qualitativernent le choix du
deuxitme point.

4. On suppose que les mesures de tension correspondant aux valeurs de 9,0 3
11,0 cm? du volume v versé n'ont pas ét¢ faites. Le volume équivalent peut-il
alors étre déterming & partir de la courbe tracée ?
La méthode de Gran, développée dans cette question, permet d’exploiter le
dosage.
4.1. Pour 3 valeurs de v avant I'équivalence, on caleule la fonction F(v) défi-
nie par :

Filv) = (v +vg+ ) 1 ol-E0,060]
E étant la tension exprimée en volt, entre les deux électrodes.

Les valeurs ¥,{v) sont regroupées dans le tableau et la courbe représentant
E,(v) en fonction de v est tracée sur la figure 27 (v est exprimé en cm?).

Montrer que la courbe tracée est théoriquement une portion de droite et
qu'elle permet de déterminer une valeur du volume équivalent. En déduire une
seconde valeur de la concentration en ions chlorure de la solution étudiée.

Fy s
260 000

£00 000f:

20 0004

g b Lo | E M A O%' hem?
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4.2, Pour 5 valeurs de v aprés I’éqll)livalence, on calcule Ia fonction Fy(v) défi-

o nie par F,(v) = (v + vg + V') 10LEC.0601 o3y E a la méme signification qie précé-

demment. La courbe représentant F,{v} en fonction de v est tracée sur la
figure 27.

. Montrer que la courbe tracée est théorigquement une portion de droite et
> quelle permet de déterminer une valeur du volume équivaient.

. 4.3, Déduire du tracé des deux courbes Fy et F, une valeur du pK, du chlo-
rure d'argent.

. 4.4, Quels peuvent &tre les avantages d'une telle méthode ?
4. Les exemples sont trés nombreux : citons 'eay, i lait, le sang,...
2.1, 1l s’agit d’un dosage par précipliation :

Ag® 3 CIF — AgCI

—
2,2. i faut prendre une élecirode d'argent
AgT/Ag,  AET + & g Agg
E = ER., ag * 0,06 log [Ag*]

Le potentiel rédox (ou potentiel d’électrode) correspond 3 la f.e.m. mesurde (& cou-
rant nul) entre 'électrode d’argent plongeant dans une solution de Ag® ot I'électrode
standard & hydrogéne (Egg, = OV). :

2.3. En pratique, on utilise comme électrode de référence une électrode au calomel
saturé (Egpg ~ 0,25 V) qul ne proveque qu'une transiation d’oerigine.

Le montage d'étude est donc (Fig. 28) :

(-—)ag(,,l Hg,Cl, !m_,,m,é*  Solution d'étude | Ag(s) (+)
1 ! Agt, CF

mVY Agr (e, v)

* Remarque : 1”ECS ne plonge pas directe-
ment dans la solution contenant les Agt
pour éviter que la paroi poreuse ne s’ohs-
true en raison du contact CI° {KCI saturd)

. gt Agt - AgCHL On la munit ’une allange

Tl

protecirice {rle de pont salin} emplie ¢un
sed indifférent NH,NO,.

Cl-{e, vy)

agitation

Fig. 28

3.4, Il s’agit ici d’'une courbe analogue au titrage d'un acide fort par une base forte.
Le point d’équivalence est point d'inflexion et centre de symétrie potr {a courbe.

L.a méthode des deubles tangentes peut s’appliquer dans ¢& cas avec une bonne pré-
cision (Fig. 29). On obtient : .

3 cv, {1,001072)(9,8)

3 = =
e T T 40,0

¢, = 0,98 10" mol L™,

¥ow9,8cm

magnétique -
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ENV
{) —d

- (,100

- 0,150 -

~ 1,200 :

_ - 0,240 Ly . L

Fig. 29 1 5 10 vicm3
Mous avons une bonne précision sur v, (partie verticale de Ia cowbe)} mals pas sur
E, {pour la méme raison). Neanmoms, seule la valeur de v, nous intéresse,.. (#
sefali' en effet {rés maladroit de vouloir déduire i, de E, comme nous allons e voir
en 3.2).
3.2. Déterminons les expressions de E avani et aprés I'équivalence :
° v< v, : CI est en excés = {cr] = PoV¥e ZCV

Vo ¥V o4V
Ag* libre vérifie le produit de solubilité.
B o - KN
£ (Eag+/Ag Eﬁcs) +0,06 log [Ag ]
By = A+0,06iog§~s—(—~%-i}f§ﬂ car c,V, =0V,
e
o v> v, : Agt est en excés = [Ag"] = SV
. Vo + V', 4V
efy -~ ve)

E(y) = A+0,08 log ———
Vo + ¥ otV

L’énoncé nous demands de déduire K, du point M, {v, = 14 em® E; = + 0,031 ¥} et
d'un second point M., bien choisi. Le pomf Wy permet de détermmer A et le point M,
nous donnera K.. il dolt donc se situer avant I'équivalence et dans une zone ofl le
potentiel vaile lentement pour avoir la meilleure précision.

Choisissons M, (v, = 5 cm? — E, = - 0,200 V).

il vient : 4z
E; =+0,011=A + 0,06 log {10‘2 5’—4}

Ep = 0,200 = A 0,06 pil, ~0,06 log ( 1072 1:}

On obtient : :
A=0488 YV, et pK = 9,6

4, La méthode des tangentes supposait une bonne connarssance de ta courbe au vei-
sinage de v, L'absence de mesures entre 2,0 et 11,0 em® la rendrait impossible.

an va dore chercher une autre méthode : fa méthode de Gran.

AR
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4.1. ftepartons de I'expression de E avant I'équivalence.
' Kolv, + v, +v)

Eax A 6 1
A+0,081lo08 v.—¥)

On en déduit :
407[E/0.08] _ 4 5-[a/0,08] o(vy = v}

Holv, +V', +y)

~[E/0,08] mBkg_(

soit Fi{vy={v, +v',+v) 10 ¥o— ¥

5

ia fonction F,(1) est donc une droite de pente 8-2 (avec B = 10-1A/0.08])) o cou.
pant 'axe des v pour vz v, Ks

On se reporte & la Fig. 27, on lit F,(v) = 0 powr
v, = 9,7 cmd.
Nous avons désormais : ¢, v, = ¢ v soit
el = 0,97 102 mot L%,

4.2. Aprés "équivalence, nous avons :

e(v—-v,)
Vo + ¥ o4y :
io[s/u,oa} —qqlAs006] v~ V,} i
Vot v’o +¥ :

E=A+0, (}GIog , S0iE ¢

E/0,08] _

On pose Fp(v)=(v, + V', +V) 10l %(V voh

[
La fonction F,(v) est donc une droite de pente B et coupant 'axe des vpour v=v,.
D'aprés la Fig. 27, on lit F(v} = 0 powr v/, = 9,7 cm® {confirmation de la valeur pré-
cédente).

4.3. La comparaison des deux pentes :

oF, o, .
=——-——-=—B"“"‘et = ""}“" :
Py TR 2T T :

permet d'éliminer B et de ne garder gue ia concentration &talon et i, .

c2

¢?
Dy Po 5w SOIE K g = .
* K’ T pips

On fit (Fig. 27) :
o =_‘:1.83 14018 066 - 26 634 et p, _101 & - 25, 5_19’0
g1 1531

(Attention aux deux échelles diﬁérentes pour F; (v} et Fy(v)).

On déduit : K, ~ 2,57 10729, soit : p¥, ~ 9,59 ~9,8.

4.4, Les avantages de cette méthode sont nombreux
- lingarisation des données = la précision augmente ;

- inutile de prévoir Eequwalem:e pulsgue les points autour de 'équivalence ne soni
pas nécessakves ;
. - programmation directe de F( ¥) en informatigue dont les logiciels sortent divecte-
ment vy ¢, et PR,
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