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Avant-propos  

Ce cours sôadresse principalement aux ®tudiants de la deuxième année licence en génie 

des procédés filière sciences et technologie, cet ouvrage est un support pédagogique de cours 

de chimie des solutions aqueuses. Son usage est évidemment possible pour les étudiants de 

chimie, biologie é 

Lôobjectif r®el de cet ouvrage est de maîtriser la Chimie en Solution, et rendre l'étudiant 

capable d'effectuer toutes les opérations mathématiques et les interprétations nécessaires à la 

bonne compréhension des phénomènes en solution. 

Il couvre en cinq chapitres les bases de la chimie en solution, le premier chapitre est 

consacr® ¨ lô®tude des définitions, les expressions des concentrations et la conductivité. 

Le deuxième chapitre traite les équilibres acido-basiques, le thème central est le calcul 

du ὴὌ d'une solution en fonction de la concentration en acide ou en base. 

Le troisième chapitre étudie l'équilibre oxydo-réduction il touche également les points 

suivants : quelques définitions, ®tat et nombre dôoxydation, ®quilibrage des r®actions r®dox, 

piles électrochimiques, aspect thermodynamique. 

Le quatrième chapitre consiste à étudier la solubilité et les facteurs qui l'affectent 

comme : ὴὌ, le potentiel et la complexation. 

Le dernier chapitre consacr® ¨ lô®tude de complexation qui permet de connaitre la 

nomenclature, la formation et la solubilit® des complexes, lôeffets de ὴὌ, et les différents 

domaines dôutilisation. 
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D®finition dôune solution :  

Une solution côest un m®lange homog¯ne de compos®s chimique dont lôun en grande quantité 

dit solvant et des espèces dissoute dits solutés 

 Solution = solvant + soluté (s) 

Exemple  

σ Ὣ de ὔὥὅὰ dans ρ ὒ dôeau on obtient une solution de ὔὥὅὰ  

Eau = solvant et ὔὥὅὰ = soluté  

1. Expressions de la concentration des solutés dans une solution   

1.1.Masse volumique :  

Côest la masse dôun volume sur le volume ”  [Ὣὒϳ ] 

1.2.Densité :  

Masse dôune volume V sur la masse du m°me volume dôeau Û τ ὅ  

Ὠ  (Sans unité) 

1.3.Pourcentage :  

Côest la masse ou (le nombre de gramme dôun solut® dans ρππ Ὣ  de solution)  

Exemple : 

Une solution de υπϷ άȾὺ de ὌὛὕ  signifie quôune telle solution contient υπ Ὣ de ὌὛὕ 

dans 100 ml de solution et υπϷ ὺȾὺ côest-à-dire 50 ml de ὌὛὕ dans ρππ άὒ de solution. 

1.4.Molarité :  

Côest le nombre de moles de solut® consid®r® par litre de solution ou par unit® de volume de 

solution  

La molarité est égale au rapport  ִי
ὲέάὦὶὩ ὨὩ άέὰὩί

ὺέὰόάὩ ὨὩ ίέὰόὸέὲ
  

Nombre de moles άέὰ et le volume ὒ 

1.5.Normalité : 

Côest le nombre dô®quivalent gramme par litre de solution ou par unit® de volume de solution  

ﬞ
ὲέάὦὶὩ ὨïήόὭὺὥὰὩὲὸὫὶὥάάὩ

ὺέὰόάὩ ὨὩ ίέὰόὸὭέὲ 
 

Lô®quivalent gramme côest une notion relative se rapportant à une réaction donnée. Il dépend 

du type de réaction mis en jeu (acido-basique, oxydo-r®ductionéé) 

 Dans les réactions acido-basiques : 

La masse molaire divisée par le nombre de protons cédé (s) ou capté (s) 
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Ὄὅὰự Ὄ ὅὰ                                          ὉήὫ   ὓ Ⱦρ  σφȟυὫȾὉήὫ 

ὌὛὕ ựςὌ Ὓὕ                                 ὉήὫ   ὓ Ⱦς = τωὫȾὉήὫ 

ὔὥὕὌựὔὥ ὕὌ                                 ὉήὫ ὓ Ⱦρ  τπὫȾὉήὫ 

Dans les réactions oxydo-réductions : 

La masse molaire divis® par le nombre dô®lectrons c®d® (s) ou accept® (s)  

ὓὲὕ ψὌ υïᵵὓὲ τὌὕ        ὉήὫ ὓ Ⱦυ   σρȟφὫȾὉήὫ 

Ὅ ςïᵵςὍ                                               ὉήὫ      ὓ Ⱦς  σφȢτυὫȾὉήὫ 

Cette définition est valable notamment pour la plupart des sels participants à des réactions par 

neutralisation des charges  

Exemple :  

ὔὥὅὕ ὌὅὰOὔὥὌὅὕ ὔὥὅὰ                          ὉήὫ ὓ Ⱦρ 

ὔὥὅὕ ὌὛὕ ᴼὔὥὛὕ Ὄὕ ὅὕ              ὉήὫ   ὓ Ⱦς 

1.6.Molalité :   

Côest le nombre de moles du solut® par kilogramme de solvant  

ά
ὲέάὦὶὩ ὨὩ άέὰὩί

άὥίίὩ ὨὩ ίέὰὺὥὲὸ
 

Nombre de moles άέὰ et la masse ὯὫ 

1.7.Fraction molaire :  

Côest le nombre de moles de solut® sur le nombre total de moles (y compris celle de solvant)  

ὢά
ὲέάὦὶὩ ὨὩ άέὰὩί ὨὩ ίέὰόï

ὲέάὦὶὩ ὨὩ άέὰὩί ὨὩ ίέὰὺὥὲὸὲέάὦὶὩ ὨὩ άέὰὩί ὨὩ ίέὰόὸïί
 

1.8.Fraction massique :  

Côest la masse dôun solut® par rapport ¨ la masse total  

ὰὥ άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸï

ὰὥ άὥίίὩ ὸέὸὥὰὩ
 

2. Autres expressions  

2.1.Teneur en gramme par litre  

La masse de soluté en [g] sur le volume de la solution en ὒ 

Ὕ
άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸï

ὺέὰόάὩ ὨὩ ίὰόὸὭέὲ
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2.2.Partie par million (ppm) 

Côest le nombre de parties du solut® pour 1 million de parties de solution ce qui revient le 

nombre de mg de soluté par ὯὫ de solution ; άὫ par ρπ άὫ (million = ρπ) 

ὴὴά
άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸï άὫ

άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸὭέὲ ὯὫ
 

Remarque : άὫȾὯὫ ce qui fait άὫȾὒ pour les solvants qui sont de lôeau  

2.3.Partie par billion (ppb) 

Côest la masse de solut® par billion (milliard) de solution  

Elle correspondant АὫȾὯὫ et billion = ρπ   

ὴὴὦ
άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸï АὫ

άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸὭέὲ ὯὫ
 

2.4.Partie par trillion (ppt) 

Côest la masse de solut® par mille milliards de solution. 

Elle correspondant ὲὫȾὯὫ et trillion = ρπ  

ὴὴὸ
άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸï ὲὫ

άὥίίὩ ὨὩ ίέὰόὸὭέὲ ὯὫ
 

Application 01 : 

Quelle masse de ὔὥὅὕfaut-il à ajouter à ρςυ Ὣ de lôeau pour pr®parer une solution ayant 

une molalité de πȟς ά ? 

Quelle est la fraction molaire de ὔὥὅὕ  dans cette solution ? 

ὔὥ ςσ ὫȾάέὰ        ὅ ρς ὫȾάέὰ            ὕ ρφ ὫȾάέὰ   

Correction 01 :  

ά
ὲέάὦὶὩ ὨὩ άέὰὩί

άὥίίὩ ὨὩ ίέὰὺὥὲὸ
 

ὲ ά άzὥίίὩ ὨὩ ίέὰὺὥὸ = πȟς ρςυρπ  ςυρπ άέὰ 

ὲ         ά  ὲ ὓ  ςȟφ Ὣ 

ὲ = ςυρπ άέὰ               ὲ  ρςυȾρψ  φȟωτ άέὰ   

ὢ = ςυ
ȟ

  πȟππσυ 

Application 02 : 

La masse volumique de la solution dôacide sulfurique dôune batterie dôautomobile est de 

ρςυπ ὯὫȢά   à ςυ Јὅ et cette solution contient σσȟσ Ϸ de ὌὛὕ en masse 

Quelle est la molarité de la solution ?   

Quelle est la molalité de la solution ? 
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Quelle est la fraction molaire de ὌὛὕ de la solution ? 

Correction 02 :  

ὌὛὕ σσȟσϷ ȠὨ ρȟςυ / σσȟσϷ ᵼ chaque ρππ Ὣ de solution contient σσȟσ Ὣ de soluté 

      ρππOσσȟσ 

      ρςυπάὥίίὩ ὨὩ ρὒ ὨὩ ίέὰόὸὭέὲᴼὼ  

ὼ
ȟ
τρφȟςυ Ὣ ᵼ ὲ

ȟ
τȟςτχ άέὰί 

ὅ
ὲ

ὠ

τȟςτχ

ρ
τȟςτχ άέὰȢὒ  

Calcule de molalité  

ά
ὲ

ά
ᵼ

τȢςτχ

ρςφπτρφȟςυ
υȟπω άέὰȢὑὫ  

Calcule de fraction molaire de ὌὛὕ 

ὲ τȟςτχ                      ὲ
ȟ

τφȟσρ 

ὼ
ὲ

ὲ

τȟςτχ

τȟςτχτφȟσρ
πȟπψτ 

Application 03 : 

Quel   volume (V)   de solution de phosphate trisodique ὔὥὖὕ  πȟυππ ὓ, exprimé en cm3, 

doit-on utiliser pour préparer   ςȟππ ὒ de solution contenant 250 ppm d'ions sodium (masse 

volumique de la solution obtenue : ρȟππ ὫȾὧά ) ?  

Correction 03 : 

Solution 1 ὔὥὖὕ Ƞ πȟυππ ὓ ᵼ ὔὥ σ ὔὥὖὕ ρȟυ ὓ 

Solution 2 ὔὥὖὕ Ƞὠ ςὒ Ƞςυπ ὴὴά ὨὩ ὔὥ ) ᵼ ὔὥ πȟςυ ὫȢὒ  

ὔὥ
πȟςυ

ςσ
πȟπρπψ ὓ 

ὅὠ ὅὠᵼὠ
ὅὠ

ὅ
ρτȟτω ὧά  

3. Notion de lôactivit®  

Lorsquôune esp¯ce chimique (ion ou mol®cule) est en solution des interactions soluté-solvant 

et soluté-soluté ont lieu. 

La disponibilit® de lôesp¯ce chimique vis-à-vis dôune r®action peut alors apparaitre très 

différente de la concentration donc au lieu de la concentration on utilise lôactivit® (a) 

Lôactivit® est reli®e ¨ la concentration  
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ὥ Ὢὧ    

ὥ = activité 

ὧ = concentration 

Ὢ = coefficient de lôactivit® de lôion (i) 

Le coefficient de lôactivit® est calcul® ¨ partir de la force ionique (I) 

Ὅ  ὅὤ                          I = force ionique 

                                                     ὤ = charge de lôion 

                                                     ὅ = concentration des ions  

3.1.Coefficient de lôactivit®   

Pour connaître le coefficient de lôactivit®, vous devez connaître la valeur de la force ionique  

Si πȟπς  Ὅ  πȟς ὓ  ÌÏÇὪ  
ȟ Ѝ

Ѝ
 

Si Ὅ  πȟπς ὓ       ρ ЍὍ tend vers lôunit® ÌÏÇὪ  πȟυ ὤ ЍὍ 

Exemple  

On peut calculer la force ionique dôune solution de ὔὥὛὕ avec concentration = ρπὓ 

ὔὥὛὕ ᴼςὔὥ Ὓὕ  

ρπ ὓ    ςȢρπ   ρπ  

Ὅ  ὅὤ    I = ς ρπ ρ ρπ ςz  I = πȟπσ ὓ        πȟπς  Ὅ  πȟς ὓ   

ÌÏÇὪ  
ȟ Ѝz

Ѝ
   ᵼ     ÌÏÇὪ πȟςωυ   ᵼ      Ὢ πȟυπχ 

4. Conductivité et solutions électrolytes  

La solution aqueuse sont généralement des solutions conductives de courant elles présentent 

une conductivité, on les appelle aussi des solutions électrolyte. 

Si on r®alise lôexp®rience suivante :  

 

 

 

 

 

 

                                     Figure 1: Conduction des solutions d'électrolyte 

Générateur 

Deux plaques 

parallèles en platine 

plongeant dans la 

solution  

Solution  

Les ions sont déplacés 

vers la borne (+) les 

cations sont déplacés 

vers la borne (-) 

Ampèremètre 

Voltmètre 
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La surface des plaques aussi la distance des séparant sont parfaitement définies et doit rester 

invariant au cours des mesures. 

Si on impose une tension entre les deux électrodes il y a un passage de courant, la solution 

présente donc une conductivité. 

Cette solution conductrice du courant électrique, est appelée solution électrolytique ou 

électrolyte. 

5. Mise en évidence du déplacement des ions  

Le passage du courant électrique est dû au d®placement des ions sous lôaction du champ 

électrique régnant entre les deux plaques de la cellule. 

Les ions se déplacent en solution et les électrons dans les fils. 

Ce d®placement peut °tre mis en ®vidence par lôexp®rience suivante :    

 

Figure 2 mise en évidence du déplacement des ions 

Si on d®pose dans le fond dôun tube en U, un m®lange de cristaux de ὑὅὶὕ  (dichromate de 

potassium) et de ὅόὛὕ (sulfate de cuivre) puis entre les électrodes plongeant dans les 

branches de tube, on impose une tension dôenviron 50 V apr¯s quelques minutes : 

Le compartiment anodique se colore en jaune (couleur des ions ὅὶὕ ) et le compartiment 

cathodique se colore en bleu (couleur des ion ὅό  côest la preuve de la migration des ions  

6. Notion dôélectrolytes faible et forts 

Pour même concentration, différents électrolytes ne donnent pas la même intensité de courant, 

on distingue les électrolytes forts, et faible  

6.1.Electrolytes forts  

Ce sont des bons conducteurs, la réaction de dissociation et totale  

ὅὃ ᴼὢὅ ὣὃ  
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6.2.Electrolytes faibles  

Ce sont des mauvais conducteurs de courant la réaction de dissociation est partielle  

ὅὃ ᵵὢὅ ὣὃ   

6.3.Non - électrolyte  

Soluté qui ne se dissocie pas, ou très faiblement, en ions en solution. Il reste majoritairement 

sous forme mol®culaire. Ne conduit pas lô®lectricit® ὅὌ#(/( 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Remarques  

La plupart des composés ioniques sont des électrolytes forts. 

Il existe également des composés ioniques qui sont des électrolytes faibles car ils ne se 

dissocient pas complètement en solution (ex : ὃὫὅὰ). 

La plupart des composés moléculaires sont soit des non ï électrolytes, soit des électrolytes 

faibles 

La majorité des composés moléculaires organiques (saccharose, éthanol) sont des non-

électrolytes. 

7. Mobilité des ions 

Sous lôaction dôun champ ®lectrique les ions se d®placent dans la solution on d®finit pour 

chaque ion une mobilité µi   
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А   

Аȡ ὓέὦὭὰὭὸï ά Ȣί Ȣὠ  

ή : charge dôion  

– : viscosité ὖὥȢί (pour lôeau –  ρπ ὖὥȢί ) 

K : coefficient de frottement de fluide  

Ce coefficient, il peut être calculer à partir de formule de STOKES 

ὑ φ“ὶ     / ὶ ȡ rayon de lôion  ρπ  ά  

7.1.Facteurs influant sur la mobilité  

a. La charge : plus lôion est charg® et plus il se meut rapidement  

b. La viscosité Ɫ  (êta) de solvant : plus la solution est visqueuse plus la mobilit® de óion 

est ralentie  

c. La taille de lôion : plus lôion est volumineux, moins il se d®place vite  

d. La température : dont dépend la viscosité du solvant – est une fonction décroissante 

de T. 

e. Force ionique : plus le milieu a concentré plus la vitesse de déplacement est faible. 

8. Conductivité des ions 

Pour chaque ion on peut définir une conductivité Ⱥ ‎ Ȼ  

La conductivit® dôune solution ®lectrolytique dilu®e (ὅ ρπ άέὰȾὒ) peut être déterminée 

par la formule : ɾ ὤὅ‗ 

Où ‗ est la conductivit® ®quivalente limite de lôion (i) côest-à-dire la conductivit® de lôion ¨ 

dilution infinie. Elle est reliée à la mobilité elle dépend de la température  

ɾ : conductivité ὛȾά  

ὤ : nombre de charge  

ὅ : concentration de lôion (i) άέὰȾά  

A titre dôexemple :  

Ions Ὄὕ  ὔὥ  ὑ  ὕὌ  ὅὰ Ὓὕ  

‗ Û ςυέὅ ρπ 

 ὛȢά Ȣάέὰ  

350 50 73,5 198,5 76 162 

 

 

8.1.A propos de la conductivité équivalente limite   

La conductivit® est lôaptitude de chaque ion à passer le courant électrique elle est exprimée par 

la formule  ‗ ὤὅАὊ    
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‗ : conductivité équivalente limite  

ὤ : charge de lôion  

ὅ : concentration de lôion άέὰȾά  

А : mobilité άȾί 

Ὂ : farady (ωφυππ ὧέόὰέάὦί) 

Exemple :  

Si on veut la conductivit® de lôeau pure, connaissant les conductivit®s ®quivalentes ionique 

limites :  

 ‗ = συπρπ ίȢά Ȣάέὰ  

‗  = ρωψȟυ ρπ ίȢά Ȣάέὰ  

ɾ ὤὅ‗ = ‗ Ὄὕ ρ ‗ ὕὌ ρ   

Ὄὕ ὕὌ ρπ ρπ άέὰȾά  

‎  ρ ρπ συπρπ ρ ρπ ρωψȟυ ρπ 

‎  υȟτψρπ ὛȾά 

9. Dosage conductimétrique  

Un dosage conductimétrique utilise la capacité des ions à conduire le courant électrique dans 

un milieu aqueux, comme chaque ion conduit le courant différemment, la conductivité varie 

pendant le dosage. 

On mesure la conductivité pendant le dosage par un conductimètre. 

En révélant les valeurs indiquées par le conductimètre, on peut tracer la droite de la 

conductivité en fonction de volume versé, il se dessine alors deux droites adjacentes, en forme 

« V è, le pont adjacent indique le volume ¨ lô®quivalence. 

Exemple : 

Tracer la courbe de dosage ‎  Ὢὼ  Û ςυ Јὅ dôune solution dôacide chlorhydrique de 

concentration ρπ
  
άέὰȢὰ  ρ άέὰȢά  par la soude concentrée, le dosage étant suivi au 

conductimètre. 

‗ συπρπ ὛȢά Ȣάέὰ                    ‗ ρωψȟυ ρπ ὛȢά Ȣάέὰ  

‗ υπρπ ὛȢά Ȣάέὰ                        ‗ χφρπ ὛȢά Ȣάέὰ  

Solution 

Evolution des concentrations : 

On considère que la quantité ajoutée de ὔὥὕὌ est ὅὢ  
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ɾ ὤὅ‗ = ρ ( ʇ ρz ὅὰ ʇ  = ρ συπρπ ρ χφρπ  

‎ τςφρπ ὛȢά  

 

ɾ ὤὅ‗ = ρ ( ʇz ρz ὅὰ ʇ ρ .Á ʇ  

ɾ  ρ ὢ συπρz χφ ρ ὢ υπρπ  σππὢ τςφρπ   

‎ σππὢ τςφρπ ὛȢά  

 

ɾ ὤὅ‗ = ρ ὅὰ ʇ ρ .Á ʇz   ρ χφ ρ υπρπ  

‎  ρςφρπ ὛȢά  

 

 

ɾ ὤὅ‗ = ρ ὅὰ ʇz ρ .Á ʇ ρ ὕὌ ʇz  

ɾ  = ρ χφ ρ ὢ υπ ρ ὢ ρ ςππρπ ρςτςππὢρπ  

‎ ρςτςυπὢȢρπ ὛȢά

 Ὄ  ὅὰ ὔὥ  ὕὌ  

X=0 1 1 0 0 

 Ὄ  ὅὰ ὔὥ  ὕὌ  

X<1 1(1-X) 1 X 0 

 Ὄ  ὅὰ ὔὥ  ὕὌ  

X=1 0 1 1 0 

 Ὄ  ὅὰ ὔὥ  ὕὌ  

X>1 0 1 X X-1 

 

τςφ ὛȢά  

ρςφ ὛȢά  

ɾ [ὛȢά ] 

ὢ ρ 
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1. Définitions  

1.1.Acides  

Un acide est un donneur de proton (s) (Ὄ  ou Ὄὕ ). 

1.2.Bases 

Une base est un produit chimique quô¨ lôinverse dôun acide est capable de capter un ou 

plusieurs protons. 

1.3.Ampholyte  

Un ampholyte est une espèce chimique pouvant se comporte à la fois comme un acide et 

comme une base.  

 Exemples  

Acide : ὅὌὅὕὕὌᵵὅὌὅὕὕ Ὄ  

ὅὌὅὕὕὌὌὕᵵὅὌὅὕὕ Ὄὕ   Acide acétique  

Base : ὔὌ Ὄ ᵵὔὌ  Ammoniac 

Ampholyte : Ὄὖὕ Ⱦ Ὄὖὕ  ȾὌὖὕ  

Donc la réaction acide-base (transfert des protons). 

  ὅὌὅὕὕὌ ὔὌ ᵵὅὌὅὕὕ ὔὌ 

Et les couples acide-base sont ὅὌὅὕὕὌȾ ὅὌὅὕὕ   ὔὌȾ ὔὌ    

Donc ὌὊᵵὊ Ὄ    ὌὊȾὊ  

 

Acide           base conjuguée  

Dôune fa­on g®n®rale (ὌὃȾὃ ) 

2. Les acides et les bases les plus courant  

Acides Ὄὅὰ Ὄὔὕ ὌὛὕ ὅὌὅὕὕὌ Ὄὅὰὕ Ὄὖὕ 

Bases ὔὥὕὌ ὑὕὌ ὔὌ  ὅὥὕὌ  ὓὫὕὌ   

 

3. Force des acides et des bases ; notion de ▬▓╪ et ▬▓╫ 

Certains acides et certaines bases, pr®sentent une dissociation totale par contre dôautre 

pr®sentent quôune dissociation partielle, dans le cas dôune dissociation partielle on a 

lô®quilibre. ὌὃᵵὌ ὃ   

▓╪        / ▓╪ = constante dôacidit®  

ὌὊᵵὌ Ὂ           Ὧὥ  
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De la même manière on peut définir une constante de basicité ▓╫. 

Ὂ ὌὕᵵὌὊ ὕὌ 

▓╫
ὌὊὕὌ

Ὂ
 

Il y a une relation entre ▓╪ et ▓╫ 

▓╪ ▓╫ = ᶻ   = Ὄ ᶻὕὌ  

▓╪ ▓╫  ρπ  

Au lieu de ka on utilise ▬▓╪ Ⱦ ▬▓╪ ὰέὫ▓╪ 

▬▓╪  ▬▓╫   

Remarques :  

Généralement, on ne parle que ▬▓╪, car si on connait ▬▓╪ on connait ▬▓╫. 

Plus la dissociation de lôacide est importante et plus son ▬▓╪ est petit. 

4. Echelle de ▬▓╪   

On peut placer sur une même échelle différents couples acido-basiques suivant les valeurs de 

leur ὴὯὥ pour comparer leurs forces.  

 

 

Parmi les acides très forts les plus courants :  

Ὄὅὰ ȠὌὄὶ ȠὌὔὕ ȠὌὛὕ ȠὌὅὰὕ 

Parmi les acides très forts les plus courants :  

ὒὭὕὌ ȠὔὥὕὌ ȠὑὕὌ ȠὙὦὕὌ ȠὅίὕὌ ȠὛὶὕὌ ȠὄὥὕὌ  
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5. Influence de dilution  

Si on consid¯re la dissociation de lôacide ὌὊ 

 ὌὊ           ᵵ       Ὄ Ὂ           Ὧὥ  

ὅ                        -        - 

ὅ ρ ‌        ὅ‌     ὅ‌                    ‌  coefficient de dissociation  

Ὧὥ   = 
ᶻ

 =    

          Si C0 tend vers zéro le rapport  devient de plus donc Ŭ va augmenter  

6. Prévision de la réaction  

La réaction a lieu de façon spontané si ὴὯὥ (acide) < ὴὯὥ (base)  

On peut faire la pr®vision ¨ partir de lô®chelle de ὴὯὥ  

ὃ ὄ ᴼὄ ὃ          

 

 

 

 

 

 

Côest la loi de gamma ç ‎ »  

7. Influence de Ў▬▓╪   

Soit la réaction entre ὌὊ Ὡὸ ὔὌ  et entre ὅὌὅὕὕὌ et ὔὌ   

ὌὊ ὔὌ ᵵὔὌ Ὂ        

Ὧὥ    =  z  

Ὧὥ  
Ὧὥ ὌὊ

Ὧὥ ὔὌ

ρπȟ

ρπȢ
ρπ 

Pour la deuxième réaction 

 ὅὌὅὕὕὌὔὌ ᵵὔὌ ὅὌὅὕὕ  

Ὧὥ   =  z  
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Ὧὥ  
Ὧὥ ὅὌὅὕὕὌ

Ὧὥ ὔὌ
 
ρπȟ

ρπȢ
 ρπȟ 

Plus Ў▬▓╪ est grand plus la réaction est quantitative  

8. Effet de masse  

Si lôon consid¯re une r®action entre lôacide Ὄὃ et base ὄ  de sort que  

ὴὯὥ ὴὯὥ φ Et Ὄὄ ὄ ρπ  

 

Ὄὃ                 ὄ       ᵵ     Ὄὄ              ὃ  

ρπ                  ρπ                                   

ρπ ὼ          ρπ ὼ         ὼ                  ὼ 

Ὧὥ    = ρ 

ὼ
ρπ

ς
υȢρπὓ 

Si on augmente la masse de sort que Ὄὃ  ρ άέὰȾὰ et ὄ ρπάέὰȾὰ 

Ὄὃ                 ὄ       ᵵ     Ὄὄ              ὃ  

ρ                          ρπ                                   

ρ ὼ                  ρπ ὼ         ὼ                  ὼ 

Ὧὥ    = ρ 

ὼ ρπ ὓ 

Il y a un d®placement de lô®quilibre vers la droite  

9. Notion de ▬╗ 

9.1.Définition :  

Le pH est défini comme la valeur négative du logarithme décimale de la concentration 

molaire de Ὄ έό Ὄὕ  

ὴὌ ÌÏÇὌ            Ὄ Ὡὲ άέὰȾὒ 

9.2.Calcul de pH des solutions aqueuses 

a. Cas dôun acide fort comme Ὄὅὰ 

ὌὅὰOὌ ὅὰ                   Ὄ ὅ 

ὴὌ ÌÏÇὅ  

 



                                                               CHAPITRE 02 « LES ACIDES ET LES BASES » 

 

16 

 

b. Cas dôune base forte et notion de ὴὕὌ 

Ὄὕ ὕὌ ρπ  ὓ 

ÌÏÇὌὕ ὕὌ ÌÏÇὌὕ ÌÏÇὕὌ ÌÏÇρπ ρτ 

ÌÏÇὌὕ ÌÏÇὕὌ ρτ                     ÌÏÇὕὌ ὴὕὌ 

ὴὌ ὴὕὌρτ 

ὃ ὌὕᵵὃὌ ὕὌ  

ὴὕὌ ÌÏÇὕὌ  ÌÏÇὅ  

ρτ ὴὌ ÌÏÇὅ  

ὴὌ ρτ ÌÏÇὅ  

c. Cas des couples acide-base dont le ὴὯὥ compris entre 0-14 

Formule générale  

Soit le m®lange de lôacide faible ὌὊ à la concentration ὅ et du sel ὔὥὊ à la concentration,ὅ 

On a ¨ lô®quilibre :  

 ὌὊᵵὌ Ὂ  

Et la dissociation totale de ὔὥὊ 

ὔὥὊO ὔὥ Ὂ                Ὄ  Peut-être à partir du ka        

Ὧὥ               Ὄ  

Détermination de Ὂ  

Lô®lectroneutralit® nous donne ὔὥ Ὄ Ὂ ὕὌ   

Dôo½ Ὂ ὔὥ Ὄ ὕὌ ὅ Ὄ ὕὌ  

Détermination de ὌὊ 

La concentration totale des fluorures est Ὂ Ὅ ὌὊ Ὂ ὅ ὅ 

Dôo½ ὌὊ ὅ ὅ Ὂ  

 On remplace Ὂ  on aura ὌὊ ὅ ὅ ὅ Ὄ ὕὌ  

ὌὊ ὅ Ὄ ὕὌ  

Lorsquôon remplace Ὂ  et ὌὊ dans la relation du ka on aura  

 Ὄ
Ȣ

 ; et en remplaçant ὕὌ   

Par   on obtient une relation du 3éme degré est pourquoi cette relation remplacée, par des 

équations simplifiées pour chaque cas. 
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9.3.Formule simplifiée pour la détermination de pH 

Nous allons les traiter cas par cas   

1. Cas dôun acide faible comme ὅὌὅὕὕὌ 

ὌὃᵵὌ ὃ          Ὧὥ  ȠὌ ὃ  

Ὧὥ  ; Ὄὃ ὅ on néglige la quantité dissociée  

Elle est faible devant la concentration initiale de lôacide faible  

ὑὥ             Ὄ ὯὥȢὅ        Ὄ Ὧὥzὅ  

Donc ὴὌ ὴὯὥ ÌÏÇὅ 

2. Base faible comme ὔὌ  

ὔὌ ὌὕᵵὔὌ ὕὌ  

ὑὥ                            ὕὌ ὯὥȢὅ         ὴὕὌ Ὧὦ ÌÏÇὅ 

ρτ ὴὌ
ρ

ς
ρτὴὯὥ

ρ

ς
ÌÏÇὅ 

ὴὌ χ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ÌÏÇὅ 

3. Cas dôun ampholyte comme Ὄὅὕ  

On a deux équilibre ὴὯὥ Ὡὸ ὴὯὥ 

Ὄὅὕ ᵵὌ Ὄὅὕ    Ὧὥ         Ὄ  

 

Ὄὅὕ ᵵὌ ὅὕ        Ὧὥ         Ὄ    

Ὄ ὯὥȢὯὥ     ὯὥȢὯὥ   

Ὄὅὕ       Ὄὅὕ        

                                   Ὄὅὕ                       ὅὕ ᵵ             ςὌὅὕ  

                                                                                ᵵ               ὅ 

Ὄὅὕ        ὅὕ         ‐                                          ‐     ᵵ                        

Ὄ Ὧὥ ὯὥȢ
‐

‐
              Ὄ Ὧὥ Ὧὥ 

Donc ὴὌ ὴὯὥ ὴὯὥ 
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4. Cas dôun sel issu dôun acide fort et base forte comme ὔὥὅὰ 

ὔὥὅὰOὔὥ ὅὰ     «  ὔὥ  Indifférent ;  ὅὰ  Indifférent »  

ὴὌ χ  (ὴὌ de lôeau) 

5. Cas dôun sel issu dôun acide faible et base forte comme ὅὌὅὕὕὔὥ 

ὅὌὅὕὕὔὥᵵὅὌὅὕὕ ὔὥ       « ὔὥ  acide indifférent ; ὅὌὅὕὕ  base faible » 

ὴὌ χ ὴὯὥ ÌÏÇὅ     ὴὌ dôune base faible 

6. Cas dôun sel issu dôun acide fort et base faible comme ὔὌὅὰ 

ὔὌὅὰᵵὔὌ ὅὰ      « ὅὰ base indifférente ; ὔὌ  acide faible » 

ὴὌ ὴὯὥ ÌÏÇὅ       ὴὌ dôun acide faible  

7. Cas dôun sel issu et dôun acide faible et une base faible comme ὅὌὅὕὕὔὌ  

ὅὌὅὕὕὔὌ ᵵὅὌὅὕὕ ὔὌ  

ὅὌὅὕὕὌᵵὅὌὅὕὕ Ὄ      Ὧὥ   

ὔὌ ᵵὔὌ Ὄ                          Ὧὥ  

Ὄ ὯὥȢὯὥ    

ὴὌ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ὴὯὥ 

8. Cas dôun m®lange dôacide faible et une base faible du m°me couple comme 

ὅὌὅὕὕὌ ὅ  et ὅὌὅὕὕὌ ὅ  milieu tampon  

ὅὌὅὕὕὌᵵὅὌὅὕὕ Ὄ             Ὧὥ   

ὴὌ ὴὯὥÌÏÇ
ὅ

ὅ
 

9. Cas dôun m®lange dôacide faible et une base faible de deux couples différents comme 

ὅὌὅὕὕ avec ὔὌ   « quantité équivalentes » 

ὴὌ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ὴὯὥ 
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Formules simplifiées du calcul de ▬╗ 

Observations 
▬╗  

Formule simplifiée  
Exemple Solution aqueuse de :  

(1) ὴὌ ÌÏÇὅ  ╗╒■ Acide fort 

 ὴὌ ρτ ÌÏÇ ὅ  ╝╪╞╗ Base forte 

 ὴὌ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ÌÏÇὅ ╒╗╒╞╞╗ Acide faible 

 ὴὌ χ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ÌÏÇὅ ╝╗  Base faible 

 ὴὌ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ὴὯὥ ╗╒╞  Ampholyte 

 ὴὌ χ ╝╪╒■ 
Sel dôacide fort et de 

base forte 

 ὴὌ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ÌÏÇὅ ╝╗╒■ 

Sel dôacide fort et de 

base faible 

 ὴὌ χ
ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ÌÏÇὅ ╒╗╒╞╞╝╪ 

Sel de base forte et 

dôacide faible 

Quantités 

équivalentes 
ὴὌ

ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ὴὯὥ ╒╗╒╞╞╝╗  

Sel dôacide faible et de 

base faible 

 

 ὴὌ ὴὯὥὰέὫ
ὦὥίὩ

ὥὧὭὨὩ
 

╒╗╒╞╞╗  
╒╗╒╞╞  

Acide et base 

conjuguée 

Concentrations 

rapprochées 
ὴὌ de lôacide le plus fort  Plusieurs acides 

Concentrations 

rapprochées 
ὴὌ de la base la plus forte  Plusieurs bases 

Quantités 

équivalentes 
ὴὌ

ρ

ς
ὴὯὥ

ρ

ς
ὴὯὥ  

Acide faible et base 

faible non conjuguée 

Voir sôil y a 

réactions 

Revient ¨ lôun des cas 

précédents  
 

M®lange dôacides et de 

bases 

(1) pH=-log (nC), dans le cas o½ lôacide donne n protons tous forts 

Lôapplication des formules simplifi®es est limit®e par le diagramme de Flood. 
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10. Evolution de ▬╗ ; dosage dôun polyacide  

Un polyacide est acide à plusieurs protons, comme ὌὖὕȟὌὛȣȣȢὩὧὸ 

a. Cas du dosage de ╗╟╞  0,1 M par ╝╪╞╗  
Ὄὖὕ Est un polyacide     ᵵὯὥ                      ὴὯὥ ςȟρ 

                                            ᵵὯὥ                      ὴὯὥ χȟς 

                                            ᵵὯὥ                      ὴὯὥ ρςȟτ 

Le dosage se fait en 3 étapes consécutives  

ὅὼ La valeur ajoutée de ὔὥὕὌ 

1ére étape : formation de Ὄὖὕ  

Ὄὖὕ  ὔὥὕὌᵵὔὥὌὖὕ Ὄὕ 

ὼ Ὄὖὕ                ὕὌ ᵵ    Ὄὖὕ  

 

Nature de milieu Formule de ὴὌ 

0 1                             -                   - Acide faible ςȟρ

ς

ρ

ς
ÌÏÇρ ρȟπυ 

<1 ρρ ὼ                 -                  ὼ Tampon  ςȟρ ÌÏÇ
ὼ

ρ ὼ
 

=1 -                     -                   1 Ampholyte ςȟρ χȟς

ς
τȟυφ 

 

2éme étape : formation deὌὖὕ  

ὼ Ὄὖὕ                ὕὌ ᵵ    Ὄὖὕ  

 

Nature de milieu Formule de ὴὌ 

0 1                             -                   - Point commun  τȟυφ 
<1 ρρ ὼ                 -                  ὼ Tampon  χȟρ ÌÏÇ

ὼ

ρ ὼ
 

=1 -                     -                   1 Ampholyte χȟς ρςȟτ

ς
ωȟψ 

 

3éme étape : formation deὖὕ  

ὼ Ὄὖὕ                ὕὌ ᵵ    ὖὕ  

 

Nature de milieu Formule de ὴὌ 

0 1                             -                   - Point commun  ωȟψ 
<1 ρρ ὼ                 -                  ὼ Tampon  ρςȟτ ÌÏÇ

ὼ

ρ ὼ
 

=1 -                     -                   1 Base faible 
χ
ρςȟτ

ς

ρ

ς
ÌÏÇρ 

ὴὌ ρσȟς 
>1 -                   1(x-1)             1 Base forte ρτ ÌÏÇὼ ρ 
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Courbe de dosage  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure 3 Simulation du titrage dôune solution dôacide phosphorique par une base forte 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 

11. Evolution de ▬╗ ; dosage dôun poly-base 

Une poly-base est une base accepte plus de 1 proton, comme ὅὕ  ȠὃὛὕ  Ƞὖὕ  

b. Cas du dosage de ╒╞  0,1 M par ╗╒■ 

ὅὕ  Est une poly-base       ᵵὯὥ                          ὴὯὥ φȟτ             Ὄὅὕ  

                                              ᵵὯὥ                      ὴὯὥ ρπȟς            Ὄὅὕ            

La quantité ajoutée de Ὄὅὰ est ὅὼ 

 

Pka1 

Pka2 

Pka3 

Zone tampon 1 Zone tampon 2 Zone tampon 3 
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1ére étape : formation de Ὄὅὕ  

ὼ ὅὕ                        Ὄ   ᵵ    Ὄὅὕ  

 

Nature de 

milieu 
Formule de ὴὌ 

0 0,1                              -                   - Base faible 
χ
ρπȟς

ς

ρ

ς
ÌÏÇπȟρ ρρȟφ 

<1 πȟρπȟρ ὼ              -             πȟρὼ Tampon  
ρπȟς ÌÏÇ

ρ ὼ

ὼ
 

=1 -                       -                   0,1 Ampholyte φȟτ ρπȟς

ς
ψȟσ 

 

2éme étape : formation deὌὅὕ  

ὼ Ὄὅὕ                    Ὄ ᵵ    Ὄὅὕ  

 

Nature de milieu Formule de ὴὌ 

0 1                             -                   - Point commun  ψȟσ 
<1 πȟρρ ὼ             -                  πȟρὼ Tampon  

φȟτ ÌÏÇ
ρ ὼ

ὼ
 

=1 -                     -                  0,1 Acide faible  φȟτ

ς

ρ

ς
ÌÏÇπȟρ 

>1 -                   0,1(x-1)         0,1 Acide forte ÌÏÇπȟρὼ ρ 

 

Courbe de dosage 

 

Figure 4 Simulation du titrage dôune solution de carbonate par un acide fort 
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12. Titrage de mélange 

12.1.Titrage dôun m®lange de deux acides faibles par base fortes  

 Dosage de ὌὊ πȟρ ὓ Ὄὅὔ πȟρ ὓ       ὴὯὥ σȟς      ὴὯὥ ωȟς 

1ère étape  

On premier lieu ὔὥὕὌ va r®agi avec lôacide le plus fort ; la première réaction va avoir lieu 

avec ὌὊ 

ὼ Ὄὅὔ ὌὊ                     ὕὌ   ᵵ         Ὂ  

 

Nature de 

milieu 
Formule de ὴὌ 

0 0,1 0,1                           -                   - Acide faible σȟς

ς

ρ

ς
ÌÏÇπȟρ ςȟρ 

<1 0,1 πȟρπȟρ ὼ            -             πȟρὼ Tampon  
σȟς ÌÏÇ

ρ ὼ

ὼ
 

=1 0,1 -                     -               0,1 Couple 

différent 

σȟς ωȟς

ς
χȟψ 

2ème étape  

La deuxième réaction va avoir lieu avec Ὄὅὔ 

ὼ Ὄὅὔ                         Ὄ ᵵ       ὅὔ  

 

Nature de 

milieu 
Formule de ὴὌ 

0 1                                 -                   - Point commun  ψȟχ 
<1 πȟρρ ὼ                 -                  πȟρὼ Tampon  

ωȟς ÌÏÇ
ρ ὼ

ὼ
 

=1 -                       -                  0,1 Base faible  
χ
ωȟς

ς

ρ

ς
ÌÏÇπȟρ ρρȟρ 

>1 -                   0,1(x-1)         0,1 Base forte ρτ ÌÏÇπȟρὼ ρ 

On obtient la courbe suivante : 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure 5 Simulation du titrage dôune solution de m®lange de deux acides par une base forte 
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13. Conditions nécessaires pour la distinction entre les sauts de ▬╗ 

On suppose quôon un m®lange des acides Ὄ Ὡὸ Ὄ  on veut titrer Ὄ  dôabord puis Ὄ  

Côest-à-dire il faut doser au moins ωωϷ du premier et ne pas dépasser 1% de seconde ; si je 

dose le mélange des acides Ὄ Ὡὸ Ὄ  par ὕὌ  

          Ὄ          ὕὌ ᵵ          ὃ                              Ὄ                 ὕὌ ᵵ             ὄ  

t=0         1                  -                -                t=0       1                         -                       - 

t=éq    ρπ                             1               t=éq    ρπ                                         1 

 Ȣ  = 
ᶻ

ᶻ
ρπ 

ρπ          ÌÏÇ τ  

ÌÏÇὯὥ ÌÏÇὯὥ τ                   ὴὯὥ ὴὯὥ  4  

ЎὴὯὥ  τ 

Côest pour ­a que lors du titrage de lôacide tartique Ὄὕὕὅ ὅὌὕὌὅὕὕὌ 

ὌὝ         ὴὯὥ ςȟυ             ὴὯὥ τȟς 

Par ὔὥὕὌ on obtient un seul saut de ὴὌ 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure 6 Simulation du titrage dôune solution de m®lange dôacide tartique par une base forte 
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14. Les indicateurs colorés  

Le point dô®quivalence dôun titrage acido-basique correspond au point où le nombre de moles 

de ὕὌ  est exactement ®gal au nombre de moles dôacide.  

Il y a une autre m®thode que celle de lôanalyse dôune courbe de titrage pour d®terminer le point 

dô®quivalence dôun titrage. La technique de d®tection du volume exact de solution titrante 

déversée de la burette qui correspond au moment précis à partir duquel la réaction de 

neutralisation peut être considérée comme complète avec la solution de la solution titrée 

contenue dans lôerlenmeyer. Lôune de ces techniques courantes de d®tection du point 

dô®quivalence consiste ¨ ajouter quelques gouttes dôun indicateur acido-basique à la solution 

dôacide avant de commencer le titrage.  

14.1 Définition   

Lôindicateur est en général un acide ou une base organique faible dont la couleur varie selon 

sa forme ionisée ou non ionisée.  

14.2 Les propriétés des indicateurs acido-basiques 

La couleur dôune solution contenant un indicateur d®pend des proportions relatives de lôacide 

faible et de la base conjuguée qui, elles, dépendent du pH. 

Côest ce changement de couleur de lôindicateur en fonction du pH qui est mis ¨ profi t pour 

pouvoir suivre le d®roulement dôun titrage. 

Les indicateurs ne changent pas tous de couleur au même pH ; il faut donc choisir lôindicateur 

appropri® ¨ un titrage particulier selon la nature de lôacide et de la base (sôils sont forts ou 

faibles). Soit comme exemple dôindicateur un monoacide faible de formule générale Ὄὰὲ 
(Phénolphtaléine)qui sôionise ainsi en solution : 

Ὄὰὲὥή ὌὕὰᵵὌὕ ὥή ÌÎὥή 

                                         (Jaune)                                               (Rouge)  

Si cet indicateur est dans un milieu suff isamment acide, selon le principe de Le Chatelier, 

lô®quilibre se d®place vers la gauche ; la couleur pr®dominante de lôindicateur est donc celle 

de sa forme non ionisée (Ὄὰὲ). Par contre, dans un milieu basique, lô®quilibre se d®place vers 

la droite de sorte que la couleur de la base conjuguée (ÌÎ) prédomine. En gros, on peut 

utiliser les rapports suivants entre les concentrations pour pr®dire la couleur de lôindicateur : 

ρπ La couleur de lôacide Ὄὰὲ prédomine 

ρπ La couleur de lôacide ÌÎ prédomine 

Afin de d®terminer ¨ quel pH change un indicateur, on peut utiliser lô®quation de Henderson-

Hasselbalch puisque, au point de virage, les deux formes de lôindicateur (lôacide faible et la 

base conjuguée) coexistent. Pour que la couleur de la forme Ὄὰὲ prédomine, il  faut, comme 

nous lôavons mentionn® pr®c®demment, que le rapport  soit au moins de 10 : 1 

Lô®quation devient alors 
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ὴὌ ὴὑ ÌÏÇ 
 ὰὲ

Ὄὰὲ
ὴὑ ÌÏÇ

ρ

ρπ
ὴὑ ρ 

 

Si la couleur de la forme ὰὲ prédomine, le rapport   est au moins de 1 :10 et on obtient 

lô®quation suivante. 

 

ὴὌ ὴὑ ÌÏÇ 
 ὰὲ

Ὄὰὲ
ὴὑ ÌÏÇ

ρπ

ρ
ὴὑ ρ 

On en conclut donc que le changement de couleur des indicateurs sôeffectue sur un intervalle 

dôenviron 2 unit®s de pH, d®termin® par lô®quation suivante. 

ὴὌ ὴὑ ρ 

La zone de pH qui sô®tend de ὴὑ ρ à ὴὑ ρ constitue la zone de virage dôun indicateur. 

Lorsque lôindicateur change de couleur, m°me dans un intervalle de pH, ®tant donn® quôune 

seule goutte de réactif (environ 0,05 ml) ajoutée en trop suffi t pour produire ce changement, 

on dit quôon est au point de virage, soit le changement de couleur qui correspond au point 

dô®quivalence.  

 

 

 

Zone de virage   et couleurs de plusieurs indicateurs courants 

Le ὴὑὥ de chaque indicateur correspond à la partie centrale de la zone de virage. 

Figure 7 zones de virage des indicateurs acido-basiques courants 
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1. Rappelle des définitions  

1.1 Oxydant :  

Un oxydant est un atome, une molécule ou un ion qui accepte des électrons  

ὓὲὕ
ï
ᴼ  ὓὲ  

ὓὲὕȟὅὶὕ Ὡὸ ὅὰ Sont des oxydants  

1.2 Réducteur : 

Un réducteur est un atome, une molécule ou un ion qui donne des électrons  

                 ὓὫO ὓὫ ςï                                     ὃὰO ὃὰ σï  

1.3 Ampholyte  

Lôampholyte ¨ les deux propri®t®s ¨ la fois, côest un oxydant et un r®ducteur en m°me temps  

ὅό ᴼὅό ᴼὅόπ          ὅό ὅό ᴼὅό  Réducteur  

                                               ὅό ὅό ᴼὅό π  Oxydant  

2. Notion de couple oxydo-réduction « oxydant-réducteur » (Ox/Red) 

A chaque oxydant correspond un réducteur associé forment un couple (oxydant/réducteur)  

έὼὲïᵵὶὩὨ  

Exemples  

ὅὰ Ⱦ ὅὰ        Ὓὕ ȾὛὕ      ὓὫ  Ⱦ ὓὫ     ὅό  Ⱦ ὅό    

3. Les r®actions dôoxydor®duction 

Les r®actions dites dôoxydor®duction impliquent un transfert dô®lectrons dôun ®l®ment ¨ un 

autre. Afin de mieux reconnaître les composés qui ont tendance à perdre des électrons et ceux 

qui ont plutôt tendance à en gagner, nous utiliserons la notion de nombre dôoxydation. 

4. Les nombres dôoxydation 

Les définitions des termes ç oxydation è et ç r®duction è qui pr®c¯dent, côest-à-dire 

respectivement une perte et un gain dô®lectrons, sôappliquent fort bien ¨ la formation des 

composés ioniques tel ὓὫὕ , mais moins bien ¨ la formation du chlorure dôhydrog¯ne Ὄὅὰ et 

du dioxyde de soufre Ὓὕ:  

Ὄ Ὣ ὅὰὫ ᴼςὌὅὰ Ὣ                             Ὓί ὕ Ὣ ᴼὛὕ Ὣ 

Puisque Ὄὅὰ et Ὓὕ ne sont pas des composés ioniques, mais des composés covalents, il nôy a 

pas de transfert r®el dô®lectrons durant leur formation. 

Néanmoins, les chimistes trouvent pratique de considérer leur formation comme des réactions 

dôoxydor®duction, car il a ®t® montr® exp®rimentalement quôil y a transfert partiel dô®lectrons 

(de Ὄ à ὅὰ dans Ὄὅὰ et de Ὓ à ὕ dans Ὓὕ). 
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Le nombre dôoxydation (ou degr® dôoxydation ou ®tat dôoxydation) dôun atome repr®sente le 

nombre de charges quôaurait cet atome dans une molécule (ou dans un composé ionique) si les 

électrons étaient complètement transférés.  

Par exemple, les équations données précédemment peuvent être réécrites de la manière 

suivante : 

0         0               +1 -1                                    0         0            +4 -2 

Ὄ Ὣ ὅὰὫ ᴼςὌὅὰ Ὣ                             Ὓί ὕ Ὣ ᴼὛὕ Ὣ 

Les chiffres apparaissant au-dessus des ®l®ments sont les nombres dôoxydation. 

Les nombres dôoxydation permettent donc de rep®rer facilement les ®l®ments qui sont oxydés 

ou r®duits. Les ®l®ments dont le nombre dôoxydation augmente ï comme dans le cas de 

lôhydrog¯ne et du soufre dans les exemples pr®c®dentsï sont oxydés. Le chlore et lôoxyg¯ne 

sont r®duits, car leur nombre dôoxydation indique une diminution par rapport à leur valeur 

initiale. Une r®action dôoxydor®duction peut donc °tre consid®r®e comme dôune réaction au 

cours de laquelle il y a variation des nombres dôoxydation. 

1. Dans le cas des atomes dôune esp¯ce neutre (un atome isol®, une mol®cule ou une 

entit® formulaire), la somme de tous les nombres dôoxydation est ®gale ¨ 0. 

Exemples : Le nombre dôoxydation dôun atome ὊὩ non combiné est 0. La somme des 

nombres dôoxydation des atomes dans une mol®cule de ὅὰ, de Ὓ ou de ὅὌ ὕ est de 0. La 

somme des nombres dôoxydation des ions dans ὓὫὄὶ vaut 0. 

2.  Dans le cas des atomes dôun ion, la somme des nombres dôoxydation est ®gale ¨ la 

charge de lôion. 

Exemples : Le nombre dôoxydation de ὅὶ dans lôion ὅὶ  est +3. La somme des nombres 

dôoxydation dans ὖὕ est de -3, et la somme dans ὔὌ et de +1 

3.  Dans leurs compos®s, les m®taux du groupe IA ont tous un nombre dôoxydation de 

+1, et ceux du groupe IIA ont un nombre dôoxydation de +2. Ces valeurs correspondent 

respectivement aux nombres dô®lectrons de valence que ces métaux ont à perdre pour acquérir 

la configuration électronique des gaz rares. 

Exemples : Le nombre dôoxydation de ὔὥ dans ὔὥὛὕ est +1, et celui de ὅὥ dans 

ὅὥ ὖὕ  est +2 

4.  Dans ses compos®s, le nombre dôoxydation du fluor est ï1. Côest en effet lô®l®ment le 

plus électronégatif et il lui manque un seul électron pour acquérir la configuration 

électronique des gaz rares. 

Exemples : Le nombre dôoxydation de Ὂ est -1 dans ὌὊ, ὅὰὊ et ὛὕὊ. 

5.  Dans ses compos®s, lôhydrog¯ne a un nombre dôoxydation de +1. 

Exemples : Le nombre dôoxydation de Ὄ est +1 dans Ὄὅὰ, Ὄὕ, ὔὌ , ὅὌ . 

6.  Dans la plupart de ses compos®s, lôoxyg¯ne a un nombre dôoxydation de ï2. 

Exemples : Le nombre dôoxydation de ὕ est -2 dans ὅὕ, ὅὌὕὌ, ὅὌ ὕ et ὅὰὕ  
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7.  Dans leurs composés binaires (deux éléments) avec des métaux, les éléments du 

groupe VIIB ont un nombre dôoxydation de ï1, ceux du groupe VIB, un nombre dôoxydation 

de ï2, et ceux du groupe VB, un nombre dôoxydation de ï3. 

Exemples : Le nombre dôoxydation de ὄὶ est -1 dans ὅὥὄὶ, celui de Ὓ est -2 dans ὔὥὛ et 

celui de ὔ est -3 dans ὓὫὔ . 

5. Lô®quilibrage des ®quations dôoxydor®duction : 

Il existe des techniques spéciales, dans le cas des réactions dôoxydor®duction, qui permettent 

de suivre le transfert dô®lectrons. La m®thode des demi-réactions, aussi appelée « ions-

électrons » 

Dans cette méthode, on divise la réaction globale en deux demi-r®actions : une dôoxydation et 

une de réduction. 

On équilibre séparément les deux demi-r®actions quôon additionne ensuite pour obtenir 

lô®quation globale ®quilibr®e, mais généralement nous ne pouvons pas simplement additionner 

les deux. Nous devons nous assurer au pr®alable que le m°me nombre dô®lectrons est en jeu 

dans la demi-r®action dôoxydation et dans celle de réduction. 

Soit le cas o½ lôon doit ®quilibrer lô®quation de lôoxydation de ὊὩ en ὊὩ  par lôion 

dichromate ὅὶὕ  en milieu acide. Lôion ὅὶὕ  est réduit en ion ὅὶ  .Voici les étapes qui 

permettent de résoudre ce problème. 

La m®thode utilis®e pour ®quilibrer lô®quation de la r®action entre ὊὩ  et ὅὶ  est résumée 

ci-dessous : 

Étape 1 : ®crire lô®quation non ®quilibr®e de la r®action sous forme ionique. 

ὊὩ ὅὶὕ ᴼὊὩ ὅὶ  

Étape 2 : s®parer lô®quation en deux demi-réactions. 

Oxydation : ὊὩ ᴼὊὩ                          Réduction : ὅὶὕ ᴼὅὶ  

Étape 3 : ®quilibrer le nombre dôatomes autres que O et H dans chacune des demi-réactions. 

La demi-r®action dôoxydation est d®j¨ ®quilibr®e dans le cas des atomes de ὊὩ. Pour ce qui est 

de la demi-r®action de r®duction, il faut multiplier par 2 lôion ὅὶ  

ὅὶὕ ᴼςὅὶ  

Étape 4 : dans le cas des réactions en milieu acide, ajouter Ὄὕ pour équilibrer le nombre 

dôatomes de ὕ et ajouter Ὄ  pour ®quilibrer le nombre dôatomes de Ὄ. 

Puisque la réaction a lieu en milieu acide, il faut ajouter sept molécules de Ὄὕ du côté droit 

de la demi-r®action de r®duction pour ®quilibrer le nombre dôatomes de ὕ : 

ὅὶὕ ᴼςὅὶ χὌὕ 

Pour ®quilibrer le nombre dôatomes de Ὄ, il faut 14 ions Ὄ  du côté gauche : 

ρτὌ ὅὶὕ ᴼςὅὶ χὌὕ 
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Étape 5 : ajouter des ®lectrons dôun c¹t® de chaque demi-réaction pour équilibrer les charges. 

Au besoin, ®galiser le nombre dô®lectrons dans les deux demi-réactions en multipliant une des 

demi-réactions ou les deux par des coeffi cients appropriés. 

Pour la demi-r®action dôoxydation, il faut ®crire : 

 ὊὩ ᴼὊὩ ï 

Un électron doit être ajouté du côté droit pour que la charge soit de 2+ de chaque côté. 

Dans la demi-réaction de réduction, il y a 12 charges positives nettes du côté gauche et 

seulement 6 du côté droit. Il faut donc ajouter six électrons à gauche : 

ρτὌ ὅὶὕ φïO ςὅὶ χὌὕ 

Pour ®galiser le nombre dô®lectrons dans les deux demi-réactions, on multiplie par 6 la demi-

r®action dôoxydation : 

φὊὩ ᴼφὊὩ φï 

Étape 6 : additionner les deux demi-r®actions et ®quilibrer lô®quation finale par simplification. 

Les électrons des deux côt®s doivent sô®liminer. 

Lôaddition des deux demi-réactions donne : 

ρτὌ ὅὶὕ φὊὩ φïO ςὅὶ φὊὩ χὌὕ φï 

Les ®lectrons ®limin®s, il reste lô®quation ionique nette ®quilibr®e : 

ρτὌ ὅὶὕ φὊὩ ᴼςὅὶ φὊὩ χὌὕ 

Étape 7 : vérifier que, de chaque c¹t® de lô®quation, il y a le m°me type et le m°me nombre 

dôatomes, ainsi que la m°me charge nette. 

Cette dernière vérification indique que lô®quation finale est équilibrée des points de vue 

atomique et ®lectrique. Dans le cas dôune r®action en milieu basique, il faut dôabord ®quilibre 

le nombre dôatomes « comme on le fait dans le cas dôun milieu acide (®tape 4) » puis, pour 

chaque ion Ὄ, ajouter un ion ὕὌ  des deux c¹t®s de lô®quation. Ensuite, si dôun c¹t® de 

lô®quation il y a des  Ὄ  et des ὕὌ  qui apparaissent ensemble, on les combine pour obtenir 

des Ὄὕ. Lôexemple suivant illustre cette m®thode. 

Exemple : lôoxydation de lôion iodure Ὅ  par lôion permanganate ὓὲὕ  en milieu 

basique, pour donner de lôiode moléculaire Ὅ  et de lôoxyde de mangan¯se (IV) ὓὲὕ . 

Étape 1 : lô®quation non ®quilibr®e est : ὓὲὕ Ὅᴼ ὓὲὕ Ὅ 

Étape 2 : les deux demi-réactions sont : 

Oxydation : Ὅᴼ Ὅ            Réduction : ὓὲὕ ᴼ ὓὲὕ 

Étape 3 : pour équilibrer le nombre dôatomes de I dans la demi-r®action dôoxydation, nous 

écrivons :                                            ςὍᴼ Ὅ 

Étape 4 : dans la demi-r®action de r®duction, pour ®quilibrer le nombre dôatomes de ὕ, il faut 

ajouter deux molécules de Ὄὕ à droite : 
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ὓὲὕ ᴼ ὓὲὕ ςὌὕ 

Pour ®quilibrer le nombre dôatomes de Ὄ, il faut ajouter quatre ions Ὄ  à gauche : 

ὓὲὕ τὌ ᴼ ὓὲὕ ςὌὕ 

Puisque la r®action se produit en milieu basique et quôil y a quatre ions Ὄ , il faut ajouter 

quatre ions ὕὌ  des deux c¹t®s de lô®quation : 

ὓὲὕ τὌ τὕὌ ᴼ ὓὲὕ ςὌὕ τὕὌ  

En combinant les ions Ὄ  et ὕὌ  pour former des molécules de Ὄὕ et en sous- trayant 

ςὌὕ de chaque côté, nous obtenons : 

ὓὲὕ ςὌὕᴼ ὓὲὕ τὕὌ  

Étape 5 : il faut équilibrer les charges des deux demi-réactions : 

ςὍᴼ Ὅ ςï                                        ὓὲὕ ςὌὕ σïO  ὓὲὕ τὕὌ      
Pour ®galiser le nombre dô®lectrons, il faut multiplier par 3 la demi-r®action dôoxydation et 

par 2 la demi-réaction de réduction :  

φὍᴼ σὍ φï                          ςὓὲὕ τὌὕ φïO  ςὓὲὕ ψὕὌ  
Étape 6 : on additionne les deux demi-réactions pour obtenir : 

ςὓὲὕ τὌὕ φὍ φïO  ςὓὲὕ ψὕὌ σὍ φï 

Après élimination des électrons, nous obtenons : 

ςὓὲὕ τὌὕ φὍᴼ ςὓὲὕ ψὕὌ σὍ 

Étape 7 : une vérifi cation finale r®v¯le que lô®quation est ®quilibr®e autant du point de vue 

atomique quô®lectrique. La charge nette est ®gale ¨ -8 de chaque côté de la flèche 

6. Les piles électrochimiques 

Une pile ®lectrochimique est un dispositif qui permet dôobtenir du courant ®lectrique gr©ce ¨ 

une réaction chimique spontanée (Rédox). 

Une pile est constituée de deux demi-piles reliée par une jonction électrochimique ou pont 

salin. 

Une demi-pile est constitu®e dôun m®tal plong® dans une solution form®e de ses ions. 

La figure 8 représente deux demi-piles : lôune avec ὤὲί dans ὤὲὛὕ ὥή, et lôautre, ὅόί 

dans ὅόὛὕ ὥή. Les solutions présentes dans les deux demi-piles sont reliées par un pont 

salin, un tube en U renversé contenant une solution saline, par exemple ὔὥὛὕ ὥή. 

Des bouchons poreux placés aux extrémités du tube emp°chent lô®coulement de la solution 

tout en permettant la migration des ions. Des fils métalliques relient les électrodes aux bornes 

dôun voltm¯tre. Ce dernier indique que les ®lectrons circulent de fa­on continue de lô®lectrode 

de zinc à celle de cuivre. On peut expliquer le courant électrique observé comme suit. 
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 Lôoxydation se produit ¨ lô®lectrode de zinc. Les atomes de ce dernier perdent des ®lectrons 

et passent en solution sous forme dôions ὤὲ  

Oxydation :  ὤὲίᴼὤὲ ὥή ςï 

Les électrons cédés par les ions ὤὲ  ne sôaccumulent pas sur lô®lectrode ; ils circulent par 

lôinterm®diaire de fils et du voltm¯tre vers lô®lectrode de cuivre. ê lô®lectrode de cuivre, le 

flux dô®lectrons qui arrivent emp°che toute tendance du cuivre ¨ sôoxyder. Les ions ὅό  

provenant de ὅόὛὕ ὥή gagnent plut¹t des ®lectrons ¨ lô®lectrode de cuivre et sont ainsi 

réduits en atomes de cuivre.  

Réduction : ὅό ὥή ςï O ὅόί 

Les demi-r®actions aux ®lectrodes donnent lieu ¨ la r®action dôoxydor®duction ci-dessous. 

ὤὲί ὅό ὥήO ὤὲ ὥή ὅόί 

 Les ions se d®placent dans le pont salin pour assurer lô®lectroneutralit® des deux 

compartiments de la pile. 

Dans la demi-pile ╒◊ Ⱦ╒◊ : 

Réduction du des ions cuivre (II ) en cuivre donc la concentration des ions ὅό diminue donc 

les ions ὔὥ  se déplacent dans le pont salin vers le compartiment contenant le couple 

ὅό Ⱦὅό pour assurer lô®lectroneutralité de la solution. 

 

 

Figure 8 Pile électrochimique zinc-cuivre 
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Dans la demi-pile ╩▪ Ⱦ╩▪ :  

Oxydation du Zinc en ion ὤὲ  donc la concentration des ions ὤὲ  augmente donc les ions 

Ὓὕ  se déplacent dans le pont salin vers le compartiment contenant le couple ὤὲ Ⱦὤὲ pour 

assurer lô®lectroneutralit® de la solution 

7. Grandeurs thermodynamique associés  

7.1 Formule de NERNST et notion de potentiel normale  

Si dans une solution on met le couple (Ox/Red), si on plonge une électrode inattaquable dans 

la solution  

Cette électrode va avoir un potentiel qui NERNST à déterminé par la formule suivante  

Ὁ Ὁ
πȢπφ

ὲ
ὰέὫ

ὕὼ

ὙὩὨ
 

Où : Ὁ  potentiel en volt (v) 

       Ὁ  Potentiel standard en volt (v) du couple ; côest une constante caract®ristique du 

couple  

[Ox] et [Red] : concentration de lôoxydant et de r®ducteur en άέὰȾὒ 

ὥ ὕὼ ὲ ïO ὦ ὙὩὨ 

 

 

 

 

En pr®sence dôesp¯ces dissoutes : 

Application directement  

ὊὩ Ⱦ ὊὩ              ὊὩ ρ ïᵵὊὩ     Ὁ Ὁ  Ⱦ
Ȣ
ὰέὫ  

En présence de solide : 

ὤὲ Ⱦ ὤὲί              ὤὲ ς ïᵵὤὲ   Ὁ Ὁ Ⱦ 
Ȣ
ὰέὫ  

Dans le cas où lôune des esp¯ces est sous forme solide lôactivit® de cette derni¯re est ®gale ¨ 

lôunit®   

En présence de gaz : 

Dans le cas dôune esp¯ce ¨ lô®tat gazeuse avec la solution on prend la pression partielle du gaz 

Ὄ Ⱦ Ὄ   ςὌ ς ïᵵὌ Ὣ   Ὁ Ὁ Ⱦ  
Ȣ
ὰέὫ

 
 

 

Ox / Red 
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7.2 Détermination pratique du potentiel  

On utilise toujours la même référence  

ЎὉ Ὁ Ⱦ Ὁ Ⱦ Ὁ Ⱦ     / (Ὄ Ⱦ Ὄ)  / ὴ Ὄ ρ ὥὸά   Ὄ ρ άέὰȢὰ  

Si on prend les [Ox] = [Red] = 1 mol/l 

ЎὉ Ὁ Ⱦ Ὁ Ⱦ  

Potentiels normaux de quelques couples  

ὊȾὊ     Ὁ ςȟψχ ὺ           ὓὲὕȾὓὲ    Ὁ ρȟυρ ὺ            « à ὴὌ π » 

ὕȾὌὕ       Ὁ ρȢςσ ὺ      ὃὰ Ⱦὃὰ      Ὁ ρȟφψ ὺ               « les Ὁ  dépende du ὴὌ » 

8. Force des oxydants et des réducteurs  

Plus le potentiel normal du couple élevé et plus lôoxydant et fort plus le potentiel est faible est 

plus le réducteur est fort. 

On peut classer les différents couples sur une même échelle de Ὁ  

Plus lôoxydant est fort plus le r®ducteur est faible  
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9. Prévision des réactions : 

Un oxydant réagit avec un réducteur si le Ὁ  de lôoxydant est plus grand que celui de 

réducteur, on peut appliquer la règle de gamma « ɔ »  

 

ὕὼ ὙὩὨ ᴼὙὩὨ ὕὼ 

 

a. Réactions particulières : 

Dans certains cas dôun ampholyte peut r®agit avec lui-m°me il est instable côest une r®action 

de « Dismutation è côest le cas de ὅὰ dans les couples ὅὰὠȾὅὰȾὅὰὍ  

Remarques sur les réactions « Rédox » 

En générale ce sont des réactions lentes  

Les réactions peuvent être accélérée par :  

ü Lô®l®vation de temp®rature  

ü Le d®placement de lô®quilibre (selon le principe de CHATELLIER) 

ü Utilisation des catalyseurs   

10. Etude quantitative des réactions  

  Plus la diff®rence de potentiel entre lôoxydant et le r®ducteur est grande et plus la r®action est 

quantitative  

ЎᴻὉᴼὑ  ᴻ     ὑ
   

  ï
   ЎὉ

Ȣ
ÌÏÇ ὑ   

11. Détermination des potentiels  

Suivant la nature de milieu, on applique la formule correspondante  

11.1 Cas dôun oxydant  

Le potentiel est indéfini  

11.2 Cas dôun oxydant ou dôun r®ducteur du m°me couple  

On applique directement la formule de NERNST  

ὥ ὕὼ ὲ ïO ὦ ὙὩὨ                  Ὁ Ὁ
Ȣ
ὰέὫ  

Si ὕὼ έό ὙὩὨ solide ὥ ρ 

Cas de gaz : on utilise la pression partielle ὄὥὶȟὥὸά  

11.3 Cas dôun oxydant et un r®ducteur de couple diff®rents   

Pour que le milieu soit stable côest-à-dire ὕὼ en présence de ὙὩὨ deux équilibres sont 

établis. 
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έὼ ὲïᵵὶὩὨ  

 

έὼ ὲïᵵὶὩὨ 

Le potentiel E est un potentiel commun qui peut être écrit soit à partir du couple 1 ou couple 2 

Couple 1   Ὁ Ὁ
Ȣ
ὰέὫ        ὲὉ ὲὉ πȟπφ ὰέὫ  

Couple 2  Ὁ Ὁ
Ȣ
ὰέὫ        ὲὉ ὲὉ πȟπφ ὰέὫ  

En additionnant on a : 

ὲ ὲ Ὁ ὲὉ ὲὉ πȟπφ ὰέὫ
ὕὼ ὕὼ

ὙὩὨ ὙὩὨ
 

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ

πȟπφ

ὲ ὲ
ὰέὫ

ὕὼ ὕὼ

ὙὩὨ ὙὩὨ
 

11.4 Cas ou les quantités sont équivalent  

On détermine le rapport    

La réaction est ὕὼ ὲὙὩὨ ᴼὕὼ ὲὙὩὨ 

                     0          0              ὲὅ    ὲὅ 

                         ὲ‐       ὲ‐      å   ὲὅ    ὲὅ 
Ȣ

Ȣ
ρ  

Si les concentrations de Ox et Red sont équivalents on aura  

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ
 

Si non il faut calculer le rapport  

11.5 Cas dôun ampholyte   

On consid¯re lôampholyte B 

(1) ὃ ὲïᵵὄ      (B) est un réducteur  

(2) ὄ ὲïᵵὅ      (B) est un oxydant  

(B) va intervenir dans les deux équilibres par conséquent on peut écrire le potentiel par les 

deux équilibres 

Ὁ Ὁ
Ȣ
ὰέὫ      ὲὉ ὲὉ πȟπφ ὰέὫ 

Ὁ
Ȣ
ὰέὫ           ὲὉ ὲὉ πȟπφ ὰέὫ 

Ox1 

Ox2 Red2 

Red1 
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En additionnant on a : 

ὲ ὲ Ὁ ὲὉ ὲὉ πȟπφ ὰέὫ
ὃ

ὅ
 

Détermination du rapport    

 

                                                    ὲὃ ὲὅᵵ ὲ ὲ ὄ       

                                                    ὲ‐     ὲ‐    å       ὅ 

 

 

ὲς‐     

ὲρ‐     

 ï  ï

 ï  ï ï
  

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ

πȟπφ

ὲ ὲ
ὰέὫ
ÎÏÍÂÒÅ Ä

ᴂ
ïÌÅÃÔÒÏÎÓ ÁÃÃÅÐÔïÓ

ÎÏÍÂÒÅ Ä
ᴂ
ïÌÅÃÔÒÏÎÓ ÃïÄïÓ

 

Si ὲ ὲ 

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ
 

11.6 Cas dôun syst¯me global 

Le syst¯me global est le passage du degr® dôoxydation le plus inferieur au degré maximal 

directement « passage de A à C directement » 

ὃ
ï
ự ὄ               Et       ὄ

ï
ự ὅ   donc le système global ὃ

ï
ựựựựự ὅ 

Connaissant les potentiels normaux A/B et B/C on peut déterminer ὉȾ   

ὃȾὄ             Ὁ ὉȾ
ȟ
 ὰέὫ 

ὄȾὅ             Ὁ ὉȾ
ȟ
 ὰέὫ 

ὃȾὅ             Ὁ ὉȾ
ȟ
 ὰέὫ

ȟ
ὰέὫ  

 

ὉȾ                      Donc            Ὁ   

 

11.7 M®lange dôoxydants et des r®ducteurs  

Il faut voir sôil y a une r®action on revients ¨ lôun des cas pr®c®dents  

V Pour plusieurs oxydants le plus fort fixe le potentiel  

V Pour plusieurs réducteurs le plus fort fixe le potentiel 

12. Utilisation des réactions oxydo-réductions dans le titrage 

A un réducteur ὙὩὨ on ajoute lôoxydant ὕὼ Ὁ Ⱦ Ὁ Ⱦ   

A 

B C 

B 
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On ajoute une concentration ὅὼ ou ὅ est la concentration initiale de ὙὩὨ et ὼ côest le 
rapport entre le titrant et ὙὩὨ 

ὼ
ήόὥὲὸὭὸï ὨὩ ὸὭὸὶὥὲὸ

ὧέὲὧὩὲὸὶὥὸὭέὲ ὭὲὭὸὭὥὰ ὅ
 

Exemple  

Soit le titrage dôune solution de ὊὩ  πȢπρ ὓ par ὅὩ  

ὅὩ ȾὅὩ               Ὁ ρȟχπ ὺ 
ὊὩ ȾὊὩ               Ὁ πȟχψ ὺ 
 

 

 ὊὩ  ὅὩ ᴼ ὊὩ ὅὩ  

 

 

ὼ ὊὩ           ὅὩ ᴼ  ὊὩ    ὅὩ  

 

Nature de 

milieu 
Ὁὠ 

0 1                     -                -            - Réducteur 

seul  
ὭὲὨὭὪὭὲὭ 

<1 πȟρρ ὼ     -            πȟρὼ          πȟρὼ ὕὼȾὙὩὨ De 

même couple Ὁ Ὁ
πȟπφ

ὲ
 ὰέὫ

ὊὩ

ὊὩ
 

Ὁ πȟχψ
πȟπφ

ὲ
 ὰέὫ

ὼ

ρ ὼ
 

=1 -            -              0,1            0,1 ὕὼȾὙὩὨ Pas 

du même 

couple  

Ὁ
πȟχψρȟχπ

ς
ρȟςτ 

>1 -      0,1(x-1)         0,1             0,1 ὕὼȾὙὩὨ De 

même couple Ὁ Ὁ
πȟπφ

ὲ
 ὰέὫ

ὅὩ

ὅὩ
 

Ὁ ρȟχπ
πȟπφ

ὲ
 ὰέὫ
ὼ ρ

ρ
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

ὅὩ  

ὊὩ  ὊὩ  

ὅὩ  

ρȟςτ 

 Ὁὠ 

X 

X=1 
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Formules de détermination des potentiels 

Observations Formule du potentiel 
Solution 

aqueuse  

 Potentiel indéfini 

Oxydants ou 

réducteurs 

seuls 

Lôactivit® de la 

phase solide est 

®gale ¨ lôunit® 

Pour les gaz peu 

solubles, on prend 

la pression partielle 

exprimée en bars 

ὥ ὕὼ ὲ ïO ὦ ὙὩὨ 

Ὁ Ὁ
πȢπφ

ὲ
ὰέὫ

ὕὼ

ὙὩὨ
 

 

 

Oxydant et 

réducteur 

du même 

couple 

 

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ

πȟπφ

ὲ ὲ
ὰέὫ

ὕὼ ὕὼ

ὙὩὨ ὙὩὨ
 

A quantités équivalentes  

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ
 

Oxydant et 

réducteur de 

couples 

différents 

 

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ

πȟπφ

ὲ ὲ
ὰέὫ
ÎÏÍÂÒÅ ÄᴂïÌÅÃÔÒÏÎÓ ÁÃÃÅÐÔïÓ

ÎÏÍÂÒÅ ÄᴂïÌÅÃÔÒÏÎÓ ÃïÄïÓ
 

Si ὲ ὲ           Ὁ  

 

Ampholyte 

 

Ὁ
ὲὉ ὲὉ

ὲ ὲ

πȟπφ

ὲ ὲ
ὰέὫ
!

#
 

Si ὃ ὅ   Ὁ  

Système 

global 

Voir sôil y a 

réactions 

Apr¯s dô®ventuelles r®actions, on revient ¨ un des cas 

précédents. 

Les plus forts fixent le potentiel 

Mélange 

dôoxydants et 

de réducteurs  

Les potentiels sont exprimés en volts. 
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1. Définition de solubilité  

La solubilité du soluté, est la quantité maximale du soluté qui se dissout dans une 

certaine quantité de solvant à une température donnée. La plupart des composés ioniques 

sont des électrolytes forts, mais ils ne sont pas solubles au même degré : certains sont 

totalement solubles tandis que dôautres ne le sont que l®g¯rement. 

Une fois que lô®quilibre dynamique entre le solut® non dissous et la solution est 

atteint, cette dernière devient saturée. La concentration de la solution saturée représente la 

solubilité du soluté. La solubilité de ὔὥὅὰ dans lôeau ¨ 20 ÁC est de 36 g de ὔὥὅὰ/100 g de 

Ὄὕ. Par contre, une solution contenant moins de soluté et qui peut être maintenue en 

équilibre est insaturée. À 20 °C, une solution de 24 g de ὔὥὅὰ/100 g de Ὄὕ est insaturée, 

tout comme celle qui ne contient que 32 g de ὔὥὅὰ/100 g de Ὄὕ. 

2. La solubilité des composés ioniques usuels dans lôeau ¨ 25 ÁC 

Dôune fa­on g®nérale en milieu aqueux, on peut distinguer comment un composé donné se 

comportera dans un milieu aqueux sont résumés dans le tableau suivant  

 

Tableau 1 solubilité des composés ioniques usuels 

Composés solubles Exceptions 

Les composés des métaux alcalins 

ὒὭȟὔὥȟὑ ȟὙὦȟὅί  et de lôion 

dôammonium ὔὌ  

 

Les nitrates ὔὕ  les acétates 

ὅὌὅὕὕ  les hydrogénocarbonates 

Ὄὅὕ  et les chlorates ὅὰὕ  

 

Les halogénures ὅὰȟὄὶȟὍ  Les halogénures de ὃὫȟὌὫ ȟὖὦ  

 

Composés insolubles Exceptions 

Les carbonates ὅὕ  les phosphates 

ὖὕ  les chromates ὅὶὕ  et les 

sulfures Ὓ   

Les composés contenant des ions de 

métaux alcalins et lôion ammonium. Les 

sulfures de métaux alcalins et alcalino-

terreux sont solubles. 

Les hydroxydes ὕὌ   Les composés contenant des ions de 

métaux alcalins et lôion ὄὥ  

3. Influence de température et représentation graphique  

Un graphique de la solubilité en fonction de la température est appelé une courbe de 

solubilité. La figure suivante montre les courbes de solubilité de plusieurs composés 

ioniques dans lôeau ; lôunit® utilis®e est grammes de solut®/100 grammes dôeau. 
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4. Le produit de solubilité ╚▬▼ 

La constante du produit de solubilité, ou plus simplement le produit de solubilité ὑὴί, 

est le produit des concentrations en moles par litre (άέὰȾὒ) des ions qui participent à un 

équilibre de solubilité, chacune étant élevée à une puissance égale au coefficient 

stîchiom®trique de cet ion dans lô®quation chimique de lô®quilibre. Comme les autres 

constantes dô®quilibre, ὑὴί dépend de la température. 

ὃὄ ᵵὢὃ ὣὄ                                          ὑὴί ὃ ὄ  

Exemple : 

ὊὩὖὕ ίᵵὊὩ ὥή ὖὕ ὥή                   ὑὴί ὊὩ ὖὕ  

ὅὶὕὌ ίᵵὅὶ ὥή σὕὌ ὥή              ὑὴί ὅὶ ὕὌ  

Exemple de calcul : 

ê 20 ÁC, une solution aqueuse satur®e de carbonate dôargent contient 32 mg de ὃὫὅὕ  

par litre de solution. Calculez la valeur de ὑὴί de ὃὫὅὕ  à 20 °C. 

ὃὫὅὕ ᵵςὃὫ ὥή ὅὕ ὥή 

Nous voyons quôil y a 2 mol de ὃὫ  et 1 mol de ὅὕ  en solution pour 1 mol de ὃὫὅὕ  

dissous, ce qui donne les facteurs de conversion dans les relations suivantes. 

ὃὫ
σς άὫ ὨὩ ὃὫὅὕ

ὒ

ρὫ ὨὩ ὃὫὅὕ

ρπππ άὫ ὨὩὃὫὅὕ

ράέὰ ὨὩ ὃὫὅὕ

ςχυȟψ Ὣ ὨὩὃὫὅὕ

ςάέὰ ὨὩ ὃὫ

ράέὰ ὨὩὃὫὅὕ
 

Figure 9 Lôinfluence de la temp®rature sur la solubilit® "pr®sentation graphique" 
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ὃὫ ςȟσςρπάέὰȾὒ 

ὅὕ
σς άὫ ὨὩ ὃὫὅὕ

ὒ

ρὫ ὨὩ ὃὫὅὕ

ρπππ άὫ ὨὩὃὫὅὕ

ράέὰ ὨὩ Ὣὅὕ

ςχυȟψ Ὣ ὨὩὃὫὅὕ

ράέὰ ὨὩ ὅὕ

ράέὰ ὨὩὃὫὅὕ
 

ὅὕ ρȟρφρπτάέὰȾὒ  

Nous pouvons alors ®crire lôexpression de ὑὴί de ὃὫὅὕ et substituer les valeurs des 

concentrations des ions ¨ lô®quilibre. 

ὑὴί ὃὫ ὅὕ ςȟσςρπ ρȟρφ ρπ φȟςτρπ  

5. La relation entre ╚▬▼ et solubilité 

Le terme ç produit de solubilit® è indique quôil existe une relation entre ὑὴί et la solubilité 

dôun solut® ionique.  

ê lôinstar des autres calculs dô®quilibre, ceux qui ont trait ¨ lô®quilibre de solubilit® ont 

deux applications principales : soit la d®termination dôune valeur de ὑὴί à partir de 

donn®es exp®rimentales, soit le calcul des concentrations ¨ lô®quilibre quand une valeur de 

ὑὴί est connue.  

Exemple : 

À partir de la valeur de ὑὴί du sulfate dôargent, calculez sa solubilit®. 

ὃὫὛὕ ίᵵςὃὫ ὥή Ὓὕ ὥή                       ὑὴί ρȟτ ρπ Û ςυ ὅ 

Lô®quation montre que, si 1 mol de ὃὫὛὕ ί se dissout, il se forme 1 mol de Ὓὕ  et 2 

mol de ὃὫ  dans la solution. Soit s le nombre de moles de ὃὫὛὕ dissous par litre de 

solution ; les concentrations des ions sôexpriment alors comme suit. 

Ὓὕ ί                 ὃὫ ςί 

Ces concentrations doivent satisfaire ¨ lôexpression de ὑὴί. 

ὑὴί Ὓὕ ὃὫ ᵼρȟτ ρπ ςί ί τί 

ί
ρȟτ ρπ

τ
σȟυ ρπ ᵼί  σȟυ ρπ ρȟυ ρπ άέὰȾὒ 

6. Conditions de précipitation et non précipitation  

On utilise « Q », le produit ionique, pour représenter le produit des concentrations molaires 

des ions, chacune de ces concentrations étant élevée à la puissance équivalant à son 

coefficient stîchiom®trique. Alors, dans le cas dôune solution aqueuse contenant des ions 

ὃὫ  et ὅὰ, à ςυ Јὅ : 

 ὗ ὃὫ ὅὰ  

Lôindice 0 indique quôil sôagit de concentrations initiales qui ne sont pas n®cessairement 

égales aux concentrations ¨ lô®quilibre. Les relations possibles entrent ὗ et ὑὴί sont : 
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Si ὗ ὑὴίᵼ ὃὫ ὅὰ ρȟφ ρπ  Solution insatur®e : il nôy aura pas de 

précipitation  

Si ὗ ὑὴίᵼ ὃὫ ὅὰ ρȟφ ρπ  Solution satur®e : il nôy aura pas de 

précipitation (on est à la limite de la solubilité) 

Si ὗ ὑὴίᵼ ὃὫ ὅὰ ρȟφ ρπ  Solution sursaturée : il y aura précipitation 

de ὃὫὅὰ jusquô¨ ce que le produit ionique soit égal à ρȟφ ρπ  

7. Lôeffet dôion commun sur les ®quilibres de solubilit® 

La solubilit® dôun compos® peut °tre modifiée par la pr®sence dôun ion commun. Par 

exemple, on peut ajouter du sulfate de sodium, ὔὥὛὕ  (sel soluble), à une solution 

saturée de sulfate dôargent, ὃὫὛὕ (sel peu soluble). Lôion sulfate provenant du sulfate de 

sodium 

ὔὥὛὕ ί ựςὔὥ ὥή Ὓὕ ὥή 

Lôaugmentation de Ὓὕ  perturbe lô®quilibre de solubilit® du sulfate dôargent. 

ὃὫὛὕ ίᵵςὃὫ ὥή Ὓὕ ὥή 

La perturbation est réduite au minimum par le déplacement de lô®quilibre vers la gauche. 

Pour établir un nouvel équilibre, plusieurs phénomènes se produisent : 

Å ὃὫὛὕ ί précipite. 

Å est inf®rieure ¨ sa valeur dans lô®quilibre initial. 

Å Ὓὕ  est sup®rieure ¨ sa valeur dans lô®quilibre initial. 

Lôaccroissement de Ὓὕ  va rendre le produit ionique supérieur au produit de solubilité : 

ὗ ὃὫ Ὓὕ ὑὴί 

. Lôajout dôun ion d®j¨ pr®sent dans la solution (ion commun) se solde donc par une 

diminution de la solubilité du composé ionique ὃὫὛὕ en solution. 

 

Et on peut r®sumer lôeffet dôion commun sur un 

®quilibre de solubilit® par lô®nonc® suivant.  

La solubilit® dôun compos® ionique peu soluble est 

abaissée quand on ajoute à la solution un second 

soluté qui fournit un ion commun. 

 

Figure 10 Addition de sulfate de sodium à un mélange à 

lô®quilibre 
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8. Influence du ▬╗ de la solution sur la solubilité  

Le pH peut faire varier la solubilit® dôun grand nombre de compos®s. Par exemple, voici le 

cas de lôhydroxyde de magn®sium : 

ὓὫὕὌ ίᵵὓὫ ςὕὌ  

Quand on ajoute des ions ὕὌ  le ὴὌ augmente, et lô®quilibre se d®place vers la gauche 

(côest encore un effet dôion commun, en accord avec le principe de Le Chatelier), ce qui 

rend le ὓὫὕὌ  moins soluble. Par contre, quand on ajoute des ions Ὄὕ  le ὴὌ 
diminue, et lô®quilibre se d®place cette fois vers la droite, ce qui correspond à une 

augmentation de la solubilité du ὓὫὕὌ . On peut donc parvenir ainsi à dissoudre des 

bases ou des acides normalement insolubles en ajustant correctement le ὴὌ. Les bases 

insolubles ont tendance à se dissoudre en milieu acide, et les acides insolubles ont tendance 

à se dissoudre en milieu basique. 

Voici, de manière quantitative, comment le pH influe sur la solubilité du ὓὫὕὌ . On 

calcule dôabord le pH dôune solution satur®e de ὓὫὕὌ  : 

ὑὴί ὓὫ ὕὌ ρȟς ρπ  άέὰȾὒ 

ὑὴί ί ςί  ᵼὑὴίτί ᵼρȟς ρπ τί 

ί  σ ρπ ᵼί ρȟτ ρπ άέὰȾὒ  

On a donc, ¨ lô®quilibre :  

ὕὌ ς ρȟτ ρπ άέὰȾὒ ᵼὴὕὌ ÌÏÇςȟψ ρπ σȟυυ ᵼὴὌ ρτ

σȟυυ       Donc           ὴὌ ρπȟτυ 

Dans un milieu où le ὴὌ est inférieur à ρπȟτυ, la solubilité de ὓὫὕὌ  augmente. Un pH 

plus bas veut dire que Ὄὕ  augmente, donc que ὕὌ  diminue, comme on peut le 

pr®dire dôapr¯s ὑ  Ὄὕ ὕὌ  En conséquence ὓὫ  augmente pour établir un 

nouvel ®tat dô®quilibre, ce qui correspond ¨ une augmentation de solubilit® On peut 

r®sumer ainsi le ph®nom¯ne de la dissolution en pr®sence dôune augmentation dôions 

Ὄὕ   

ὓὫὕὌ ίᵵὓὫ ὥή ςὕὌ ὥή 

ςὌὕ ὥή ςὕὌ ὥήᵵτὌὕὰ 

Équation globale : ὓὫὕὌ ί ςὌὕ ὥήᵵὓὫ ὥή τὌὕὰ 

Si le pH du milieu était supérieur à 10,45, ὕὌ  serait plus grande, et la solubilité de 

ὓὫὕὌ  diminuerait par lôeffet de lôion commun ὕὌ   

Le pH influe aussi sur la solubilit® de sels constitu®s dôun anion basique. Par exemple, 

lô®quilibre de solubilit® pour ὄὥὊ est :  

ὄὥὊ ίᵵὄὥ ὥή ςὊ ὥή                               ὑὴί ὄὥ Ὂ  
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En milieu acide, la forte concentration de Ὄὕ  va faire en sorte de d®placer lô®quilibre 

suivant de la gauche vers la droite :  Ὄὕ ὥή Ὂ ὥήᵵὌὊὥή Ὄὕὰ 

Quand Ὂ   diminue, ὄὥ  doit augmenter pour ®tablir un nouvel ®tat dô®quilibre, ce 

qui fait augmenter la quantité de ὄὥὊ dissoute. On peut résumer ainsi le phénomène de la 

dissolution et de lôinfluence du ὴὌ sur la solubilité du ὄὥὊ : 

ὄὥὊ ίᵵὄὥ ὥή ςὊ ὥή 

ςὌὕ ὥή ςὊ ὥήᵵςὌὊὥή ςὌὕὰ 

Équation globale : ὄὥὊ ί ςὌὕ ὥήᵵςὌὊὥή ὄὥ ὥή τὌὕὰ 

Le ὴὌ nôa pas dôeffet sur la solubilit® des sels dont les anions ne sôhydrolysent pas. 

9. Influence de la complexation 

On peut définir un ion complexe comme un ion contenant un cation métallique central lié à 

un ou à plusieurs ions ou molécules. Appelés ligands « Espèce (atome, molécule, anion) 

liée au cation central m®tallique dôun ion complexe ». 

En r®sum®, dans la formation dôions complexes, lôatome m®tallique central, un acide de 

Lewis, accepte des doublets dô®lectrons provenant des ligands, qui sont des bases de 

Lewis. Les ligands et lôatome m®tallique central sont unis par des liaisons covalentes de 

coordinence. 

Les métaux de transition ont particulièrement tendance à former des ions complexes. 

Le sulfate de cuivre ὍὍ ὅόὛὕ  se dissout dans lôeau pour former une solution bleue.  

Ce sont les ions cuivre ὍὍ hydratés qui sont responsables de cette couleur ; beaucoup 

dôautres sulfates (ὔὥὛὕ, par exemple) sont incolores. Lôajout de quelques gouttes dôune 

solution dôammoniac concentr®e ¨ une solution de ὅόὛὕ provoque la formation dôun 

pr®cipit® bleu clair dôhydroxyde de cuivre ὍὍ :ὅό ςὌὕᵵὅόὕὌ  

Où les ions ὕὌ  sont fournis par la solution dôammoniac. Sôil y a ajout dôun exc¯s de 

ὔὌ , le précipité bleu se dissout à nouveau pour former une solution bleu foncé : la 

couleur est due, cette fois, ¨ la formation de lôion complexe ὅόὔὌ  

ὅόὕὌ ί  τὔὌ ὥήᵵὅόὔὌ ὥή  ςὕὌ ὥή 

La formation de lôion complexe ὅόὔὌ  augmente donc la solubilité de ὅόὕὌ  

La constante de formation ὑὪ (aussi appelée constante de stabilité ou constante de 

complexation) exprime la tendance dôun ion m®tallique ¨ former un ion complexe 

particulier ; cette constante est la constante dô®quilibre pour la formation dôun ion 

complexe. 

Plus la valeur de ὑὪ est grande, plus lôion complexe est stable. 

On peut exprimer la formation de lôion ὅόὔὌ  

ὅό ὥή τὔὌ ὥήᵵὅόὔὌ  
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Pour laquelle la constante de formation est :  

ὑὪ
ὅόὔὌ

ὅό ὔὌ
 

ὑὪ  υ ρπ 

Dans ce cas, la très grande valeur de ὑὪ traduit la grande stabilit® de lôion complexe en 

solution et explique la tr¯s faible concentration dôions cuivre ὍὍ. 

 

 

 

Exemple  

Par addition dôune base forte dans une solution dôions ὃὰ  il se forme tout dôabord un 

précipité de ὃὰὕὌ  qui se redissous dans un exc¯s dôions hydroxydes ὕὌ  en formant 

le complexe ὃὰὕὌ  

 

1. Calculer les constantes des réactions suivantes : 

ὃὰ σὕὌ ᵵὃὰὕὌ                                            ὃὰὕὌ   ὕὌ ᵵὃὰὕὌ  

On donne : ὑὴίὃὰὕὌ   ρπ      ὑὪ ρπ 

2. Quelles sont les valeurs de ὴὌ de d®but et de ýn de pr®cipitation lorsque le ὴὌ 

dôune solution contenant initialement ρπ άέὰȾὒ 

3. En déduire le domaine de prédominance des ions ὃὰ  et ὃὰὕὌ  ainsi que le 

domaine dôexistence du pr®cipit® ὃὰὕὌ  

Réponse 

Calcul des constantes des réactions : 

 Réaction de précipitation : ὃὰ σὕὌ ᵵὃὰὕὌé.ὑ 

ὑ
ρ

ὑὴί
ρπ  

 Réaction de Complexation : ὃὰὕὌ   σὕὌ ᵵὃὰὕὌ é.ὑ 

ὃὰὕὌ ᵵὃὰ σὕὌ éééὑὴί 

ὃὰ τὕὌ ᵵὃὰὕὌ éé...ὑὪ 

Équation globale :                  ὃὰὕὌ ὕὌ ᵵ ὃὰὕὌ  

Réaction quasi-totale dans le sens direct côest ¨ dire formation du complexe. 

ὑ ὑὴίὑὪ ρπ 
ὴὌ  du début de précipitation : 

Le début du précipité si  ὗ ὑὴί 
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ὑὴί ὃὰ ὕὌ ᵼ ὕὌ
ὑὴί

ὃὰ
 

ὕὌ ςȟρυρπ  άέὰȾὒ ᵼ ὴὌ τȟσσ 

ὴὌ  du ýn de pr®cipitation : 

La disparition du précipité si ὗ ὑ 

ὑ  ᵼ ὕὌ ρπ άέὰȾὒ 

Il en résulte que ὴὌ ψ 

Domaines de pr®dominance et dôexistence :  

 

 

 

Donc la solubilité augmente avec la complexation 
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1. Définitions  

On appelle ñcomplexeò le compos® form® par l'association d'un cation m®tallique avec des 

molécules ou des ions susceptibles de fournir un doublet électronique au cation ; ces donneurs 

de doublet sont appelés ligands. 

Les cations formant des complexes sont souvent des métaux de transition, c'est à dire des 

éléments possédant des électrons décrits par des orbitales de type « d », 

Par exemple ὅόȟ ὃὫȟ ὊὩȟ ὅὶȟ ὖὸ, etc...., ou des éléments situés juste après les éléments de 

transition dans la classification périodique des éléments comme ὃὰȟ Ὓὲȟ ὖὦȟ etc... 

Les ligands : 

Les ligands sont de différents types ; parmi les plus courants on trouve des molécules comme 

l'eau Ὄὕ ou l'ammoniac ὔὌ  ou des anions comme les chlorures ὅὰ , les cyanures ὅὔ  , 

les hydroxydes ὕὌ  et bien d'autres. 

Certains ligands peuvent fournir plusieurs doublets électroniques : il s'agit alors de molécules 

assez volumineuses qui possèdent bien sûr plusieurs doublets électroniques non liants : il faut 

que ces doublets soient suffisamment éloignés les uns des autres pour que la molécule 

donneuse de doublets puisse s'entourer autour du cation métallique un peu comme une 

pieuvre étendant ses tentacules... un ligand de ce type est appelé polydentate . 

On parle de bidentate pour deux doublets, tétradentate pour quatre, hexadentate pour six. 

Parmi les polydentates les plus courants citons : 

ü L'éthylène diamine, bidentate (les atomes d'azote porteurs d'un doublet sont 

représentés en rouge)  

 

 

ü L'éthylène diamine tétra-acétique (EDTA) qui est un ion portant quatre charges 

négatives, hexadentate : (les six doublets intervenant dans une liaison avec le cation ont été 

représentés en rouge sur le schéma ci-dessous ; ils proviennent de 4 atomes d'oxygène et de 2 

atomes d'azote également représentés en rouge). Cet ion est symbolisé fréquemment par le 

symbole ὣ .  

 

 

 

 

2. Structure géométrique des complexes 

Elle dépend du nombre de doublets qui vont entourer l'ion métallique. Ce dernier se trouve au 

centre d'une figure géométrique dépendant de ce nombre. Ainsi le complexe sera linéaire s'il 
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comprend deux ligands, il sera triangulaire pour trois doublets, tétraédrique ou carré pour 

quatre, octaédrique pour six. 

La figure ci-contre représente la structure d'un ion complexe du cuivre ὍὍ avec le ligand ὔὌ . 

Sa formule chimique est ὅόὔὌσ  et sa structure est carrée. 

Les atomes donneurs de doublets sont représentés en rouge et les traits fins verts matérialisent 

la structure géométrique du complexe (carré) ; ce ne sont pas des liaisons. 

 

 

 

Un exemple plus complexe correspond à une complexation par l'EDTA : la figure ci-contre 

représente la structure d'un ion complexe du calcium avec l'hexadentate ὣ . Sa formule 

chimique est ὅὥὣ  et sa structure est octaédrique. 

Les atomes donneurs de doublets sont représentés en rouge et les traits fins verts matérialisent 

la structure géométrique du complexe (octaèdre) ; ce ne sont pas des liaisons. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

D'une façon générale, la formation d'un complexe à partir d'un cation ὅ  et de n 

ligand ὒ  s'écrira : 

ὅ ὲὒ ᵵὅὒὲ
ὧὲώ

 

On écrira par exemple : 

ὊὩ ὅὔ ᵵὊὩὅὔ  

3. Nomenclature des complexes 

3.1.Monodentate  

Les ligands sont des anions ou des molécules avec un double libre quôils fournissent à lôatome central : 

Ligands  ὅὰ ὄὶ  Ὂ  Ὅ ὅὔ  ὕὌ  ὔὌ  ὔὌ  ὅὕ 
Nom 

donné  
chloro bromo fluoro iodo cyano hydroxo amido ammino carbonyl 
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3.2.Bidentate, polydentate  

Le ligand se fixe à lôatome centrale par deux positions (ou plus si polydentate) 

comme carbonato et oxalato  

lôion éthylène diamine tetracétique (ὣ  est hexadentate mais il  peut jouer le rôle de ligand 

penta Ὄὣ , tetra Ὄὣ . 

Les complexes formés avec des ligands polydentates sont appelés chélates. 

Le nom du complexe sera : 

Pour un anion :  

Ion + préfixe numérateur + nom des ligands + nom du métal + suffixe « ate » + nombre 

d'oxydation du métal. 

Exemple 

ὔὭὊ   ion hexafluoronickelate IV 

ὊὩὅὔ  Ion hexacyanoferrate II  

Pour un cation ou une molécule neutre :  

Ion + préfixe numérateur +nom des ligands + nombre d'oxydation du métal 

Exemple 

ὅόὔὌ  Ion tetraamminocuivre II  

S'il y a plusieurs ligands de nature différente : 

ὖὸὅὰὔὌ  Ion pentaamminochloroplatine IV 

Si le complexe est une molécule neutre on n'utilise pas le mot « ion » 

ὊὩὅὕ  pentacarbonyl fer 

4. Formation des complexes 

4.1.Constante de formation et de dissociation dôun complexe  

Un complexe est défini comme un accepteur de particule ou donneur de ligand(s). 

ὧέάὴὰὩὼὩᴼὥὧὧὩὴὸὩόὶὴὥὶὸὭὧόὰὩ Ou ὧέάὴὰὩὼὩᵵὧὥὸὭέὲὰὭὫὲὨ 

ὑ
ὧὥὸὭέὲὰὭὫὥὲὨ

ὧέάὴὰὩὼὩ
 

ὑ  Est la constante de dissociation et ὑ est la constante de formation ὑ ρȾὑ  

ὴὑ ÌÏÇὑ ÌÏÇὑ 

Plus ὴὑ  est grand plus le complexe est stable  
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Dôautre façon on peut dire lorsque la constante dô®quilibre ὑ  est élevée, la constante de 

dissociation ὑ  est faible, le complexe est peu dissocié. On dit alors que le complexe est 

stable. 

4.2.Equilibres successifs de complexation 

Constantes de dissociation successives ou partielles 

Lôaddition dôun agent complexant sur un cation provoque la formation dôune série de 

complexes caractérisés par leur constantes successive : 

ὌὫὄὶ ᵵ ὌὫ ὄὶ                           ὴὑ ωȟπ 

 ὌὫὄὶᵵὌὫὄὶ ὄὶ                        ὴὑ ψȟσ 

ὌὫὄὶ ᵵὌὫὄὶ ὄὶ                         ὴὑ ςȟτ 

ὌὫὄὶ ᵵὌὫὄὶ ὄὶ                      ὴὑ ρȟσ 

ὌὫὄὶ ᵵὌὫ τὄὶ        

ὑ  Est la constante de formation globale associ®e ¨ lô®quilibre 

ὑȟὑ ȢȢȢὑ  Sont les constantes de formation ou de stabilité successives ou partielles. 

Domaine de prépondérance ou de prédominance   

 

 

                                                                                                           ὴὄὶ 

 

Dôune fa­on g®n®rale :  

Lôion m®tallique ὓ  se lie successivement à un nombre croissant de ligands ὒ : 

ὓὒ ᵵὓ ὲὒ 

5. Déplacement de complexe  

Le complexe de ὴὑ  le plus élevé déplace les autres complexes. 

Exemple   

Dans une solution ὊὩ ρπὓ on verse Ὓὅὔ πȟρ ὓȢ Le complexe rouge 

ὊὩὛὅὔȟὴὑ σȟρ se forme. Sachant que cette coloration est visible si 

ὊὩὛὅὔ ρπȟ. 

Combien dôions Ὂ  doit-on ajouter pour faire disparaitre la coloration rouge ? 

Sachant que ὊὩὊ Ƞὴὑ υȟς 

 

ὌὫὄὶ     ὌὫὄὶ    ὌὫὄὶ          ὌὫὄὶ    ὌὫ  

       ρȟσ      ςȟτ                                     ψȟσ     ωȟπ 








