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Avant-propos

Ce cours sobdbadr esse pr idewienpeahnéericemceé engéanie ®t U C
des procédes filiere 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

L6obj ect itduvrageRestide ntaktrisec l@ Chimie en Soluteamendre I'étudiant
capable d'effectuer toutes les opérations mathématiques et les interprétations nécessaires a la
bonne compréhension des phénomeénes en solution.

Il couvre en cing chapitres les basedadehimie en solutione premier chapitre est
c ons acr ®&esdéfihitoi®tlas dxpressions des concentrations et la conductivité.

Le deuxieme chapitre traites équilibres acidbasiques, le theme central est le calcul
dur) "@'une solution en foction de la concentration en acide ou en base.

Le troisiemechapitreétudie I'équilibreoxydo-réductionil touche également les points
suivants quelques définiton®t at et nombre dobéoxydation, ®qu
piles électrochimiques, psct thermodynamique.

Le quatrieme chapitre consiste a étudier la solulatités facteurs qui I'affectent
comme: 1 Ole potentiel et l@omplexation

Le dernier chapi tconelexatmongigpermepdonnatreda®t ude de
nomenclature, laofr mat i on et | a s ol ubiflQetle@différents c o mp | e x

domaines doéutilisati on.
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CHAPITRE 01: LES SOLUTIONS

D®f i ni ti on ddéune solution

Une solution cbébest un m®Il ange kemmaagquandé de co
dit solvant et des espéces dissoutegitutés

Solution = solvant + soluté (s)
Exemple
0" Qdeb wodanspdbd 6eau on obti éwOadune solution de

Eau = solvant el & 0=csoluté

1. Expressions de la concentration des solutés dans une solution

1.1Masse volumique
Cdoest | a masse doln @0ume sur | e vol ume

1.2Densité:
Masse doune volume V sur Utab masse du m°me vo

QQ —— (Sans unité)

1.3Pourcentage
Cbest |l a masse ou (| e nopmb@desoldtier gr amme doéun

Exemple

Unesolutiondev m P& 70 de'O™ signifi e quodune vt@de'©0® sol ut i
dans 100 ml de solution etTt POFO ¢ 6 €rdire 50 ml dEO™ dansp Tt dt Ode solution

1.4Molarité :
Cbhbest l e nombre de moles de solut® consi d®r ®
solution

EEG0Q®E a Qi

rrrrrr

La molarité est égale au rappdrt

Nombre de molesd ¢ cet le volume 0

1.5Normalité:
Cbest | e nombre doé®quivalent gramme par |itr

. £ £ AORIRO QL OAINEDOQ GaaQ
LEOOBIE adoQE &

L6®qui val ent gr amme m@pertant auneréctionaonnée.nldépend at i v
du type de réaction mis en jeu (aciasique, oxydds ®duct i oné é)

Dans les réactions acidbasiques

La masse molaire divisée par le nombre de protons cédé (s) ou capté (s)



CHAPITRE 01: LES SOLUTIONS

06 O Oa (0] ;) 0 To o @Qq0onQ

0Y 1 c¢O0 Y onQ 0 ¢ =1 &X¥On "Q

000 @0w 0O o 0 o 1T f¥ONn "Q

Dans les réactionsexydaréductions.

La masse molaire divis® par | e nombre do®l ec
0 &0 go uvit 0¢ 00  0OnfQ 0 L o WFOnRQ

O ¢it ¢O 0nfQ 0 T¢ o@ Yon Q

Cette définition est valable notamment poupllgpartdes sels participants a des réactions par
neutralisation des charges

Exemple
000 O6@lOdad U Woa ()70 0 TP
0wod O °©0w™ OO0 oV o 0 1C
1.6Molalité :
Cbest | e nombre de moles du solut® par kil og

EEAOR@E & Qi
doi Q@€ avweo

Nombre de molesi ¢ et la masseQQ

1.7 Fraction molaire:
Cbest l e nombre de moles de solut® sur |l e no

EEAOD®E AW £ 0
WOl T T e
EEAWO®E OO € AL CEEEOA WO @®E QD € dio O

1.8 Fraction massique
Cbest |l a masse dbébun solut® par rapport ° | a
a

I @i Q@£ do6o
a@dwi DO OO Q

2. Autres expressions

2.1Teneur en gramme par litre
La masse de soluté en [g] sur le volume de la solutiod en

Gowi QREG GO
€ oG 6 0 QE €
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2.2 Partie par million (ppm)
Cbest | e nombre de parties du solut® pour 1
nombre de mg de soluté p@'de solutior; & "Qarp 1d "Ymillion = p 1)
Hdd(‘bi Q@ ¢ d aoQ
NS THT 00 ¢ a6 o ¢

Remarque & "FQ'Qe qui faita ' Wopour |l es solvants qui sont de

2.3Partie par billion (ppb)
Cbest | a masse de solut® par billion (millia

Elle correspondantA’(rQ Qet billion =p
. ‘J)dd)i Q@ ¢ d AR
NNOTHT 0 £ o 6 oXTE ¢

2.4 Partie par trillion (ppt)
Cbest |l a masse de solut® par mille milliards

Elle correspondant "TXQ"Qet trillion =p
.. a0 QO ¢ dEoQ
0 r oy 1, r \ 2 2\ 3
MTNOFTHT 00 ¢ a6 o ¢

Application01:

Quelle masse dé® 60 fautilaajouterap i@ e | 6eau pour pr ®parer u
une molalité detg & ?

Quelle est la fraction molaire ded 00 dans cette solutio®
00 ¢dJaéa 6 pcdaéa 0 p@edaé a
Correction01:

£ a0Q®E a Qi

Gal P'WD € a0 e O

¢ Aza0i QAéasdmp pcup T CupTm Aéd

¢ — 4 & 0 cpO
¢ =¢u pm Géa ¢ pclp P oot € a
) =U ——— TmMmou

h

Application02:

La masse volumique de | a solution dbéacide su
pc LM  ac wbd et cette solution contient P de’O™Y) 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 la solution ?

Correction02:

'OY ot P plt v/o @ P+ chaquep T @de solution contient & "Qde soluté

{pnfﬁofv
PpCuLATOI QPIQD ¢ & 6 PRE £

O —" tplpud & - — tRT&Eai
¢ thtyx .,
bl &
” > T T Q€

Calcule de molalité

< &1 .
& - * ETX U ed0
a PG O plpu
Calcule de fraction molaire d@ ™Y
& tht T X ¢ b @ p
R thg T ¥ g
© 3 T xt @wp T T

Application03:

Quel volume (V) de solution de phosphate trisodigu® 00 v Tt iit, exprimé en cr)
doit-on utiliser pour préparercit 1 de solution contenans2 ppm d'ions sodium (masse
volumique de la solution obtenughrt ri¥as ) ?

Correction03:
Solution 1 600 Nriw it + 6O o VOO phv O
Solution2 600 Mo O oM @GO )+ O iy VD
L. mgu
0w — Timp T
co p LY
, 0w N
Ow O0Wt W 5 p Tt wox
3. Notion de | 6dactivit®

Lorsqudune esp ce chimique (i on solutésomvarit ®c ul e)
et solutésoluté ont lieu.

La disponibilit® -@vei sl 6debsuprpeataloappdraitregnase v i s
différente de la concentrationdoncauliedda concentration on util i s
Léactivit® est reli ®e ~ |l a concentration
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&

T

D

W = activité

I .
W = concentration

Q= coefficient d

Le coefficient d

0 - 6O

A

e | 6activit® de | 6ion (i)

e | dactivi{(l® est calcul ®

| = force ionique

W =

charge de |1 06i on

0 = concentration des ions

3.1Coefficientdel 6 act i v
Pour connaitrele o e f f i ¢ i e nvousdlevezlcahraitre Valeuidd l&@orceionique

h

Simtig O mgd 1 1@

S0 nng p VA end
Exemple

On peut <calculer

00™ © ¢hw Y

ptld ¢pm pm

0 - 0w I=-¢ pm p

\I

i "(0; h ‘EM_ i

n

it ®

i

n

verisi"®@ atw nd t @O

| a fO™ @ved contentgatioag @ @ u n e

pT 2¢ Il=Timd mne O migOd

(IR it w vt ko) o 11X

4. Conductivité et solutions électrolytes

s ol

La solution aquease sont généralement des solutions conductives de courant elles présentent
une conductivité, on les appelle aussi des solutitettrolyte.

Si

on r®alise | 0exp®rience suivante
~ @ Générateur
Ampéremeétre
F. —~
Voltmetre .

Solution et Deux plaques
Les ions sont déplaces e o paralleles en platine
vers la borne (+) les - il -3 o plongeant dans la

. , , 2 —~ é€lectrodes .
cations sont déplaceés \ : solution

vers la borne-§

——

Figure 1. Conduction des solutions d'électrolyte

5

p
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La surface des plaques aussi la distance des séparapagaitmentdéfinies et doitrester
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 déplacemewles ions

Le passage du courant électrigue éshdt  d ®p |l acement des i ons sous
électrique régnant entre les deux plaques de la cellule.

Les ions se déplacent en solution et les électrons dans les fils.
Ce d®pl acement peut °tre mis en ®vidence par

+— -
"

5 SRR
ions Cu®™ (bleu)

el

: L
tong Cr, O3 (jaune)

et \

ons SO_‘% (incolore)

ions K (incolore)

Figure 2 mise en évidence du déplacement des ions

Si on d®pose dans |l e fond dowmD tdichrenatede U, un
potassium) et dé o UY (sulfate de cuivre) puis entles électrodes plongeant dans les
branches de tube, on i mpose umiautetkensi on dobden

Le compartiment anodique se colore amg (couleur des ioris 0 ) et le compartiment
cathodique se colore en bleu (couleurdeion c 6 est | a preuve de | a m

6. Notion dé&lectrolytes faible et fors

Pour méme concentran, différents électrolytes radonnentpas lamémeintensité de courant,
on distingue les électrolytes forts, et faible

6.1Electrolytes forts
Ce sont des bons conducteurs, la réaction de dissociation et totale

66 0@ G
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6.2 Electrolytes faibles
Ce sont des mauvais conducteurs de courant la réaction de dissociation est partielle

60 t O WO

6.3Non - électrolyte
Soluté qune se dissocie pas, ou trés faiblement, en ions en solution. Il reste majoritairement
sous forme mol ®cul aireO0#(Ng conduit pas | 6®I e

Les types d’électrolytes

NaCl, électrolyte CH;CH,0H, non- CH,COOH,
fort électrolyte électrolyte faible

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 complétement en solutiex:© "QJ. &

La plupart des composés moléculaires sont soit de$ atattrolytes, soit des électrolytes
faibles

La majorité des composés moléculaires organiques (saccharose, étharagssont
électrolytes.

7. Mobilité des ions

Sous |dédaucnt iconnamp ®l ectrique | es ions se d®pl
chaque ion une mobilitd;
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A —

AdD ¢ QW &b

Nn: charge doéi on

—:viscositt 0 @ (pour— | paau)

K : coefficient de frottement de fluide

Ce coefficient, il peut étre calculer a partir de formule de STOKES
O ¢ i /idgayon demnl®&i on

7.1Facteurs influant sur la mobilité

a. Lacharge:pl us | 6i on est charg® et plus il se
b. Laviscositét (éta)desolvantpl us | a sol ution est Vvisquel
est ralentie
c. La tail tpl e II®iom est volumineux, moins
d. Latempérature dont dépend la viscosité du solvargst une fonction décroissante
deT.

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 conductigitéZ

La conductivit® doune 0s @lmudtéifig peut@redéterminée | yt i qu
par laformule r &0 _

Ou_est |l a conductivit® ®qgadiivrael elnat ec ol nidnuictte vdiet
dilution infinie. Elle est reliée a la mobilité elle dépend de la température

r : conductivité "W
@ : nombre de charge
0: concentrawnié@mn de | 6ion (i)

A titre:dbéexempl e

lons 00 0® 0 00 lo]o "Y)
_ Uq 80 p m | 350 50 73,5 198,5 76 162
g & éa

8.1A propos de laonductivité équivalente limite
La conductivit® e sapaskedlaqourantéleatrigue dlle estcekpantgepmar i o n

laformule_  ®OA™O
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_ . conductivité équivalente limite

@w: charge de | 6i on
0 : concentration de 6 i Goérki

A : mobilité & Fi

"O: farady (o U WE O & § & i
Exemple

Si on veut |l a conductivit® de | 6eau pure, co
limites:

zouvTmpT i& & éa

—pwhp pT i& & &

r woé_ =_ 00 P _ 00 p
00 00 pTT PTG EKM

[ p PpM oUTMPTM p PTM PP pTm
[ U Y p T VA

9. Dosage conductimétrique

Un dosage conductimétrique utilise la capacité des ions a conduire le courant électrique dans
un milieuaqueux comme chaque ion conduit le courant différemment, la conductivité varie
pendant le dosage.

On mesure la conductivité pendant le dosageipaonductimetre.

En révélant les valeurs indiquées par le conductimétre, on peut tracer la droite de la
conductivité en fonction de volume versé, il se dessine alors deux droites adjacentes, en forme
«Ve, | e pont adjacent indique | e volume =~ |6

Exemple

Tracer la courbede dosage | "Qow Uc¢ wb daune solution d ade chlorhydriquede
concentrationp 1 & € & pa édr parlasoudeconcentrée le dossge étant suiviau

condictimetre.
oL TIp T B & & puwp pT1 "B & &N

_ VT pTT "B & éa X @ p1T B & &
Solution
Evolution des concentrations

On considere que la quantité ajoutéa)d® U &t6
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e | 6ax (66 K¢
X=0 |1 |1 0 |0
r 06_ =p ( } pz 6a ¥} =p ouvmpm p XQPT
B S SECT-R T O

e | 6a [ 66 ke
X<1 | 1(2-X) 1 | X |0
r ®Oé6_=p ( 2z} pz 6a ! A
r P O OCUTIPZX O P W LTPT OTIGt T C@T
[ omdr TGP e
e | 6a [0 EXe)

X=1 0 1 1 |0
r ©06_ =p o6a 1} p . A?} P XPpPp LTPT
[ PCep I &

e | 6a 66 |60
X>1 |0 1 | X | X-1
r Q6_ =p oOa z} 0 A ] p 0O z]
=P X0p ® vmp ® P CUAT P CTC TIEHP TT

[ PG QUGE I &
rar ]
T C 9|
P G 9B ;

10
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1. Définitions

1.1Acides
Un acide est un donneur de proton ®) puO0 ).
1.2Bases
Unebaseestnpr oduit chi mique qué”™ | dinverse doun

plusieurs protons

1.3Ampholyte
Un ampholyte est une espéce chimique pouvant se comporte a la fois comme un acide et
commeune base

Exemples
Acide: 606 0 0 #0000 W O
0060 U000+t 000 W OO0 Acide acéique
Base: 0'O O ¢+ 0O Ammoniac
Ampholyte: 000 F'O00 FOM)
Donc la réaction acidbase (transfert des protons)
000U 0000t 600 W 00
Et les couples acidease sont6'00 0 0 706 W 0 OF00
DoncO@ O 'O O®@O
/
Acide base conjuguée

Déune fa-@w09g®n®r al e

2. Les acides et les bases les plus courant

Acides ‘006 a ‘000 0y 6000 0] 00l ‘00U
Bases VWLl Vv 00 6O | 0"Q0 O

3. Force des acides et des basesotion de me #t mei 4

Certains acides et certaines bases, pr®sent e
pr ®s ent ednts spwduwntea on partielle, dans | e cas ¢
| 6®quDdtidr e

F=constat e doéacidit®

0@ 0 © Qb

12



CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

De la méme maniére on peiédfinir une constante de basi

O 00t OO0 U

Au lieu deka on uilise
- =i
Remarques

Généralement, on ne parle qudl dear si on connai

Plus |l a dissociat i etplusk@

+

On peut placer summemémeeéchelle différents couples acib@asiquesuivant les valeurs de
leurr) "QpPour comparer leurs forces.

tpetit. de est i mportan

4. Echelle de

Au deld de pH 14 se frouvent les bases fortes
et les acides indifférents dans l'eau

pKa pK
AA
14
| L
HO H20 HO 11 HO
bases de Base | Acide acides de NH: 1524 NH:
+en+ faible | faible +en+  acide de plus base de plus
fortes forts  anplus fort | CH.COOH 476 CH.CO0™| an plys forte
HF 1320 F
HZO --B H30+
) Ho* 40 HO
En dessous de pH 0 se trouvent les acides forls F K| i

el les bases indifférentes dans l'eau

Parmi les acides tres forts les plus courants
006 OO IMOLL NMOo™ MNOO6
Parmi les acides tres forts les plus courants

0QO T GO 6 OQYOiMi GIYic O rp o O

13



CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

5. Influence de dilution

Si on consid re |I@0di ssociation de |
‘00 t O O QW

S - -

0 p | 0| O] | coefficient de dissociation

6 ==

—_ — Si Gotend vers zérte rapport— devient de plusloncUva augmenter

6. Prévision de laréaction

La réaction a lieu de fagon spontang s (acide <1 ‘Q(base)

On peut faire la pr@®&yQsion ~ partir
O 0900 o0 i
Accepteur | Donnear
pKa HO - o HaO

Az —— PK (Hy | NHT
ZZ az I\.H,\ NH
—— B, pKa1

HaQ L HaOF

CbHhest | a | [ox de gamma ¢

+

Soit la réaction entr©®™ M ® 'O et entred’ 00 U L &0 O

DO 00t VO O

7. Influence de Y.

~

Qo = :

06 Q00 pmh
QB0 pmse

P Il

Pour la deuxiemedaction

rrrrr

6060000t V'O G606 W

~

Qo = :

A

de

CH OO0 1 —3H3COOH

14

6aci

de



CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

.. Q@®060600pTh

- h
’?’Q(ﬁno pT[8 pll.

#st grand plus la réaction est quantitative

8. Effet de masse

Si | 6on consi d r e "Qbtbasd Rlesottquen entre | daci de

na na @Et 06 6 p T

(@]¢) 0 t 0o o]

pm pm

PTT @ PTT ® ®

fora) = p

@ pTT[ v O

Si on augmente la masse de sort 0@ p & & Kmet 6 p 1t & &M

‘00 o) t 06 0
p T

p PTT ® W

QW = p

w pmd

Il 'y a un d@ylbreversimdroite de | 06 ®

9. Notion de mmq|

9.1 Définition :
Le pH estdéfini comme la valeur négative du loganth décimale de la concentration
molaire d€O ¢ 600
no 11Q O Q& €M
9.2 Calcul de pH des solutions aqueuses
a. Cas doébun aciOGdea fort comme

060 @0 oa 0 o)
nec 116

15



CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

b. Cas doOoune basejif@orte et notion de

'O0 00O p1 0

1T ©®6 00 1 1Q0 1 T6o 1 1pQr pT
1 1Q@0 1TCO  pr1 1TICO oo
nNCNHROTpT

0 OO0t 00O VU0O0

no'o 1 TO (e

pT nOIl T&

NCpt l16

c. Cas des couples acidmse dont I&) "Qéompris entre €14

Formule générale

Soit | e m®Il an &G lamncénthation i edde seb) e i®Dka kcomcentratign
On a ° 1L6®quilibre
0@ 0 O

Et la dissociation totale de w "O

000 O 'O Peutétrea partir du ka

~

QW

Détermination de"O

LO®l ectroneutv@l i®® ®Wou®Odonne
D6 0@ 00 O 00 o} O 00

Détermination de'0"O

La concentration totale délsoruresest 'O O OO0 O 0 o
D60 @O o6 o O

Onremplace™O onaura ™0 6 O O KO) 00

‘00 o §O) 00

Lor sqgquo on’Oree @pPdaasdagelation du ka on aura

O 8

; et en remplacant) O

Par—— on obtient une relation dd™degré est pourquoi cette relation remplacée, par des
équations simplifiées pour chaque cas.

16



CHAPITRE 02 < ES ACIDES ET LES BASES

9.3Formule simplifiée pour la détermination de pH
Nous allons les traiter cas par cas

1. Cas doun aci deod ®Obl e comme

‘00t O 0O fora) no 0
QO ——; 06 6 on ndlige la quantité dissociée
El'le est faible devant | a concentration init
0w — 0 Q& 0 Qao
2. Base faible comm&™O
00 OO0t VO 0O
0dH — 50 Q& no0-Qb -1 16C

0T r‘]"ngT r‘]TQd')g‘l 16C

3.Cas doéun ampgdol yte comme

On a deux équilibrg Q@ Q@ @

~

060 ¢t 0 08 QO ——— 0
08 t 0 80 Q) ——— 0
"0 P — e ——
080 | ;O

060 80 ¢ C’O8D

t 6

08 60 - -t
"0 @D 8:— (o @D

17



CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

4. Cas dobéun sel i ssu déunteocdbde fort et base

0 WOPa0w 00 « 0® Indifféerent; 0a Indifférent»
n'C x (n Qe kkeau)

5, Cas doéun sel i ssu doun oDoibd® Of ai bl e et b a

rrrrrrrrrr

000 U 0 BtO00 W 0w «0® acide indifférent 000 W base faible»
RC x -01Q%I1 I6: n '@ 6 ubase faible

6. Cas doun sel i s s daibkkd@mme VOO iIdde fort et base

5’06 & 6'O 6& «bd& basdndifférene: G°O acidefaible »
RC -RQ5-1i6C n@oun abei de f ai
7. Cas déundédah &s s dnebabeddible comnd#On G 60

006 LVLULVOt 60O0W 0O

~

6000 L0066 W O W
00t 00O O W —
KO) @ 8
s P P
cC-n® -nw
n c"l cﬂ

8. Cas dbébun m®l ange dbéacide faible et une ba
000 00’0 et6O0 U U 'O milieu tampon

0006 0 0 #0000 W O Q0
S o

9. Cas doéun m® hildereguee bdsé faible dé deuxfcouples différents comme

006 W avech O «quantité équivalentes

N p\‘? p\‘?
cC-n&® -n&
n Cn cﬂ

18



Formules simplifi€ées du calcul dem

=]

Solution aqueuse de Exemple Observations
Formule simplifiée
Acide fort 5 F® nec 116 (1)
Base forte 4+ kg NCpt 11§
- - cum P o Py
Acide faible A FEET| QT il Q';)EI 16
i J N p\ Y L4 p‘ T -
Base faible ol nc x Er] Q »EI o
um P P, -
Ampholyte 3 fF e ooh o il @
Sel déaci d J] o
base forte + Fu nex
Sel dbéacid J] s P e Py
base faible L IS el e
Sel de base forte et A s P.n Py oo
doaci de ""FH:'”CXE S
Sel dodacid »
base faible Quantités

s P P, -
cC-ne® -nw
n cﬂ cﬂ

équivalentes

Acide et base
conjuguée

Wi Q

RLEE

Plusieurs acides

n Q@el 6aci de |

Concentrationg
rapprochées

Plusieurs bases

f "Q@le la base la plus forte

Concentrations
rapprochées

Acide faible et base
faible non conjuguée

s wn P P, -
C - -nw
n Cn Cn

Quantités
équivalentes

M®l ange db©é Revient ° || Voir s

bases précédents réactions
() pH=log(hC) , dans | e c amotoaskoudf@taci de donne
Léapplication des formules sim@g ifi ®es

19
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CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

10.Evolution dewwy;; dosage doun polyacide

Un polyacide est acide & plusieurs protons, cofidhie) FO"Y8 8 2 ® 6
a. Casdudosagedg |} 0.1M pard j= Eq

"O00 Estun polyacidert ‘@ na c¢ip
t @ na  xfk
t @ naQ pd

Le dosage se fait en 3 étapes consécutives
0 wla valeur ajoutée dé U 'O

1% étape: formation deO 00

000 0 GV I0O0 OOH  00

® | 000 00 £ 000 Nature de milieu | Formule d&) "O
0 |1 - - Acide faible ¢dpp | 1pC phtu
S C
<llpp ® - o) Tampon N
¢ I ﬁ)
=1 - - 1 Ampholyte CHDC Xt h o

2™ étape: formation déOW)

@ | 000 0’0 ¢+ oW Nature de milieu | Formule d&) 'O
0 |1 - - Point commun h (pw
<l|lpp - (3] Tampon xio 17 ﬁ)
=1 - - 1 Ampholyte Xt cp & o

3™ étape: formation de 0

® | "Ow 00 ¢ 00 Nature de milieu | Formule da) "O
0 |1 - - Point commun oy
<l|lpp - o) Tampon > 1 o9
pa 1 ﬁ)
=1 - - 1 Base faible P p. .
X — = 1 1pC
Q. C.
N0 p&
>1 - 1(x-1) 1 Base forte pT I Id@ p

20



CHAPITRE 02 < ES ACIDES ET LES BASES

Courbe de dosage

pH % espéces

141
134

0 1.0 2.0 3.0

Figure3Si mul ati on du titrage dopanueebasefortet i on da

L P“
- | I—
-

14
(Pkas [
10 +

Pka2 |

. Zone tampon 1 Zone tampon 2 Zone tampon 3

11.Evolution demmy; dosage-bas®un poly

Une polybase est une base accepte plus de 1 proton, cotmdaP & Mo
b. Casdudosage deF 0,1Mparg Fm
60 Estune polybase.l:t @ na oh 0060
t @ na pit "0d

La quantité ajoutée d®0 éstd w

21



CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

1" étape: formation deOd)

@ |00 O t+ 0& Nature de Formule de] 'O
milieu
0 |01 - - Basefaible ptt p. . . 5
X — =l Inp pfp
C C
<l|mip ip - DG Tampon L @
Tip Tip Tip p ofc 11 %
-1 - - 01 Ampholyte ptt .
pholy o
C
2™ étape: formation déO 60
® | '0d) Ot 0060 Nature de milieu | Formule de} 'O
0 |1 - - Point commun Yo
< I } - DG .. )
limpp w TipW Tampon ot 11 %w
= - - i i h oL
1 0,1 Acide faible o EI i i
C C
>1 - 0,1(x1) 0,1 Acide forte limpw p
Courbe de dosage
14 T T T T T T T
MM s ; i .
S N N S S S A T S
. —-—- . i A . L
S NN N S N N AN .
S IR AU AU NS N S SR N
\.
2 e e, v

Figure4Si mul ati on du t detarbarmatgardntacide®rt sol uti on
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CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

12.Titrage de mélange

121Ti trage doéun m®l ange

de deux acides faibl
Dosage de0'O mipd 060 mpd AQ ot n 1

~

Q ot
16" étape
On premier lie) @O Wa r ®agi av e c ;lapemiene dactioh \va avit lisus f or t
avec ‘00
@ |06 g 00 00 "O | Nature de | Formule dey O
milieu
0 (01 |01 - - Acide faible| oft p. . . _
— =~ Imp clp
¢ CQ
D ip - DG L ®
<1/0,1 |miprmip mpw | Tampon ot 1 Ew
=1|0,1 - - 0,1 Couple ot o .
différent C Xh
2°Meétape
La deuxiéme réaction va avoir lieu avé@6 0
@w |[000 O+ 00 Nature de Formule de&y 'O
milieu
0 |1 - - Point commun U
I ; - DG L @
<l|mpp w Tipw | Tampon ot 11 %w
=1 - - 0,1 Base faible ot p oL
X — <l Imp pp
¢ CQ
>1 - 0,1(x1) 0,1 Baseforte pT 1 Imp o p

On obtient la courbsuivante:

n o

HCN /

CN

HF F

Figure5Si mul ati on du titrage doune solution de
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CHAPITRE 02 «LES ACIDES ET LES BASES

13. Conditions nécessaires pour la distinction entre les sauts daq

On suppose qubdon "0 veatritgeD ddoeasb oar@di dpeusi s

C 6 eadlite il faut doser au moins w kIu premier et ne pas dépasser 1% de secaide
dose le mélange des acidesQ @ par0’O

0 50t B 0 6°0 6
t=0 1 - - =0 1 - -
t=€q p T 1 t=éq pT 1
_ 8 = i p Tl
— pm i€ 1

i i T hQ na 4
i Q¢ ot

Cbest poudutiragede u & 6 la ¢ I"@0eb 6t @ Ob THgOUOIED
oY nQ ch na it

Par( & U @ obtient un seul saut de'O

n o

Figure6Si mul ati on du titrage doune solution de
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14.Les indicateurs colorés

Lepoint doé®qui val ebasigaecodedpomd au poiht otalggrembaeaé rdotes

de0'O est exactement ®gal au nombre de mol es d:¢
Il y a une autre m®t hode que celle de | 6anal
do®qui valence dbéun titrage. L a doletiorttitnantegg u e de

déversée de la burette qui correspond au moment précis a partir duquel la réaction de
neutralisation peut étre considérée comme compléte avec la solutiensdéuton titrée

contenue dans | 6erl enmeyer. Lbune de <ces t
dé®qui val ence consiste ~ aj ouiasique glasolutipmes g
ddbacide avant de commencer | e titrage.

14.1 Définition
L 6 i neliiest antgénéral un acide ou une base organique faible dont la couleur varie selon
sa forme ionisée ou non ionisée.

14.2Les propriétés des indicateurs acib@asiques
La coul eur dbéune solution contenantl Gaciidedi c
faible et de la base conjuguée qui, elles, dépendent du pH.

Cbest ce changement de coul eur de fitlpbur ndi cat e

pouvoir suivre | e d®roul ement doun titrage.
Les indicateurs ne changent pas tous de couleur memH# ; il faut donc choisir 6i ndi cat eu
appropri® © un titrage particul soetfortsoe!l on | a
fai bles). Soit comme exempl e ddaénédraldOaat eur un
(Phénolphtaléing u i % aimsicen solstion :

Oa &1 00 at OO0 wn 110N

(Jaune) (Rougg

Si cet indicateur est dans un miliedfssamment acide, selon le principe deQleatelier,

| 6®qui l i bre se d®pl ace vers | a gauche ; |l a c
de sa forme non ionisé®©0)e. Par contre, dans un milieu ba
la droite de sorte que la couleur de la base cogigui) prédomine. En gros, on peut

utl i ser | es rapports suivants entre | es conce

— pPpMmMa coul eu®dapédomnd aci de

—— pTa coul eulrlpkdomihed aci de

Afinded ®t er mi ner ~ quel pH change un ind-icateur
Hassel balch puisque, au point de fableetéage, |l es
base conjuguée) coexistent. Pour que la couleur de la Torngrédominejl faut, comme

nous | 6avons menti onn®—psod®au®ans derh@int , que | e

Léé®quation devient alors
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CHAPITRE 02 «(_ES ACIDES ET LES BASES
1o R0 1 brdé 0 0 30
0N oa: N §n f P

Si la couleur de la forme ¢ prédomine, le rapport— est au moins de 1 :J on obtient
| 6®quation suivante.

2O R P ae .. P .
0 —. 0 0
n n Ou & n % n Y
On en conclut donc que | e changement de coul
déoenvunion®®2 de pH, d®termin® par | 6®quation
n'Cc o P
La zone de pHOguahlL spc®tnesrnd tdie | a zocateur.de vVvi r a
Lorsque | 6indicateur change vahe | eoudleepH, @t @ae
seule gatte de réactif (environ 0,05 ml) ajoutese trop skfit pour produire ce changement,
on dit qubon est ehanggment de touleuequicarrespogceay pogitoi t | e
dé®qui val ence.
Forme Forme
I/acin:I: rbnsiqu:
X Hln E-c.nmdr.- X In~ pH
virage
pi-1 pi+1

Zone de virageet couleurs de plusieuirsdicateurs courants

Len U de chaque indicateur correspond a la partie centrale de la zone de virage.

1 1 1 1

9 10 11 12
I
I

T
saune # Violt
||

1 1
Indicateur PH 4

Jaune d’alizarine R
Thymolphtaléine
Phénolphtaléine

Bleu de thymaol
(virage en milieu basigue}

1
5
I
I
I
I
I
I
I
Rouge de phénol I
I
|

Rouge de chlorophénol
Vert de bromocrésol

Meéthylorange

1 1
1 2
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I
I I

I

|

|

I

|

|

I

|

|

Blew de bromothymaol :

|

I

|

|

I

Blew de bromophénol |

Elen de thymol | Rouga]I. #[ J.Imna I
(virage en milieu acide) I |

Violet de méthyle J:Iune,l :._ Vl{)ll:‘t I l

Figure 7 zones de virage désdicateurs acidebasiques courants

26



CHAPITRE 03 :
OXYDO-
REDUCTION




CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

1. Rappelle des définitions

1.1 Oxydant:
Un oxydant est un atome, une molécule ouonngui accepte des €électrons

"n o .I. " 1
DEL O D¢
D& MU Qda Sontdes oxydants

1.2Réducteur:
Un réducteur est un atome, une molécule ou un ion qui donne des électrons

D"® 0'Q C 00° 0d ofi

1.3Ampholyte
Léampholyte ™ | es deux propri®t ®s ~ |l a fois,

06 © 006 © 0 om 06 00 © 06 Réducteur
{ 06 00 © 6 6 Oxydant

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

A chaque oxydant correspond réducteur associé forment un couple (oxydant/réducteur)
EwEt 1 QQ

Exemples
o0 Toa YO TYO 0Q Y0O'Q 00 7To6o0

3. Les r®actions doéooxydor ®duction

Les r®actions dites déoxydor®duction impliaqu
autre. Afin de mieux reconnaitre les composés qui ont tendance a perdre des @ectoxs
qui ont plutét tendance a en gagner,satiliserons la notion de nombded o x y dat i on.

4. Les nombres dbéoxydation

Lesdéini ti ons des termes ¢ oxydati-a&dire € et ¢ r ®d
repecti vement une perte et un gain dé®l ectron

composeés ioniquest®l™Q0, mai s moins bien 7 | a fGDrétmati on
du dioxyde de soufr&) :
0 "Q 04 QO 006 dQ Yi 0 QO Y Q

PuisquéO0 et™) ne sont pas des composés ionigues, mais des composés covaleaty, il a
pas de transfert r®el .dé®l ectrons durant | eu

Néanmoins, les chimistes trouvent pratique de considérer leur formation aamé&actions
déooxydor ®duct indm,® exmp®irli men®ta® praenit elqud o ®I §c
(de'0ad @ansOo6 ét de'Yal dans™ ).
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Le nombre déoxydation (ou degr® dobéoxydation
nombre de charges qu 0 @uwle@udans acnecompasé ionmmee) sdlesn s U
électrons étaient completement transféreés.

Par exemple, les équations données précédemment peuvent étre réécrites de la maniére
suivante:

0 0 +11 0 0 +4-2

0 "Q 064 QO 006 dQ “Yi 0 QO ™YY "Q

Les chffres apparaissant@aie ssus des ®| ®ments sont | es noml

Les nombres dbéoxydation per mett ensontodydédsc de r

ou r®duits. Les ®| ®ment s diacommedaesleascdenbr e do o x

| 6hydrog ne et du s oufirsentakaéssLe thierebtéxeyngpl eas p

sont r®duits, car | eur nombr mappdtaleuya@uwmt i on i n

initiale. Une r®action doéoxydoduBarénctiboniao n peut

cours de laquelle 11 y a variation des nombr
1. Dans |l e cas des atomes dobébune esp ce neutr
entit® formulaire), |l a somme de tous | es

Exempl es : Le nombr éO®drocombinélesttl.iLasomndedlesn at o me

nombres déoxydation de s0,de¢™vanded 'Odla essde @. hae mo | ®

soome des nombres dooxXQddautd.on des ions dans

2. Dans |l e cas des atomes doéun ion, | a somme
charge de |1 06i on.

Exemples : Le nodrbaes dib odstg-2l laatsomoma desl rombres

d 6 0 x yndlan®d b oest de-3, et la somme dansO et de +1

3. Dans |l eurs compos®s, | es m®t aux du groupe
+l,et ceux du groupe |1 A ont un nombre dbéoxyd:
respecti vement reasdevaleocedue cesmeéthux @rt & pgrblie acquérir
la configuration électronique des gaz rares.

Exemples : Le nolnthbang @ dNO esk+i,etaelui dd ndars e
00 00 est+2

4. Dans ses compos®s, lueresibmbCeéesdoanldati en
plus électronégatif et il lui manque un seul électron pour acquérir la configuration
électronique des gaz rares.

Exempl es : Le no@ebtsldangDd0 Oeta©.i on de

5. Dans ses cammon®s ,a lubhyndmbre dbéoxydati on
Exemples : Le noG@dst+kda@oi@0,d@,t10l0on de

6. Dans | a plupart de ses compos ®&, | 6oxyg n
Exemples : Le nolnestr2dangd @ 0QU QD O cetd Gd e
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7. Dans leurs composés binaires (deux éléments) avec des métaux, les éléments du
groupe VIIB ont unilnomkPue daoxygy datpieow |l de un
dei2, et ceux du groupe VB, un nombre doéooxyda

Exempl es : Le ndednbst-kedamdoamox celdi ddVYesb2ndans) o "Yet
celui de0 est-3 dans) "Q0 .

5, L6®qui l i brage des ®quations doéoxydor ®duct

Il existe des techniques spéciales, dans le cas des réacfionsx y dor ®ducti on, qu
desuivrelda r ansf ert do®I| e ddmiréactisns, ausshappel®d «Honsd e de s
électrons »

Dans cette méthode, alivise la réaction globale endeuxdem®act i ons : une doé
une de réduction.

On équilibre séparément les deux dem® a c t i 0 n isionrg erdoterpowa dbtenir

| 6®quati on g Mmadgémératema@éynous hei pburoRsepas simplement additionner
lesdeuxNous devons nous assurer au pr ®al abl e qu
danslademr ®act i on do o xlgdeaédiuctmm et dans cel

Soit | e cas 0% | 6on doit ®Wyen Qi pbarer| di6b®YuUat i
dichromatedi 0 en mi | i e u dOialc iedteéduit &ndoidio n.Voici lesétapes qui
permettent de résoudre ce probleme.

Lam®t hode utilis®e pour ®quiieddi eestrésan@®guat i or
ci-dessous :
Etape:®crire | 6®quation non ®quilibr®e de |l a r

. o6iv 9 Ol

Etape2:s ®par er | 6 ®gmiaéadiomsnn en deux de

Oxydation (¢ © (T, Réduction i 0 © Oi

Etape3®qui | i brer |l e nombre doéat omasiréactions. es que
Lademir ®acti on dbéoxydation est d®&PQPouRcguiest i br ®e
delademir ®acti on de r®ductiom, il faut multipli:

0i 0 © ¢oi

Etape 4 :dans le cas des réactions en milieu acide, ajéDt@mpour équilibrer le nombre

doat o metmjoutetdD pour ®qui li brer e nombre dobéat om
Puisque la réaction a lieu en milieu acide, il faut ajouter sept molécu@siddu cotédroit

delademr ®acti on de r®ducti oantoneoddr ®quil i brer | ¢

0i 0 © ¢oi XO00
Pour ®quilibrer 0ifauble mis® alu adté gaticheme s d e

p’O 0O6i 0 © ¢oi X00
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Etape5:aj out er des ®I ect r o-néactiod pourmquitibret |6 chéirges.c h a q u

Aubesoin, ®galiser | e nomhldgadiondeén@litplantudesn s dan:

demtréactions ou les deux par des féiagents appropriés.

Pourlademr ®acti on doéoxydation, il faut ®crire
LCYRC N V|

Un électron doit étre ajouté a@dté droit pour que la charge soit de 2+ de chaque coté.

Dans la demréaction de réduction, il y a 12 charges positives nettes du coté gauche et
seulement 6 du coté droit. Il faut donc ajouter six électrons a gauche :

p’0O 060 @ i° ¢oi X00

Puur ®galiser | e nombr e -rahdid$, encnultipberpar 6 @emin s | e s
r®action ddédoxydati on

e O @G Qi

Etape 6 :additionner les deuxdemi®act i ons et @woale pdr Sinplicaion. | 6 ®q u
Les électrons des deuxtc®s doi vent soO6®l i mi ner.

Léaddi ti on -réaetisnsdoane x d e mi
p’O Oi0 ¢ @10 ¢Oi e X000 e
Les ®l ectrons ®limin®s, il reste | 6®quation
p’0O 0Oi0 @ © ¢Oi e X00

Etape 7 :vérifier que, de chaque c!t® de | 6®quati on,
déoat omes, ainsi gue | a m°me charge nette.

Cette dernierevéiic at i on i ndi g finale estieguilidréd @eq pomts de vue
atomique et ®lecerr®aeti Dansenl emi tasiildasi que
l e nombrecdimeomps|l e fait dans I»puig@er doun m
chaque ioriQ ajouterunionn™©O des deux ¢!t ®s daodolum®gddt®i dare.

| 6 ®g u a tdesdtO et ded) "Oy quieapparaissent ensemble, on les combine pour obtenir

desOU. Léexemple suivant il lustre cette m®t hoc

Exemple| 6oxydation @ealoi 6nhonopaireeamilpanat e

basi que, pourmolécdairen ®retda el dibmkeg de Wa .mangan s
Etape1: 6 ®quati on nd& ‘GO 0& ™e est

Etape 2 :les deux demiéactions sont :

Oxydation G © 0O Réduction D &0 © 0 €U

Etape 3 :pour équilibre | e nombre doat-o®aest denlmbésargdbai.:
écrivons : ¢Go N

Etape 4 :danslademi ®acti on de r ®ducti on, polyitfau®gui | it
ajouter deux molécules @@ 0 a droite :
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0Deb © Ded qOU
Pour ®quilibrer 'O ifauhajooidr guatre ibid®a & gaunlees d e
D&l TG © D&l qOv
Pui sque | a r®action se produi®,ildéantajoniedr i eu bas
quatreionsyO des deux c!t®s de | 6®quati on
0 €0 TG 1WGCOo el OO0 100
En combinant les ion® et0O pour former des molécules @0 et en soustrayant
¢'O U de chaque coté, nous obtenons :
0 &0 ¢O0O% 0&el 1T0C
Etape 5 :il faut équilibrer les charges des deux deésctions :
¢cGOoO M ¢ 0 €0 ¢ o01° D& 100
Pour ®galiser | e nombre do®r ®atctoons, ddbloxfydat
par 2 la demréaction de réduction :
¢GO an oi ¢cbedl TOO @i ¢bel YWGC
Etape 6 :on additionne les deux demréactiongpour obtenir :
¢c0e&l TOU gC @i° el WC oN i
Aprés élimination des électrons, nous obtenons :
¢cbedl TO0O gCO ¢bel WGC an

Etape 7 :une vériicationfinal e r ®v |l e que | 6®quativwen est ®q
atomi que quod®l ectri que.-8dechaguehcaté dpfiche et t e est ®g

6. Les piles électrochimiques

Une pile ®l ectrochimique est un dispositif q
une réaction chimique spontanée (Rédox).

Une pile est anstituée de deux derpiles reliée par une jonction électrochimique ou pont
salin.

Unedemipi | e est constitu®e doéoun mo®t al pl ong® da

La figure 8 représente deux demii | es : @OEiodans@ ¢ & ww@c et dodautr e,
danso 60Y w ). Les solutions présentes dans les deux geles sont reliées par un pont
salin, un tube en U renversé contenant une solution saline, par exesnpte @ n.

Des bouchons poreux placés aux extrémitéshliletu e mp° chent | 6 ®coul emen
tout en permettant la migration des ions. Des fils métalliques relient les électrodes aux bornes
déun voltm tre. Ce dernier indigue que |l es ®

de zinc a celle de cuie. On peut expliquer le courant électrique observé comme suit.
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

Voltmétre

Pont salin
[Na,S0,(aq)]

Figure 8 Pile électrochimique zincuivre

Léoxydation se produit ° | 6®l ectrode de zinc
et passent en solutonsou f or mée dodéi ons

\

Oxydation: &P © ¢¢ @R ¢

Les électrons cédés parlesiois ne soO6accumul ent pas paur | 6®I €
| 6interm®di aire de fils et du volcuwelere vers
fluxdd ®1 ectrons qui arrivent emp°®°choasdboute tenc
provenantd® o0Ywngagnent plut!t des ®I esortainsins | 6«

réduits en atomes de cuivre.
Réduction 66 wn ¢ 19 0 o6i
Lesdemir ®acti ons aux ®l ectrodes donndessdus.l i eu
WeEl 06 wNn% ae wn 06 oi
Les ions se d®placent dans |l e pont salin pold
compartiments de la pile.

Dans la demipile T ¢ 9¢:

Réduction du des ions cuivfl) en cuivre donc la concentration des ioris diminue donc
les ionsh @ se déplacent dans le pont salin vers le compartiomrienant le couple
06 7o pourassurer | éRlelasolutomneut rr al
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

Dans la demipiled=  Fla:

Oxydation du Zinc en iodt  donc la concentration des iot® augmente donlkes ions
"Y) se déplacent dans le pont salin vers le compartiment contenant le @upfed epour
assurer | 6®l ectroneutralit® de |l a solution

7. Grandeurs thermodynamique associés

7.1 Formule de NERNST et notion de potentiel normale
Si dans une solution on met le coupbxfRed, si on plonge une électrode inattaquable dans
la solution

Cette électrodeavavoir un potentiel qui NBRST a déterminé par la formule suivante

o o We. D o
: Y8 Va0

Ou: O potentiel en volt (v)

O Potentiel standard en volt (v) du couple
couple

[Ox]et[Red]: concentration de G&mMxydant et de r ®d

OO ®ETO OYQQ

Ox / Red

En pr®sence dbéesp ces dissoutes

Application directerant
m T m pit ' O ©O T 2 aéeo—

En présence de solide

e ToEi GE ¢it w0 © 1 —a £0—
Danslecasul 6une des esp ces est sous forme solid
 Guni t®

En présence de gaz :

Dans |l e cas dobéune esp ce =~ | 6®t at gazeuse av

070 CcO ¢it 0Q 0 0 ; aéQ
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

7.2 Détermination pratique du potentiel

On utilise toujours la méme référence

r O

YO O 4

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

YO O 4

0

o

Potentiels normaux de quelques couples

"oro O
0 700

chp Y

O

pg @

DE0 TO¢

oa foa ©

8. Force des oxydants et @s réducteurs

Plus le potentiel normalu couple élevé t

plus le réducteur est fort.

On peut classer les différents couples sur une méme échélle de

Pl us

Oxydant le plus fort !

| 6oxydant

mauvais
oxydant

Trésh
oxydant

Force des oxydants

e s tfaibfeort pl us
Reducteurle plus fort
Oxydant Rég'mge_ur E% (V)
e | €k ) -3,04
K = -2,92
Ba® Ba -2,9
NiZ* Ni -0,257
sn¥ sn -0,14
Ph? Pb -0,13
H;0~ Hz g 0
02 H20 1,23
Cr0.% cr3+ 1,33
Cl2 aq) cl 1,39
PbO; Ph% 145
MnO4 Mn2 151
Au3t Au 1,52
MnOy MnO5 1,69
KIS 21
e F 2,87

2L Wiseur

e

SIN2PNP2AS3p 23210 4

I(OFTO /R0 pbOAO pacdr
O pﬁu @ «an o m»
php yb «les’O dépende dy G
plus | 6oxydant et

fort

r ®ducteur

eshon
régducteur

mauvais
réducteur
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

9. Prévision des réactions

Un oxydant réagit avec unréducteursbled e | 6 oxydant est plus gran
réducteur, on peuwppliquera régle de gammao » d
E
0 YQO'YO 0O Ox1 5ed1
Ox2 4+ Red?2

a. Réactionsparticulieres :

Dans certains cas dounrmamg hioll yd £t pierust a ®lag i d
de «Dismutationé ¢ 6 e s t daldans leszaupled a @ F0af6 a O

Remarques sur les réactionfRédox»

En générale ce sont des réactions lentes
Les réactions peuvent étre accélérée par

0 L6®I ®vation de temp®ratur e
0O Le d®pl acement de | 6®quilibre (selon | e p
U Utilisation des catalyseurs

10. Etude quantitative des réactions

Plus |l a diff®rence de potentiel entre | 60Xy
guantitative
Myoo pu . yo 2iig

11.Détermination des potettiels

Suivant la nature de milieu, on applique la formule correspondante

111Cas dodéun oxydant
Le potentiel est indéfini

11 2 Cas doéun oxydant ou débun r®ducteur du m°
On applique directement la formule de NERNST

[ 8 . .
WO ETO QYQQ 0O 0 —4é—u—
Si 0 wé 6'YQQRolidew P

Cas de gazon utilise la pression partiellé i 6 &

1. 3 Cas doéun oxydant et un r®ducteur de coup
Pour que | e midadireluw en présencesd¥ @ hiduxeéquilibres sant
établs.
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

A

Ox1 —+ Red En ETE 1 Q

Ox2 1 Red ¢ &t 1 Q

Le potentiel E est un potentiel commun qui peut étre écrit soit a padouile 1 ou couple 2
Couple1 0 O 2gé29— &0 &0 Tingéo—
Couple2 0 O 2gé29— &0 £0 1fngéo—

En additionnant on a

¢ &€ 0 ¢0 ¢0O mhmgé L0 V0
Yo va
_tC tUC e ., G Go
@ s : s U e
€ € € &€ Yo 'y

11.4 Casou les quantités sont équivalent

On détermine le rappott————

Laréactionesbw ¢ YQ O (o ¢ 'YQ
0o 0 E0 E0
g - E- a¢godo €60

8
3 p

Si les concatrations de Ox et Red sont équivalents on aura
et ¢C
£ ¢

O
Si non il faut calculer le rapportt————

12 5 Cas dobu
On consid r

(1)6 €t 6 (B)estunréducteur
(206 &7t 0 (B)estunoxydant

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

0O 0 2aé0 :0 &0 Ti@éQ

0O 2@ £0 :O0 T iR
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

En additionnant on a
e . .., 0
€ € O €0 ¢0 mm@ 5—69

Détermination du rapport—

A
£E0 €0t ¢ € 0
A —+, B
E- ¢&- a o6
JWANY
o ég- . | |
ép- | [
o £C EC 1ﬁ¢dg4iNﬂAAA@@"m®©|O
E € & 111 AMA AAGOIAT ©
Sig £
g &TC
O 2
¢

116Cas doéun syst me gl obal

Le syst me global est | e passadegrémaximalegr ® do
directemat «passage de A a C directement

0O u '8 Et O u '8 donc le systeme global U '8
Connaissant les potentiels normaux A/B et B/C on peut déteriQiper

©n 114 € € F] Y r (39

076 O O, —ae=Q

” 114 € € F] bl 14 (1)

676 O O, —0ae4

LAl 114 € € F] Y 14 (3 I:I ) 14 "
076 O 0Oy a e« ae—=»
0y —— Donc 0O

11. 7 M®l ange dbéoxydants et des r®ducteurs

Il faut voir soé6il y a une r®action on revien

V  Pour plusieurs oxydants le plus fort fixe le potentiel
V Pour plusieurs réducteurs le plus fort fixe le potentiel

12. Utilisation desréactions oxydoréductions dans le titrage
AunréducteuY @ on aj out 8w |05 gxy d@ nyt
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

On ajoute une concentrationcwou 6 est la concentration initiale #¢Q@ etwc 6 e s t

rapport entre le titrant &t Q@

No s NAGQO 1T we O

WE E OQE OVEGANRE &

Exemple
Soit le titra@k m@uparéQsol ution de
6Q 16Q 0 pix
m T O Tix W
A
0Q 6Q
M 60Q © "M 06Q
oD
@ "™ 0Q ° "M 0Q Nature de Ow
milieu
0 |1 - - - Réducteur NE 'QQQQE Q
] ] ] seul
<limpp o - TipG mpo |0 YQDe | . g, | A
méme coupldg © O —F—a&e=g
g €9
o iy p TP ¢
& P ®
=1 - - 0,1 01 |0 dYQRas | X @ plx T oft T
duméme C
couple )
>1 - 0,1(x1) 0,1 0,10 gYQDe | . e, , 0Q
méme couple © ©O s 0 E-8
ple 3 00
. Tim Q
0 pixm S ¢ 2L
Ow
plt T

X=1
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CHAPITRE03 « OXYDO-REDUCTION »

Formules de détermination des potentiels

Solution

Formule du potentiel
aqueuse

Observations

Oxydants ou
réducteurs Potentiel indéfini
seuls

WO ®ETO OYQQ
Oxydant et
réducteur

du méme
couple

Léacti vi
phase solide est

®gal e

Pour les gaz peu
solubles, on prend
la pressiorpartielle

expriméeen bars

réducteur de
couples A quantités equivalentes

_G
,.

Ampholyte

Sie¢ ¢

Systeme _

global
Mélange Apr s doé®ventuel | esdescds
d @xydantset précédents.
dereducteurs Les plus forts fixent le potentiel

Voir so

réactions

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 solvaaune température donnée. La plupart des composeés ioniques

sont des électrolytes fortsiais ils ne sont pas solubles au méme degré : certains sont
totalement solubles tandisqded aut res ne | e. sont que

Une fois que
atteint, cette deiére devient saturée. La concentration de la solution saturée reptasente
solubilité du soluté. La solubilit¢ & wodbians | 6 eau

l 6®quilibre

"0 0. Par contre, une solution contenant moins de soluté et qui pentaétrienueen
équilibre est insaturée. A 20 °C, une solution de 240, ¢ 3180 g de'Q U estinsaturée,
tout comme celle qui ne contient que 32 ¢ @ @180 g de'C 0.

2. La solubilité des composés ioniques usuelsddnd® eau ~ 25 AC
D6 une Mhéaaleemmiliguaqueux, on peut distingc@mment un composé donné se

comportera dans un milieu aquesont résumeés dans le tableau suivant

Tableaul solubilité des composeés ioniques usuels

| ®g
dynami que

20 O3Cgdes t

Composés solubles

Exceptions

Les composés des métaux alcalins

0GR ¢ FO RAYs, i et
déammoOC um

de |

Les nitrates 00 les acétates

0006 (0 leshydrogénocarbonates

"'Oc0 etles chlorate 6 0

Les halogénure 6G b1 G

Les halogénures ¢ 8¢ RCC: MG

Composés insolubles

Exceptions

Les carbonate 60  lesphosphates
etles

00  leschromates 6i 0
sulfures ™\

Les composés contenant des ions de

métauxa | ¢ al i nmammaomitim. Led i

sulfures de métauxlcalins et alcalino
terreux sont solubles.

Les hydroxyde: 0'C

Les composeés contenant des ions de

métauxa |l cal i ndw et | 6

3. Influence de température et eprésentation graphique

Un graphique de Isolubilité en fonction de la température est appelé une courbe de
solubilité. La figure suivante montre les courbes de solubilité de plusieurs composés

oni ques dans

Oeau

: l 6Guni t® utili s

®e
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CHAPITRE 4« SOLUBILITE »

200 —
/,.,-A__SZSQ KNo/ /
. 180 |—— / E
3 a0
= 160 /
£ 140 / //
=) P
g 120 il e
E L= / — f;:(No,),
2 100 |— A= 2
$ s0 =
g ___,ff”Z ,K_’lgl-cb—f——:f'"
& g0b—=—"2 _—1_ NH/(CI
‘0 P =
2 _F/ _—1 NaCl
8 N - leb = KCl :;_; — |
= "'“B:l(n'OJ ) _’_,_,_'—f___,_,_.-—?! KC*GJ
i

20 30 40 50 60 70 80 90 100
Température (°C)

Figure9LO0i nfl uence de | a temp®rature s

4. Le produit de solubilité L wm ¥

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

est le produit des concentrations en moles par itreé fi)) des ions qui participent a un

équilibre de solubilité, chacune étant élevée a une puissanceggalefficient
stichiom®trique de cet ion dans | 6®quati on
constant e ndévéng deilatampératire.

00 t WO (Ao Oni O 0
Exemple

b P+ @ OR 00 OAf ORI M 00
Oi0O0O i £ 61 N o0 wn oni Oi 00

Exemplede calcul:

€ 20 AC, wune solution aqueuse sabdQdW®e de ca
par litre de solution. Calculez la valeurad) 8de6™ Q60 a 20 °C.

0'Q00 t ¢0Q R oL Wn
Nous voyons q@@® etll mogtdega) 2n solatibn pouel mol de'Q60
dissous, ce qui donne les facteurs de conversion dans les relations suivantes.
o "MBQO0 pAQ®D "BO pa € V'G "BO Ca € DOBQ

0% 5 p TGN B BG XWOQB BO  pa £ BB BO
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0°C, Cﬁ)’ ¢ pu a €T
0 Q@ "MB QB0 P BQEH pa & NS0 pa & DO
D p MmO "B ¢ xWAQB B pd £ OO B

60

60 pib ¢ p ‘& €T
Nouspouvas al or s ®c r i0md&edlQOkE etsubsitaes lesovaleurd des
concentrations des ions 7 | 6®quilibre.

VAT 8Q 60 cweg pmm pipe pm @RTT P

5. La relation entre L ==&t solubilité

Le terme ¢ produit de solubilbh@&lasolubiliedi que
déun solut® i1 onique.

€ | 0instar des autres calculs do®quilibre,
deux applications principales : soitl@d er mi nat i onv i dpartiree val eur d
donn®es exp®rimentales, soit | e calcul des
0 1 ést connue.

Exemple

Apartirdelavaleurdé nddu sul fate doéargent, calculez s
OQY i+ ¢cOQ ®wnR Y R VNI pt pm Ucué

LoO®quation montd®EY q use dissositj il seformeollmoldé et 2
mol de 6"Q dans la solution. Soit s le nombre de moled2™) dissouspar litre de

solution;lesconcentrati ons des ions sb6expriment al
) i 0Q i
Ces concentrations doivgint satisfaire ° | 0e¢€
VAT Y 6Q + ph pm ¢ i T

ht Tl . - .
i % ov pmt i oh pm pw pm aéMM

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 a la puissance égisealant
coefficient stichiom®trique. Alors, dans | e
0"Q etdd ,ag uwo :

0 6Q o6a

L6éindice O indigqgue quoéil sbagit de concentr
égales aux concentratien © | 6 ®q ui | i br e .entrenetumednat i ons po
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Si0 onRE 6Q o6a plp pm Solution insatur®e : il
précipitation

Sib oni 6Q o6a plp pm Solution satur®e : il nod,
précipitation (on est a la limite dedalubilité)

Sib oni 6°Q oa plp p 1 Solution sursaturée : il y aura précipitation
ded QG éu s q u 6 ~ predait iogique soit égalghp p T

7. Lé6effet dbéion commun sur | es ®quilibre

La solubilit® doéufiteecpmpob® pe®sehRaeedadi i o
exemple, on peut ajouter du sulfate de sodium,™) (sel soluble), a une solution
saturée de sulfatt 6 ar g@Mt(,sel peu sol ubl e) .usufaeide n s ul
sodium

0™ | 1w wn "W ®n
LéaugmentYatperuhd d@®qui | i bre de solubilit® du
0QY i t ¢0Q wn Y N

La perturbation est réduite au minimum par le déplacemdnt@&® qui | i bre vers |
Pour établir un nouvel équilibre, plusieurs phénoméegwroduisent :

A6 Q™Y i précipite.
A est inf®rieure "~ sa valeur dans | 6®quilib
AY est sup®rieure °~ sa valeur dans | 6®qui l
L 6 a c cmentides™ e varendre le produit ionique supérieur au produit de solubilité :
0 6Q Y Oni
Léajout débun i on @o®goinmun)rséseléerdonc mhraunes | a s ol
diminution de la solubilité du composé ioniqui€™ en soltion.

= ~—~ Et on peut r®sumer | 6effet
= : 20,2 . . . .

E : 4 ®qui l i bre de solubilit® part
2 : La solubilit® dédun compos®
]

abaissée quand on ajoudtéa solution un second
soluté qui fournit un ion commun.

I Temps

Figure 10 Addition de sulfate de sodium a un mélang
l 6®quilibre
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8. Influence du == de la solutionsur la solubilite

lepH peut faire varier | a solubilit® dbéun gi
cas de | 6hydroxyde de magn®si um

D'QWO i t0Q ¢v0

Quand on ajoute des iofsO lefy @ ugment e, et | 6®quilibre se
(cdest &etcod@® @m @©@ommun, en accord avec | e
rend leb "Q0 'O moins soluble. Par contre, quand on ajoute des@ais ler) O

di mi nue, et lacé @itedols vershardmitesce quikc@rpspond a une

augmentation de la solubilité du"Q0 "O . On peut donc parvenir ainsi a dissoudre des

bases ou des acides normalement insolubles en ajustant correctein@ltds bases

insolubles ont tendancesa dissoudre en milieu acide, et les acides insolubles ont tendance

a sedissoudre emilieu basique.

Voici, de maniére quantitative, comment le pfiue sur la solubilité di "Q0 O . On
calcule doéabord |l e pPpHXY®Oéiune solution satur G

v 0Q 0O plt pmm GéX

OnRi i ¢ci +onitTi + pw pm T

i o pm +i ph pmm aém

On a donc, ~ |1 6®quilibre

00 ¢ ph pmaéXmt nOO T Ta pm ohut N0 prt

olv v Donc nOo ptiu

Dans un milieu ol 1§ "@st inférieur & ft yla solubilité da&) "Q) 'O augmente. Un pH
plus bas veut dire quéO U0 augmente, donc qué O diminue, comme on peut le
pr®dire do&pr 0O Enconséquence® 'Q augmente pourtablir un

nouvel ®tat dé®quilibre, ce quiOnpeotr r espond
r®sumer ainsi |l e ph®nom ne de |l a dissolutio
00

DQWO i t+t0Q &R 0’0 &N
¢O0 @n c¢0'0 wnt 10O a

Equation globale® Q) © i ¢O0 ®At 0°Q &R TOU &

Si le pH du milieu était supérieur a 10,4%,0 serait plus grande, et la solubilité de
DQWOdi mi nuerffaitt dpat 6660 c o mmun

LepHiflueaussisurlaol ubi |l it ® de sels constitu®s dou
| 6®quil i bre @@®esol ubilit® pour
O0dDi t 6w wn ¢O wn oni 6 O
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En milieu acide, la forte concentration @0 vafaireensrt e de d®pl acer |
suivant de la gauche vers la droit®©0 @ O @Rt 'OQdy OO0 a

Quand 'O diminue, 6 doitaugmentepour ®t abl ir un nouvel ®
qui fait augmenter la quantité ded® dissoute. On peut résumer ainsi le phénomeéne de
di ssol ut ifleence duf "Gui la soluldlité dw GO :

0Wi ¢+ 60 wn ¢O &N
¢OU0 N ¢O wnRt ¢OGwn ¢O0L a

Equation globale 6630 i ¢O0 @Rt ¢OQR 60 ®R TOU &
lenMb6a pfas dade |l a solubilit® des sels dont

9. Influence de la complexation

On peut d&nir un ion complexe comme un ion contenant un cation métallique ceataal |
un ou a plusieurs ions ou molécul@gpelés ligands Espéce (atome, molécule, anion)

liteauc ati on centr al m®t all ique doéun i on compl
En r®sum®, danscodmplfexenatilodmatddme nm®t al | i qu
Lewis, acceptedesdbud et s d@ra®®énantdesligands, qui sont des bases de

Lewis. Les | igands esbontunié @atdeshasons @vatehtdsdegq ue c e

coordinence.
Les métaux de transition ont particulierement tendance a former deoioptexes.
Le sulfate de cuivreO06 60Y se di ssout dans | d6eau pour fo

Ce sont les ions cuivréO"@ydratés qui sont responsables de cette couleur ; beaucoup
doautr e 9wy par exemple) samitnc ol ores. Lbéajout de qu
solution dbéammoni ac ocoOYpe mtvro®eus e’ |wan & osrardau tii
pr®ci pit® bl eu cl| dA0@6 dogOywd rocdw Pde de cui vr e

Oulesion®¥™O sont fournis mmaomilaad .s &lé6utli oyn ad@a out
00, le précipité bleu se dissout a nouveau pour former une solution bleu foncé : la
coul eur est due, cette fODEQ ~ Il a formation

6 00 O i 100 Rt 6 600 wn ¢00 wn
Lafor mat i on de 0l66"0 o naugmentepidnelx selubilité de60 O

La constante de formatian "Qaussi appelée constante de stabilité ou constante de

compl exation) exprime | a tendance déun i on
particulier;, cette constante est | a constante do®«¢
complexe.

Pluslavaleurdev @ st grande, plus .1 6ion complexe es"
On peut exprimerodbd formation de | 6i on

66 wn 1O wnt 6600

a7



CHAPITRE 4« SOLUBILITE »

Pourlaquelle la constante de formation est :

5 "0 0 600
oo uv0O
DQ U pT
Dans ce cas, latréesgrandevaleubd® r adui t | a grande stabilit«
solution et explique |l a ti0O0s faible concent
Exenple

Par addition doune base@e fbrstse Hansmwmuheusoldad
s e

précipité ded @0 'O q u i
le complexed o 'O

1. Calculer les constantes des réactismsantes :
oa ob’0 t o O oo O DOt 0O

Ondonneb o a O p T DQpm

redi ssous dans0Qu enfamant s

doi

2. Quellessontlesvaleursge@ e d®but et de yn @® pr ®cip

d 0 usol@ioncontenant initialemer ™ & € 7
3. En déduire le domaine de prédominance desaonsetd o0 O ainsi qude
domaine dobéexi sot@®®ce du pr®ci pit®

Réponse
Calcul des constantes des réactions :

Réaction de précipitatiodad o000 &+ 6 &0 O é .0

p
—, P T
0ni
Réaction de Complexatiard a) "O o0t 0 0€é .
OWOt 06 o0 0eéeéeéuni

oa 1Ot oW 0O0éé.unN

Equation globale : 60 0+ 640

Réactionquasi ot al e dans | e sens direct codest
O LvRiLvQpm

no du début de précipitation :

Le début du précipité b 0 1) i
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C e ma s 01 i
oni oa VO + V0O
(oo}
00 clpu pm GéEt /O v o
no du yn de pr®cipitation
La disparition du précipité $i 0
0 t 00 — pmaéemm
Il en résulte qug©O W

Domai nes de pr®dominance et dobéexi stence

T

Iy

|
kgL fi
Fa:! | LT 2

I X .

= AP
t i

it

_Eé:ll_-_ll___
:’,G Nl RN

Doncla solubilité augmente avec la complexation
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CHAPITRE 05 ;
LES COMPLEXES




1. Définitions

On appelle Acomplexeo |l e compos® form® par
molécules ou des ions susceptibles de fournir un doublet électronique au cation ; ces donneurs
dedoublet sont appeldgands.

Les cations formant des complexes sont souvent des métaux de transition, c'est & dire des
éléments possédant des électrons décrits par des orbitales de type « d »,

Par exempl® &6 00 h0 detc...., ou des éidents situés juste apreés les éléments de
transition dans la classification périodique des éléments cammigHo detc...

Les ligands:

Les ligands sont de différents types ; parmi les plus courants on trouve des molécules comme
I'eau© 0 oul'ammoniad) "O ou des anions comme les chlorudés , les cyanures(
les hydroxyde® 'O et bien d'autres.

Certains ligands peuvent fournir plusieurs doublets électroniques : il s'agit alors de molécules
assez volumineuses qui possedent biempk&ieurs doublets électroniques non liants : il faut
gue 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 tentaculeun ligand de ce type est appedéydentate

On parle dévidentatepour deux doublet$étradentatgpour quatrehexadentat@our six.
Parmi legpolydentateses plus courants citons :

U L'éthylene diaminehidentate(les atomes d'azote porteurs ddaublet sont
représentés en rouge) e o

R 4
N-CH,-CH;-
: 0l H

U L'éthylene diamine tétracétique (EDTA) qui est un ion portant quatre charges
négativeshexadentate (les six doublets intervenant dans une liaison avec le cation ont été
représentés en rouge sur le schénmessas ; ils proviennent de 4 atomes d'oxygene et de 2
atomes d'azote également représentés en rouge). Cet ion est symbolisé frequemment par le

symbole® . O O
11 11
j0-C - CH, CH; - C-0
N-CH,-CH,-

i0-C- CHo Hz-?l—[)'l

2. Structure géométrique des complexes

Elle dépend du nombre de doublets qui vont entourer l'ioalligée. 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 cicontre représente la structure d'un ion complexe du ci@&eec le ligand) 'O .
Sa formule chimique et 60 @ 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.

HiN

Un exemple plus complexe correspond a une complexation par I'ERT#gure cicontre
représente la structure d'un ion complexe du calcium dwa@bentatéy . Saformule
chimique est @ et sa structure est octaédrique.

Les atomes donneurs de doublets sont représentés en rouge et les traits fins verts matérialisent
la structure géomeétrique du complexe (octaédre) ; ce ne sont pas des liaisons.

O

D'unefagon générale, la formation d'un complexe a partir d'un catioet de n
ligand0d s'écrira: )

o) €0 + 60°°°
On écrira par exemple :
M o t 'O 0

3. Nomenclaturedescomplexes

3.1Monodentate
Lesligandssontdesanionsou desmoléculesavecundoublelibre g u 6éfoutnissentil 6 a tcentraé

Ligands| oa Oi O (O] 00 00 00 00 00
Nom
donné

chloro | bromo| fluoro | iodo | cyano| hydroxo| amido| ammino| carbonyl
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3.2Bidentate,polydentate
Leligandsefixe al 6 a tcentragepardeuxpositions(ou plussi polydentatg
commecarbonatoet oxalato
| 0 iéthylenediaminetetracétiqud®w  esthexadentatenaisil peutjouerle role deligand
penta 'Qb ,tetra O®

Lescomplexedormésavecdesligandspolydentatesontappeléshélates.
Le nomdu complexesera:

Pour unanion:

lon + préfixenumérateur nomdesligands+ nomdu métal+ suffixe « ate» + nombre
d'oxydationdu métal.

Exemple
0 O ion hexafluoronickelatdV
'O 0 lonhexacyanoferratél

Pour un cationou unemoléculeneutre:

lon + préfixenumérateurnomdesligands+ nombred'oxydationdu métal
Exemple
0 600  lontetraamminocuivrél
S'il y aplusieurdigandsde naturedifférente:
00 &0 lon pentaamminochloroplating/
Sile complexeestunemoléculeneutreon n'utilise pasle mot « ion »

'O 0 pentacarbonyfer

4. Formation descomplexes

41Constante de formation et de dissociation
Un complexeestdéfini commeun accepteude particuleou donneurde ligand(s)

Q£ AN P QN OMBI 0 VOO & & & QoD Q& Q'QE Q

OO0 QEERQQNE Q
WEANAQRQ

U Estla constang dedissociatiorety estla constane deformationv  pf0

no I ToC 1 TuC

Plusnu estgrandplusle complexeeststable
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D 6 a dacanan peutdire lorsquela constantal 6 ® g ul  lestébevéela constantale
dissociatiorh ed faible, le complexeestpeudissocié Ondit alorsquele complexeest
stable.

4.2 Equilibres successifgle complexation
Constantes de dissociation successives ou partielles

Léaddition doéun agent compl exanstsériesder un
complexes caractérisés par leur constantes successive

0Qb + '0Q  0i nu uim
‘0Qb ¢+ 'OQ6 6 nu yio
‘0Qb t 006 6i nu cht
0Qb t 006 ol no plo

0o t '0Q  106i
0 Esti a constante de formation gl obal e

0 h 88 Sontles constantes de formation ou de stabilité successipartielles.

Domaine de prépondéranc@ de prédominance

"0"Q6 "0Q6 '0Qb 0Q6  0Q
plo  ch Yo o

Dbune fa-on g®n®r al e
L6i on ma@t sellid sucgessevement a un nombre croissant de ligands
00 ¢ 0 €0
5. Déplacement de omplexe

Le complexe dgu le plus élevé déplace les autres complexes.

Exemple

Dans une solutioriC p 1m0 onverse"Y® Tip O 8Le complexe rouge
"0QY6 O Mo qu se forme. Sachant que cette coloration est visible si
"0QYS 0 prmh.

Co mb i e n"O ddit-bDnoajowger pour faire disparaitre la coloration ro@ge

Sachant queO® MU vkt
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