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COURS D’ATOMISTIOUE
CHAPITRE I : STRUCTURE DE 1L’ ATOME
I. INTRODUCTION

La matiére peut étre décrite a deux niveaux :

v macroscopique qui concerne la partie observable et mesurable a notre échelle (Ensemble
de molécules, d’atomes ou d’ions).
v microscopique qui concerne les particules réelles (molécule, atome ou ion).
Il existe a I’heure actuelle 116 atomes ou éléments dont 92 sont naturels et les atomes restant
sont artificiels ¢’est-a-dire crée par ’homme.
Chaque atome est désigné par son nom et son symbole.
Chlore : Cl

Les atomes différent par leurs structures et leurs masses, et sont eux méme fragmentés en petites

Exemple : Oxygene : O
particules : les électrons, les protons et les neutrons.

L’atome et la molécule sont donc des particules de tres petites dimensions, leurs masses sont
de I’ordre de 102* g 4 102’ g. Ces chiffres ne sont pas pratiques, on utilise la notion de mole.
Une mole correspond a la quantité de matiére contenue dans 6,02 x102 particules (atome ou
molécule). N= 6,02 x10? est le nombre d’Avogadro qui a été déterminé expérimentalement.

II. LES CONSTITUANTS DE L’ATOME.

D’apres DALTON la matiere n’a pas une structure continue, elle est formée par un ensemble
de particules « indivisibles ».
La matiére est formée de molécules qui sont constitué des atomes. L’atome contient

essentiellement des électrons, des protons, et des neutrons.

élément charge (C) masse (Kg)
électron -1,6 1010 9,11 103
proton 1,6 10° 1,672 107
neutron 0 1,6747 107

N.B.

- La masse du proton est 1836 fois supérieure a celle de I’¢électron.

- Les protons et les neutrons sont appelés « les nucléons ».

L'atome est un ensemble électriquement neutre comportant un noyau (protons + neutrons), ou
est centrée pratiquement toute sa masse, autour duquel se trouvent des électrons.

1. LES CARACTERISTIQUE DE L’ATOME.

5. Représentation




A chaque élément chimique, on a associé un symbole. II s’écrit toujours avec une majuscule,

éventuellement suivie d’une minuscule.
A
7X
X est le symbole de I’élément.
Z est appelé numéro atomique ou nombre de charge, il désigne le nombre de protons (c’est aussi
le nombre d’électrons pour un atome neutre).

A est appelé nombre de masse, il désigne le nombre de nucléons (protons + neutrons).

Si N représente le nombre de neutrons, on aura la relation: A=Z+N.

Exemple
26 protons 26 protons 26 protons
58Fe+30 neutrons  38Fe?*4 30 neutrons  3¢Fe3*4 30 neutrons
26 électrons 24 électrons 23 électrons

6. Les isotopes
On appelle isotopes d’un élément donné, des atomes ayant le méme nombre de protons

(méme
Z) mais un nombre de neutrons différent (A différent). Les isotopes ne différent alors que par
la composition des noyaux.
Exemple
1H (99,7%) 2H (0,3%) 3H (traces)
120.099%) 13C(1%) %C (traces)

7. Mole et masse molaire

Une mole correspond a la quantité de matiere contenue dans 6.02 10 23 particules
élémentaires.

A T’état naturel, les éléments sont le plus souvent des mélanges d’isotopes dont les
pourcentages restent constants.

La masse molaire d’un atome est la masse d’une mole d’atomes. Elle correspond a la
moyenne des masses des isotopes pondérés par leurs pourcentages.

Exemple :

Le Bore existe sous forme de deux isotopes °B et !B avec les proportions respectives de
19,91 % et 80,09 %. La masse molaire donnée dans les tables est 10,83 g. Cette
valeur est la moyenne des masses molaires des deux isotopes. Les masses d’une mole

d’atomes de ces isotopes sont respectivement 10,0129 g et 11,0093 g.




M(B)=10,129 x =2 + 11,0093 x 22 = 10,83 g
100 100

8. L’unité de masse atomique u.m.a.

Le Kg est mal adaptée pour les dimensions de 1’atome. On prend donc une unité particuliére,
appelée unité de masse atomique noté u.m.a.
L’u.m.a est par définition le 1/12 de la masse d’un atome de 1’isotope 12 du carbone.

Par définition une masse de 12 g de carbone renferme N atomes, donc
il 12 1

luma=12"% "9 OrN=6,0210% donc 1u.m.a=1,660410%g.
Exemple :

Masse du proton = 1,6724 10%* g = 1,0072 u.m.a.

Masse du neutron = 1,6747 102 g = 1,0087 u.m.a.




CHAPITRE II: MODELES CLASSIQUES DE L’ATOME

I. MODELE DE RUTHERFORD

Ce modele est bas¢ sur I’existence du noyau dans lequel est pratiquement concentrée toute la

masse de I’atome est autour du quel gravitent des électrons.

F a : force d’attraction électrostatique

1 e’
I 4me, Xy
F c : force centrifuge di a la rotation de 1’électron autour
du noyau.
1';,2
F.=mx—

T (mouvement circulaire)
L’équilibre résulte de la compensation de la force
d’attraction Fa par la force centrifuge Fc due a la rotation

de I’¢lectron autour du noyau.

-

1 e’ v°
F =F X— =mx—
a ¢ > 4meg 71t r
D’ou:
1 e’
mv? = —
41t r

L’énergie totale de 1’¢lectron est Et = Ec + Ep

ona-.:
E=‘mwv ——— [ =
c~ 3 C
E,=qV
1 e B
:4 -_— P_-
TL’SO r >
q-=-e
D’ou:
E e 1
= - X—
T 8me, T

Ce modeéle presente les inconvénients suivants :

* L’¢énergie E est fonction de r, donc elle est continue.

il e’
8meg T
1 e?

X —
4Tey 7




* D’apres la théorie électromagnétique, lorsqu’une particule chargée est soumise a une
accélération elle doit rayonner.

* Si la particule rayonne, son énergie doit diminuer et son rayon aussi d’apres 1’expression de
Etpar la suite I’¢lectron devrait tomber sur le noyau.

Il. MODELE DE BOHR

1. Description (cas de [’atome d’hydrogeéne).

Pour lever les contradictions précédentes, Bohr propose quatre hypotheéses :
v Dans I’atome, le noyau est immobile alors que 1’électron de masse m se déplace autour
du noyau selon une orbite circulaire de rayon r.
v’ L’électron ne peut se trouver que sur des orbites privilégiées sans émettre de 1’énergie,
on les appelle « orbites stationnaires ».

v Lorsqu’un électron passe d’un niveau a un autre il émet ou absorbe de 1’énergie :
AE = hv

v Le moment cinétique de 1’électron ne peut prendre que des valeurs entiéres

(quantification du moment cinétique).

h : constante de Planck = 6,626 1034 j.s h
mvr=n._—

n : entier naturel

2. Aspect quantitatif de [’atome de Bohr.

Le systeme est stable par les deux forces Fa et Fc.

. 1 e’
Force dattraction : F,= X =
4‘11'50 r
: v’
Force centrifuge o Fo=mx -
Le systtme esten equilibresi: Fa=Fc
I A , 1 ez
Cest-a-dire : mv? = x— (1)
411'80 r
Energie totale et rayon de ’orbite: ET = EC + EP
1 e? 1
Ona: E, =- — et E.=-myv?
PT 4Ame, 1 <72
D PR S
onc: = - X —
T 8me, T
. . _ L
Onsaitque: mvr=n o
21,2
S n“h
Dou : my? = —— (3)
4°mr




Les relations (1)et (3) donnent :
h2

- .n° @

r =
mme

C’est le rayon de I’orbite ou circule 1’¢électron, il est quantifié.

Si on remplace (4) dans (2) on obtient :

me? 1
i Y
0

L’énergie totale de 1’¢lectron est donc guantifiée.

ET=

* Pour n = 1 (l'état fondamental : l'électron occupe lorbite
de rayon r; et d'énergie E;).
r,=52910"m = 0529 A (1A =10°m)
E, =-21,78.10"9j=-13,6 ev (lev=1,6.101%)
* Pour n =2 (Premiere état excité )
r=4r=2116A et E,= = -34ey
* Pour n=3 (Deuxieme état excité)
r=9r=4761A et E;="2=-15ev

Définition : L’¢lectron volt est I’énergie acquise par un électron accéléré par une d.d.p de 1 volt.

E=-qv=1,602101°X1=1,60210"J=1ev; Donc:1ev=1,602101]

3. Absorption et émission d’énergie.

Un électron ne peut absorber ou libérer de 1’énergie c’est a dire rayonner qu’en passant d’un

niveau (orbite) a un autre.

La quantité d’énergie absorbée ou émise est égale a la différence d’énergie entre les deux

niveaux (relation de Planck) : AE =|Ef-Ei|=hv

Ef : état final ; Ei : état initial ; h : Cste de Planck ; v : fréquence de radiation.

Absorption : lorsqu’un électron passe d’un niveau n (orbite de rayon rn ) a un niveau p (p>n)

supérieure (orbite de rayon rp ) , il absorbe une radiation de fréquence vnp .

Emission : Lorsqu’un électron passe d’un niveau p a un niveau n (p>n), il émet une radiation

de fréquence vpn
III. SPECTRE D’EMISSION DE L’ATOME D’HYDROGENE.




L'énergie émise ou absorbée par un électron est :
AE=|E,-E,| =hv  p>n

me* ,1 1 hC
AE-—zhz(_ —) or hv=7
1 1 1 1
E_U_ zhgc(_'_) E‘RH (F'E)
me4
avec Ry = = Cstede Rydberyg.

8gy *h3C

R, = 109677 cm, cette valeur est en bonne accord avec
lexpérience.

Cette relation permet de calculer les différentes
longueurs donde. En général, on trouve plusieurs séries de
spectre selon ['‘état ou se trouve ['électron.

E A

n=6

R n=5

'_l Pfund
n=4
lBracket
n=3
Paschen
w"'l’ n=2
J' Balmer
Jul* ' n=1
Lyman

Serie de Lyman n=1 et p>1
Série de Balmer n=2 et p>2
Série de Paschen n=3 et p>3
Série de Bracket n=4 et p>4
Série de Pfund n=5 et p>5




CHAPITRE III: MODELE QUANTIQUE DE L’ATOME
|. PROBABILITE ET DENSITE DE PROBABILITE.
En mécanique classique (Théorie de Bohr), I'étude du mouvement d'un électron consiste a
chercher avec précision sa trajectoire. Tandis qu’en mécanique quantique on parle en terme de
: Probabilité de présence de I'électron dans une certaine région de I’espace entourant le noyau.
L’électron est caractérisé par:
- son état énergétique
- sa probabilité de présence a un endroit donné.
Probabilité de présence
On définit la probabilité de présence de I’¢lectron dans 1’¢lément de volume dV autour du point

M par :

dP =y dV

La fonction d'onde W doit satisfaire la condition de normalisation :

La probabilité de trouver 1’¢lectron dans tout I’espace =1

P — .[ espace’vl‘de = 1

On dit que la fonction d'onde est normée.

Ainsi, la notion classique de position est remplacée par la notion de : Densité de probabilité de

présence.
dP 2 iy . .y ,
— = ‘l[/‘ : densité volumique de probabilité de présence
dv ou densite électronique.

I1- ’EQUATION DE SCHRODINGER.

1- Cas général.

Cette équation représente la relation fondamentale de la mécanique quantique, elle s’écrit :
Ho= E@ ou AW=EyY

H : est appelé operateur Hamiltonien du systéme.

@ ou Y: fonction d'onde, fonction propre du H

E : énergie totale de l'électron, valeur propre de H
Résoudre l'equation de Schrédinger consiste a
deétermine les fonctions Y.




1. LES NOMBRES QUANTIQUES.

1. Le nombre quantigue principal n.

n est un entiers positif (n >1) . Il définit I’énergie de I’atome :

4
E =. "¢ i:-13,6$ (ev)

n 8co2h? M2

n donne une idée du volume de I’espace dans lequel I’électron se meut. Ce volume est d’autant

plus grand que n est grand. I définit donc la couche ou I’¢lectron se déplace.

Niveau de couche

2- Le nombre quantique secondaire ou azimutal | :

| est le nombre quantique secondaire ou azimutal, il prend toutes les valeurs comprises entre 0
etn-1. 0<I1<n-1.

| définit la notion de sous couche et détermine la géométrie des orbitales atomiques.

A chaque valeur de 1, on lui fait correspondre une fonction d’onde que ’on désigne par une

lettre.

Orbitale atomique

3- Le nombre quantique magnétigue m.

m est le nombre magnétique, il définit la case quantique. m prend toutes les valeurs comprises

entre —| et +l. -1<m <1 Ilya2l+1 valeurs de m, donc 2I+1 orbitales.

Chaque orbitale atomique est donc caractérisée par une combinaison des trois nombres
guantiques n, I et m.

4. Le nombre guantique de spin

Pour décrire totalement I’électron d’un atome, il faut lui attribuer un quatriéme nombre
quantique (noté s) lié a la rotation autour de lui-méme. Ce nombre ne peut prendre que deux
valeurs +1/2.

I11. LES ORBITALES ATOMIQUES : O.A.

Une fonction d’onde dépend des nombres quantiques n, I, m, elle est notée  n, I, m.

La fonction y n, 1, m, solution de 1’équation de Schrédinger, permet de calculer la probabilité
de présence de 1’électron dans un certain volume a la distance r du noyau.

P2 | m mesure la densité électronique dans un volume donné de 1’espace. La forme de cette

région de 1’espace décrite par I’¢lectron est appelée : orbitale atomique.




Exemple : Les expressions analytiques de quelques fonctions,
dans le cas des hydrogénoides.

couche 0. A.

K 1s, Y190 OU Y,

L 25, ()90 OU P,

2,1'37, d“)!‘(} ou l‘b?p;
2p,, Wy15 0U Yy,
2p, Yy 0u Yy,

3s, Y3po 0U Y3,
3p, Wsgp0U iib_sp;
3p, Y3110 Y3,
3p, 30U s,
3dxy
3dxz
3dyz
3dx?-y?
3dz?

W W WwWWwWWwWwwwww NN |IR]S
i - . 1 r L 1

N NNNNRERPRRPRPO(FRPFPRRFR,O|O

N LR OoOLrRrPOoO|l L, OoO|O|3

1. Description de [ orbitale « s »

La condition I=0 implique m=0, Ces fonctions d’onde s’écrivent : yn, 0,0 OU Yns
Pour les orbitales s, la densité de probabilité de présence y 2 de 1’¢lectron a la surface d’une
sphére de rayon r est la méme dans toutes les directions de 1’espace, mais elle varie avec r.

L’orbitale est dite de symétrie sphérique.

Orbitale "1s"

2. Description des orbitales « p »

Les orbitales p (I=1) peuvent étre représentées par deux lobes a peu pres spheriques,
accolés, ayant pour axes de symétrie les axes X, y et z du triedre de référence.

On les appelle donc « npx», « npy» et « np z».




z Z Z
4 4
o
| x
lp, 2p, 2p,

. &

'

m,=0 m=+1

Remarque : le signe + ou — indiqué dans chaque lobe est le signe de .
Plan nodal : Les orbitales p possédent un "plan nodal”, dans lequel la probabilité de trouver
I'électron est nulle.
2. Description des orbitales « d »
1=2—>m=-2,-1,0,1,2(n=3)

Orbitales d, fonctions angulaires Y (0, ¢)

4
4 y
X
dy, Ay 2 2 =
- dx -¥ dz-

Fig. 33 : représentation des fonctions angulaires des orbitales d

dl.'(

CHAPITRE IV: LES ATOMES POLYELECTRONIQUES
I. CONFIGURATIONS ELECTRONIQUE DES ATOMES.




La configuration ¢électronique d’un atome est la répartition de Z électrons de 1’atome dans un
¢tat fondamental sur les orbitales atomiques. L’atome est constitué de plusieurs niveaux
énergétiques définies par les nombres quantiques n,I, m. Chaque orbitale atomique est
représentée par une case quantique, elle peut alors contenir :

0 ¢lectron : c’est une lacune électronique.

1 électron : c’est un électron célibataire.

2 ¢électrons : c’est un doublet (ou paire).

Une orbitale est définie par les trois nombres n, I et m. Il est commode de représenter les

orbitales a I’aide des cases quantiques.

ns [

np [ []

nd [T 1 T11]
nf LT TTTTT]

Dans chaque sous couche définie par la valeur de 1, le nombre d’orbitale est égal au nombre de

valeurs possible de m.

=0, m=0 — 1 orbitale s

=1, m=-1,01 - 3 orbitales p
(=2, m=-2-1,0 1,2 - 5 orbitales d
=3, m=-3 -2 -1,0 1,2 3 - 7 orbitales f

Le remplissage des orbitales atomiques s’effectue a I’aide des quatre regles générales.
3. Principe d’exclusion de PAULL

Dans un atome, deux électrons ne peuvent pas avoir leurs quatre nombres quantiques

identiques. Si deux ¢lectrons d’un atome occupent la méme orbitale (méme valeur de n,

I, et m), ils différent forcement par le nombre quantique de spin.

Exemple :
2s’ ED Ie- celibataire

252 |T__| 2e- appariés (T5=% i s:-%)

(1)2)
(1) n=2 [ = m =0 s=%
2 n=2 (=0 m=20 s=—§




Pour une couche n, le nombre de cases est n?> et le nombre d’électrons est 2n%. Une case
quantique ne peut contenir au maximum que deux électrons de spins opposes.
4. Principe de stabilité. Régle de KLECHOVSKI.

e Les ¢lectrons occupent les orbitales atomiques les plus stables c’est a dire celles de plus
basse énergie.

e [’ordre des énergies croissantes est I’ordre des valeurs croissantes de la somme (n+]).

e Si deux sous couches correspondent a la méme valeur de (n+l), la sous couche avec la
plus petite valeur de n a I’énergie la plus basse.

e Les orbitales d’une méme sous couche ont la méme énergie.

Régle de Klechkowski
(représentation mnémotechnique)

/ On écrit les diverses couches et sous-couches
dans un tableau, chaque ligne correspondant a
2 2 une valeurde n.
4 Le remplissage se fait selon les diagonales.
s 5
6
7 7d

=

—

5918
61 6g
7f 79

-, SR~ e - A - - N

Le nombre placé en exposant est le nombre maximal
d'électrons que peut contenir l|la sous-couche
comespondante : soit2. (21+1)=4 |+ 2

3. Regle de HUND.

Les ¢lectrons se placent d’abords a raison de un par case, et ne s’apparient en doublet que s’ils

sont plus nombreux que les cases. Les électrons célibataires doivent étre maximal dans
une méme sous couche.

Exemple : 2p®

LECNES Ty ¢

Correcte Faux




Exemples et exceptions
Li Z=3 1s°2s!
F Z=9 1s?2s°2p°
K  Z=19 1s?2s? 2p® 3s? 3pb 4s!
Sb  Z=51 1s? 2s? 2pb 3s2 3pb 3d'%4s? 4p° 4d'0 552 5p3

Il existe des exceptions ou ces regles ne sont pas respectées, en raison essentiellement du

voisinage en énergie des niveaux 4s 3d et 5s 4d.
Cr Z=24  1s?2s? 2p® 352 3p® 4s? 3d*  (faux)
152 252 2p® 3s? 3p® 3d°4s? (correcte)

Cu Z=29  1s225°2pb3s?3pb4s?3d® (faux)
152252 2p® 3s° 3p® 3d'94s! (correcte)
I1. LA CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS
Les éléments chimiques sont classés dans un tableau périodique (tableau de Mendeleiev),
constitué de lignes et de colonnes. lls sont rangés de gauche a droite dans le tableau par ordre
croissant de leur numéro atomique Z.
v’ Le tableau périodique contient 116 éléments. Il est séparé en quatre blocs S, P, D et F.
v' Les éléments d’une méme ligne horizontale du tableau périodique constituent une
période.
v Les éléments d’'une méme colonne ayant la méme configuration électronique de la

couche externe constituent une famille ou groupe.
Z

i a

s D P

Période
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v’ Les éléments chimiques ne sont pas entierement différents les uns des autres, 1l existe
des analogies entre les propriétés de certains d’entre eux.

v’ Les propriétés physiques et chimiques d’un élément découlent de la configuration
électronique de la couche externe de cet élément.

1. Les périodes.

Une période correspond & une valeur fixe du nombre quantique n.

Exemple:n=3 3™ période
N mg | L | || [ [ | | | JAlsilp s [car
! l !
3s! 3s23p? 3s523p°®

2. Les groupes (ou familles).

Chaque colonne du tableau périodique contient un groupe d’éléments qui possédent des couches
de valences identiques, donc méme configuration électronique externe.

Exemple : Groupe Ia: H, Li,Na, K, ...
Hoo I8t
sLi o 1s? 26!
;Na ;152 252 2pb 3s!
10K o 152 252 2pb 352 3p® 4st

Alcalins Terrelix _
Alcaline-tervevy _ _Cz:rbmm’es”

: Azotices

- SU/furides

Metgux oe transition : L Y fﬁjg;; Ei;ras'

o Pfus’ & 1nfes "- : -'-_I vém
i, en cfifvant sur fly IV, Va Vi Vi, e
. e riem oles [amulles Bl [ol- A

Na i i Al si| P |'s fci Y
i [€a [8e |1 |V [ér [ Fo ol | Euf #n[al G Xs | 3o &
Rol S [ |3 | olio| Te Rul Rn| Pa| Ag| Ca n |Sn | Sof e | | B2
EEEEBEE@EEEE Rn
a7

Fr C




3. Les principales familles du tableau périodigue.

v’ Famille des alcalins : Groupe I A (sauf I’hydrogéne).
Leurs configurations électroniques externes sont de type ns 1 .
v Famille des alcalino-terreux : Groupe Il A
Leurs configurations électroniques externes sont de type ns 2 .
v Famille des halogénes : Groupe VII A
Leurs configurations électroniques externes sont de type ns? np® .
v Famille des gaz rares : Groupe VIII A ou 0.
Leurs configurations électroniques sont de typens2np 6.
v Famille des éléments de transitions : Bloc D.
Ce sont des éléments qui possédent les orbitales d incomplétement remplis. Leurs
configurations électroniques sont de type: ns 2 (n-1)d x avec 0<x< 10
v Eléments des triades. Ces éléments constituent le groupe VIII. On distingue trois types
de triades : Triade du Fer (Fe, Co et Ni), Triade du palladium (Ru, Rh et Pb) et Triade
du Platine (Os, Ir et Pt).
v Eléments des terres rares.
Ces éléments possedent les orbitales f en cours de remplissage. Les éléments qui
correspondent au remplissage de 1’orbitale 4f, sont les lanthanides.

Ceux qui correspondent au remplissage de I’orbitale 5f appelés les actinides.




PARTIE Il : THERMOCHIMIE

I. DEFINITIONS, CONCEPTS ET NOTIONS DE BASE
.L1. INTRODUCTION

La thermodynamique est la science des transformations de I'énergie. Elle étudie les

caractéristiques énergétiques relatives a la transformation de la matiére qu'elle soit physique ou
chimique. Elle s'intéresse plus particulierement a la transformation d'un systeme mateériel.
L'étude thermodynamique porte essentiellement sur les caractéristiques de I'état initial (EI) et
1’état final (EF) du systeme qui évolue. Cette étude ne tient pas compte du paramétre de temps
(t) ni du chemin suivi au cours d'une transformation donnée. La vitesse d’évolution, le
mécanisme de transformation et les étapes intermédiaires par lesquelles passe le systéme pour
arriver a I'état final font lI'objet d'une autre branche de la chimie : la cinétique chimique.

1.2. Le Systéme

1.2.1. Définition générale d'un systéme

Le systéme est une portion d'espace qu'on étudie. 1l est limité par une surface réelle ou fictive
(arbitraire) a travers laquelle s'effectuent les échanges d'énergie et/ou de matiere avec le milieu
extérieur (ou environnement). L'ensemble systéeme et milieu extérieur constitue l'univers. on
distingue

Un systéme ouvert peut échanger, avec le milieu extérieur, de I'énergie et de la matiére.

Un systéme fermé peut échanger de I'énergie mais pas de matiére avec le milieu extérieur.

Un_systéeme adiabatigue (ou thermiquement isolé) ne peut pas échanger d'énergie avec le

milieu extérieur.

Un systéme isolé ne peut échanger ni énergie ni matiére avec le milieu extérieur. Ici aussi une

isolation parfaite est impossible en pratique.

1.2.2. convention de signe

Généralement, On attribue un signe algébrique a la quantité d'énergie ou de matiére échangée
entre le systéme et le milieu extérieur afin de préciser le sens de I'échange.
> l'énergie ou la matiere recue (gagnée) par le systeme est comptée positivement,

» l'énergie ou la matiére fournie (perdue) par le systeme est comptée négativement.

Am<0
) AE<0
Q<0

Am=>0
AE>0
a>0

. SYSTEME




I.3. LES VARIABLES D'ETAT

C'est I'ensemble des valeurs prises par des grandeurs thermodynamiques relatives a I'état

macroscopique appelées "variables d'état" ou encore "parameétres d'état”, comme la masse
(m), la pression (P), le volume (V), la concentration (C), la densité (d), la température de
changement d'état (Tce), etc., qui permettent de définir I'état du systeme.

Un bon nombre de ces variables d'état sont liées entre elles :

Soit par des relations de définition comme, par exemple, la relation liant la quantité de matiére,

le volume et la concentration :

(mol.L™Y)

<I=
SE
< -

Soit par des formules physiques appelées équations d'état comme, par exemple, I'équation
d'état des gaz parfaits:  PV=nRT

On peut définir complétement un systeme par un nombre limité de variables d'état : T, P
et n, (variables de Gibbs) par exemple.

1.3.1. Variables extensives, intensives

On distingue deux types de variables d'état :
Les variables extensives sont proportionnelles a la quantité de matiére du systeme masse (m),
nombre de moles (n,), volume (V), charge électrique (q), etc.
Les variables extensives sont additives. Si I'on double la quantité de matiére (n) du systeme,
elles doublent aussi.
Les variables intensives sont des grandeurs indépendantes de la quantité de matiére du systeme
: température (T), pression (P), concentration {Ci), masse volumique (p), potentiel redox (E) et
toutes les grandeurs molaires Vm, Cp, Um, Sm...,
Une variable intensive est un facteur de qualité. Elle possede la méme valeur en n'importe quel
point du systéme.
D'une maniere générale, lorsque I'on réunit 2 systemes S; et Sz en un unique systeme
Sz, une variable Z peut prendre deux valeurs :

Z3= 272, =271 ==> Zest une variable intensive

Z3 =21 +Zp => Zest une variable extensive.
Exemple
Soit 1 litre d'une solution de H2SO4 de concentration 0,25 mol.L* & 25°C, que I'on ajoute & 2

litres d'une solution H2SO4 de concentration 0,1 mol.L™* & 25°C.

j



V=1L Vo=2L V3=3L
T1=298 K T>=298 K T3=298 K
n: = C1V1 = 0,25 mol n2 = C2V2 = 0,2 mol nz =ng + n2 = 0,45 mol
m1 = n1xM(H2S04) m2 = NaxM(H2S04) m3 = n3xM(H2S04)
C1=0,25mol. L* C.=0,1mol. L? Ca= %3 = 0,15mol. L

Le systéme Ss est obtenu par la réunion de Si et Sz. On constate que le volume Vs est la
somme des deux volumes V1 et V> et que la masse ms, est la somme des deux masses m-my et
my. Par contre la température reste invariable. Quant a la concentration Cs, elle change mais
prend une valeur différente de la somme (C1 + Cy).

1.3.2. Les variables de qgibbs (t, p, ..., n)

Ce sont des variables (ou parameétres) physico-chimiques qui définissent 1’état du systeme. |l

s’agit d’une part des variables physiques définissant 1’état thermodynamique du systéme étudié

T : température thermodynamique en kelvin (K)
P : pression en pascal (Pa) ou en bar
V :volume enm?ouen litre (L)
et d’autre part des variables chimiques définissant la composition chimique du systéme
étudié (on considérera un systeme homogéne constitué de n constituants A;).
nj

xi : fraction molaire du constituant Ai; x; = S
L

ni : nombre de moles de Ai; Y x; =1
Pi : pression partielle du constituant A; (pression du constituant gazeux A; seul dans le méme
volume que celui occupé par le mélange gazeux).
Pour un gaz parfait: P;V = n;RT = P; = %RT
RT _P
\% n

AuSsSi

p = %P = x;P avec P=pression totale = 3 P;

1.3.3. Fonction d’état

C’est une fonction des variables d'état (T, P, V, ...) qui a une valeur définie pour chaque état

du systeme.

j



La fonction F(P, T, V) est une fonction d'état si sa valeur correspondant a un état du systeme
dépend uniquement des variables d'état, mais reste indépendante des transformations
précédemment subies par le systéme.

Propriétés d’une fonction d'état

1. Si F; prend la méme valeur lorsque le systeme suit le chemin a ou b pour passer de I'état 1 a

I'état 2, alors F est une fonction d'état.

F,=F(,.T,,V}) F,=F(P;,T;, V)

2. Soit une fonction d'état F(x,y) des variables x et y. La variation infinitésimale dF de cette
fonction au cours d'une transformation est une différentielle totale exacte :

dF—(aF) d +<6F) d
B axyx ayxy

(Z—i) étant la dérivée partielle de F par rapport a x, y étant constant.
y

3. Lavariation de F, dF (ou AF pour une transformation finie) est indépendante du chemin suivi
au cours d'une transformation ; elle est entierement définie par les valeurs des variables d'état
de I'état initial et de I'état final du systéme :

état 2
AF = ] dF(x,y) =F|[état 2 (x,y)] — F[état 1 (x,y)]
état 1

1.3.4. Etat standard d'un corps pur

Il est souvent nécessaire de comparer I'état d'un corps pur, défini par des variables d'état, avec
celui d'un état standard de ce méme corps.

Un état standard est un état physique arbitraire du corps considéré a la température T et sous la
pression de référence : P°= 1 bar = 10° Pa.

L'état standard n'étant pas nécessairement I'état le plus stable du corps considére, il faut préciser
son état physique. Ainsi lorsqu’on parle d’état standard de 1'eau a la tempeérature ambiante (25
°C), on peut entendre :

Soit H20 liquide & 25°C sous P° = 1 bar,

Soit H20 gaz parfait a 25°C sous P° =1 bar,

Le volume molaire d’un gaz a 1’état standard et pour T = 298,15K est donc :

_ RT _ 831(298,15)

vy =0,0248 m3 ou V2=248L
PP 10°

m
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1.4. TRANSFORMATION THERMOMECANIQUE

Si un systeme S a I’état S1 au temps t1 passe a I’état Sp au temps t2, on dit qu'il a subi une

transformation. Celle-ci caractérise I’instabilité de 1’état initial du systéme concerné.

Les transformations étudiées en thermodynamique font intervenir, le plus souvent, des échanges
d'énergie thermique Q et d'énergie mécanique W. On parle alors de transformations
thermomécaniques. Les plus importantes sont:

Isotherme = transformation a température constante (T = cte)

Isobare = transformation a pression constante (P =cte)

Isochore = transformation a volume constant (V=cte)

Adiabatique = transformation sans échange de chaleur avec I'extérieur (Q = 0).

Une transformation thermomécanique peut étre effectuée de maniere réversible ou irréversible.

1.4.1. Transformation réversible

Une transformation réversible est donc une transformation au cours de laquelle le systéme doit
toujours pouvoir revenir a I'état d'équilibre précédent par une variation infinitésimale d'une
variable d'état. C'est donc une transformation réalisable dans les deux sens. Les variables d'état
du systeme doivent, de plus, avoir des valeurs tres proches de celle du milieu extérieur a tout
moment : une telle transformation suppose donc I'absence de phénomenes dissipatifs (forces de
frottement par exemple).

Une transformation réversible est une opération idéale, difficilement réalisable en pratique.

1.4.2. Transformation irréversible

Les transformations réelles sont irréversibles. Ce sont des transformations pour lesquelles
le passage du systéme de I'état initial a I'état final se fait en une (ou plusieurs) étape(s),
mais sans retour a l'état initial. Les différences entre les valeurs prises par les variables
d'état des étapes successives sont importantes.

Exemple

Soit n moles d'un gaz parfait comprimé dans un cylindre par un piston sur lequel s'exerce la

pression atmospherique a I'état initial.




grains de sable
de masse dm

Lorsqu'on ajoute 1 grain de sable de masse dm, la variation des variables d'état
est infinitésimale : P1 =Po+dP, V1= Vo +dV. Les valeurs des variables d'état de deux
états successifs sont trés proches l'une de l'autre : P; = PO et V1= Vo. Si l'on enléve la
masse dm, le systeme retourne a I'état initial : le processus de compression est réversible.

Par contre si I'on met une masse m sur le piston, il se déplace brusquement d'une distance
L en une seule étape. Les valeurs des variables d'état sont trés différentes pour I'état initial et

I'état final. La compression du systéeme gazeux est, dans ce cas, un processus irréversible.

Transformation REVERSIBLE

1.5. TRANSFORMATION CHIMIQUE

I.5.1. La réaction chimigue

Une réaction chimique est un réarrangement d’atomes pour former de nouvelles molécules

différentes de celles de départ.

Le mélange initial est stoechiométrique si:

viAL+ A, —

nA;) _ n(Az)

v1
2H> (g) + 02(9) —  2H0 ()
t=0  n°1=4mol n°2=2mol 0
t=0 n°1=2mol n°z=2mol 0
1.5.2. Avancement d’une réaction &

viAr + v2 Az —  v3Agz
t=0 n°a n°z
t n°e-vi§ n°2-v2& v3&

1P.Vi.n

- Pf!van
masse m LlieRn

Transformation IRREVERSIBLE

v3Asz + v4A4

L’avancement de la réaction est désigné par & (ksi) et est défini par:

A réactif £ =

ni’ : nombre de moles initiales de A;

V2
mélange stoechiométrique
mélange non steechiométrique
+ va Ag
0
vag
n—n
A produit 1 & = ——
+v

ni : nombre de moles de A; a un état d’avancement considéré.




Chaque état intermédiaire est caractérisé par son avancement & en mol.
Pour une réaction totale, 'avancement maximal est atteint lorsqu'il y a disparition totale d’au
moins un réactif (réactif limitant).

Fxem _ph’f

N-’m} + 3H Xig)

t, 3mol Z2mol

t 3-& 2-3¢ 2

- 2NH,

En supposant la réaction totale, calculer | avancement maximal. En déduire le réactif limitant
et en exces.
3-§, =0 — £,=3mol
2-36, =0 — ¢,=2/3mol
§2 <&l — &, =¢,=2/3mol
N, :réactif en excés , H, :réactif limitant
Exemple 2

On se propose de calculer 'avancement lorsque Imole de H, a réagit, a partir d’une

réaction écrite de deux maniéres différentes:

ZH,(g) + Ou(g) - 2H,0(1)
t=0 2moles Imole Omeole
t 2-28 1-¢ 2
Si Imole de H, a réagi: 26 =1 — &= 1/2mol

Considérons la réaction d’équation bilan:
Hy(g) + "2 0,g) - H,0(1)
t=0 2moles Imale Omole
t 2-& 1-&/2 &
$i Imole de H, a réagi: & = Imol
On conclue que la valeur de I'avancement de la réaction dépend de la maniére d'écrire

I'équation bilan.

-




PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE
I. CONSERVATION DE L'ENERGIE
Le premier principe de la thermodynamique, encore appelé principe de conservation de
I'énergie peut s'exprimer de plusieurs fagcons. Un premier énoncé est le suivant : L'énergie se
conserve : elle ne peut étre ni créée, ni détruite, elle ne peut que se transformer.
II. ENONCE DU PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE
Si I'on considere que I'échange se fait seulement sous forme de chaleur (Q) et de travail
mécanique (W), I'énergie totale échangée au cours de la transformation d'un systéme, d’un état
initial (El) a un état final (EF), sera égale a leur somme algébrique (Q + W).
L'énergie totale (Q+W) échangée par un systéme au cours de son passage d'un état initial a un
état final est indépendante de la maniére dont la transformation est effectuée.

A cette énergie (Q+W) est associée la variation d'une FONCTION D'ETAT.

I1l. ECHANGES D'ENERGIE ENTRE LE SYSTEME ET L'EXTERIEUR

I11.1. Energie thermigue ou chaleur, O

Lorsqu'on met en contact deux corps Sy et Sp de masses m; et my aux températures respectives
T1et T2 (T2>Ta), leurs températures tendent a s'égaliser jusqu'a une valeur finale commune dite
température d'équilibre Tg. Les corps S et Sz sont alors en équilibre thermique.

La quantité élémentaire de chaleur 3Q échangée par chaque corps lorsque la température varie
de dT est proportionnelle a sa masse et a la variation élémentaire dT.

La quantité de chaleur 5Q1 gagnée par Si vaut: 8Q; = Cym;dT;

et la quantité de chaleur 8Q2 perdue par S vaut: 6Q, = C,m,dT, avec 8Q; = —8Q,

C1 et C sont par définition les chaleurs massiques, la chaleur nécessaire pour élever de 1
degré la température d'une masse de 1 kg du corps considéré. Elle s'exprime en J. kg . K. On
distinguera :

Cyp : chaleur massique a pression constante

Cv : chaleur massique a volume constant

La quantité totale de chaleur Q1 gagnée par S: au cours de la transformation s'‘écrit donc :

Te
8Q1 = f C1m1dT
T1

Et la quantité totale de chaleur Q2 perdue par S, vaut :

Te
8Q2 = f CZ m, dT
T2

Chaleur de changement d'état




Pour certaines transformations, le transfert d'une quantité de chaleur a un corps pur ne
provoque pas d'élévation de température. Par exemple, le glace a 0°C passe a I'état d'eau
liquide tout en restant a 0°C.
La chaleur mise en jeu par mole du corps pur considéré lors d'un changement d'état physique
est, par définition, la chaleur latente notée L. Elle exprime la quantité de chaleur échangée
avec le milieu extérieur pour transformer, a pression et température constantes, I'état physique
d'une mole du corps pur considére.

Lfus chaleur latente de fusion (en J. mol?)

Lvap : chaleur latente de vaporisation (en J. mol)

Lsub : chaleur latente de sublimation (en J. mol?)
La quantité de chaleur échangée a T et P constantes pour une quantité quelconque de matiére

s'écrit :

Q=nL;
avec ni nombre de moles du corps Ai et Lj, chaleur latente du corps Ai.
Exemple :

Calculer la chaleur nécessaire pour convertir 100 g de glace a -20°C en vapeur d’eau a 100°C.
On donne : L7ys=6,02 KJ.mol™* a 0 °C;Lysp=40.7 Kj.mol™* 2 100°C ;
Cp(H20,1)=75.3 J.mol*t.K™, Cp(H20,5)=37,63 J.mol. K.

Corrigé

H20,s — H,.O0s — H0O,|l — H.0,l —  H0v

-20°C  nCp(H20,5)AT: 0°C  nLfs 0°C  nCp(H20,H)AT2. 100°C nLvyp 100°C
AT1=20 K AT>=100K

Q= nCp(H20,s)AT1+ nLsus + NCp(H20,)AT> + nLyap
111.2. ENERGIE MECANIQUE OU TRAVAIL, W
111.2.1. Définition

Le travail est, par définition, le produit scalaire du vecteur force par le vecteur déplacement.

Le travail élémentaire échangé correspondant a un déplacement elémentaire 5l sera noté dW
etnon dW, de fagon & bien indiquer que W n'est pas égal a la variation élémentaire
d'une fonction d'état: W = F. 4l

La force F s'exergant sur le piston de surface S peut s'exprimer par :

F=-PextS donc 8W = —P. S8l = 6W = —P,,.dV

Considérons un piston infiniment Iéger de surface S, se déplacant sans frottements dans un

cylindre contenant n moles d'un gaz parfait.




axe de projection
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On suppose que le piston subit un petit déplacement dl. (par exemple au cours d'une réaction
chimique se produisant avec une variation du nombre de moles gazeuses). Le travail
élémentaire échangé s'écrit alors: W = —P,,,dV

Sidl >0, il yaexpansiondugazetdV >0,

alors 8W <0 : le systeme fournit du travail contre Pext

Sidl <0, il yacompressiondugazetdV <0

alors 8W> 0 : le systéme recoit du travail du milieu extérieur

Si dl =0: le piston est a I'équilibre, alors 3W=0.

111.2.2.. Calcul du travail pour une transformation isotherme

Soit n moles d'un gaz parfait enfermé dans un cylindre a I'état initial P1, V1, T1. Considérons
le passage isotherme de ce systéme a un état final défini par P2, V2, T2. Cette transformation

peut étre effectuée de facon réversible ou irréversible.

a. Expansion (détente) isotherme réversible

l,(‘\(
APV, T
P, 15 o P,V 1)
:
Pu=BBLL ... i
v
» 122 B(P,,V,,T))
e STFTeTees THTIIes
=HHD
C 3 v
Vi av Va

détente isotherme réversible

La transformation s'effectue atravers une succession d'étapes. La variation des variables

P et V entre deux étapes successives est infinitésimale :
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oW,y = —PoydV = —P,,,dV  (état d'équilibre a tout instant Py = —Pnt)

vV, NnRT
Wrew = Jy —Pin: AV avec Py ==~

soit  W,s, = —nRT f‘;’l =
V, P,
W, s« = —nRTIn— =nRTIn—< 0
Vi P4

Expansion (détente) isotherme irréversible

La transformation s'effectue en deux temps. La pression extérieure passe de P1 a P2 puis
I'expansion du gaz s'effectue de facon irréversible (en une seule étape) contre la pression P2

constante. Le travail effectué par le systeme est égal a l'aire définie par le rectangle A'CDB.
P

exl

A APV TY)

isothermes d'équation
il PV =nRT

B(P,,V,,T)

P,

détente isotherme irréversible

W irrey = —PexdV = —PodV
1 N V
D'ou: Wirrer = —P3 fvzl dv = -P, (VZ - Vl)
IV. ENERGIE INTERNE

Considérons la transformation d'un systeme ferme d'un état initial (EI) a un état final (EF) en

suivant deux chemins différentsaetb :

chemin a
Etat initial (EI) » Etat final (EF)

W

D'apres le premier principe, qui affirme que la variation de la quantité d'énergie totale

(Q + W) est la méme quel que soit le chemin suivi, nous pouvons écrire :
(Qa + Wa) = (Qp + Wp) = Cte
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A lasomme (Q + W) correspond la variation d'une fonction d'état appelée énergie interne
et notée U. C'est une fonction extensive. Pour une transformation finie, on écrit donc :

AU = Ugp — Ug; = |Q + WIE]
Cette définition de I'énergie interne nous permet de reformuler le premier principe d'une fagon
génerale :
Il existe une fonction d'état appelée énergie interne, U. La variation AU de cette
énergie au cours d'une transformation est égale a la somme du travail et de la
chaleur échangés avec le milieu extérieur.

IV.1. Transformation cycligue

Au cours d'une transformation cyclique, le AU,
\ . Y L. Do+ Wy
systeme revient a I'état initial.
A B

AU=UA—UA=0 v
Q+ W,

AU,

1V.2. Transformation adiabatigue

Au cours d'une transformation adiabatique, un systeme ne peut pas échanger de
chaleur avec le milieu extérieur (6Q =0) :
dU = 8Q + 8W = 8W = —P,,,dV
or 8W,4 = nC,dT avec n, nombre total de moles
W,4 = nC,AT = nC,(T, — Ty) si Cy conserve une valeur constante dans l'intervalle AT.

Pour une mole d'un gaz parfait

C
Waa = Cv(Tz - T1) = EV (P2V2 - l)1‘71)

A

Pyl ---\---\€ar2

Prboco oS

Transformation adiabatique d'un gaz

Dans le cas d'une transformation réversible, nous pouvons écrire :
dU = 8W = —PdV
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soit C,dT = —%dv

dT R dV
T ¢V
et apres intégration InT = —C%an + cte
T, R V;
lnT—2 = _C_van_Z
R
T, [Vo\&
%= (@)
(&)
et finalement TVt = cte

R
Posons T = % on obtient (P—:)Va = cste

Cy+R

Et par suite PV(T) = Rcste = cte
C, + R = C, relation de Mayer

@)
donc PV\&/ = cte

. C
ainsi PVI=cte avec vy= C—"

Attention, cette relation n'est valable que pour la transformation adiabatique réversible
d'un gaz parfait.

1V.3. Transformation a volume constant

D'aprés le premier principe, une variation élémentaire dU de U s'écrit :
dU = 8W + 8Q
oW =—-P,.,dV =0 car (carV=cte)
La variation d'énergie interne se réduit donc a la quantité de chaleur échangée :
dU = 8Q
AU = Q = nCydT
Dans ce cas, I'énergie thermique Q échangee a volume constant ne dépend que de I'état final et
I'état initial du systeme étudié parce que sa variation est déterminée par celle d'une fonction
d'état U.

IV.4.Transformation a pression constante : I'enthalpie, fonction d'état

La plupart des transformations sont effectuees a pression constante et le plus souvent
sous la pression atmosphérique. Le systéme peut alors échanger de la chaleur et du travail avec
le milieu extérieur.

Pour une transformation élémentaire : dU = 8Q + 8W




avec : 6Q = chaleur échangée a P constante
oW = —-P,,,dV = —PdV Puisque P, =P

dU = 8Q — PdV
Pour une évolution entre deux états 1 et 2 :
AU = Q — PAV
U,—U; =Q—PV,+PV; = Q= (Uy+PV,)— (U; +PV))
(EF) (ED)
Q = A(U +PV)

La quantité de chaleur échangée sous pression constante est donc égale a la variation
d'une nouvelle fonction, définie par : H=U+PV
Cette nouvelle fonction, appelée enthalpie, est une fonction d'état puisqu'elle est définie par
des variables qui ne dépendent que de I'état du systeme (U, P et V).

6Q =dH =dU +d(PV) = dU + PdV  car P=cte
Et pour une transformation finie : Q = AH = AU + PAV
Cette relation est générale et peut donc étre appliquée aux transformations réversibles comme
aux transformations irréversibles.
IV.5. APPLICATION AUX REACTIONS CHIMIQUES
IV.5.1 Chaleur de réaction

Soit la réaction chimique :

o Aj+ 0 Ag+...+0; Aj —> By Bi+...+BB;
On supposera le systéeme fermé et la transformation monotherme (Tei = Ter = Text) pour un
avancementg.
Soit Q la quantité de chaleur échangée avec le milieu extérieur (a pression constante ou a
volume constant) lors du passage du systeme chimique de I'état initial a I'état final. On appelle
chaleur de réaction la quantité de chaleur élémentaire échangée (consommee ou libérée) par le

systéeme chimique considéré, a la tempeérature T et pour un avancement élémentaire d& de la

o _ 80
réaction : Qreact = (a_é;)T

Les réactions chimiques s'effectuent généralement a volume constant ou a pression constante

pour une température T donnée.

IV.5.2. Chaleur de réaction a pression constante Qp

Considérons le systeme chimique précédent en évolution. Le premier principe nous permet

d'écrire, pour un avancement élémentaire dg :




dH =d(U+PV) =dU+d(PV)
= 6Q + 8W + PdV + VdP
= 6Q —PdV + PdV + VdP
Comme P = Pext = constante, V dP = 0.
Alors: dH = 8Qp

Nous pouvons exprimer une variation élémentaire de la fonction enthalpie H(T,P,&) comme :

a=(2) e (@) ws(2) a
0T /p 9P/ 08/ 1

AT et P constantes : dH = (Z—Z) dg = 8Q,
T,P

soit :

Qp = zViHm'i =A-H

i
avec Hm,enthalpie molaire du constituant Aj; et vi; coefficient steechiométrique algébrique.
Le terme A/H, enthalpie de réaction, représente la quantité de chaleur échangeée par le systeme
chimique dans les conditions monotherme et isobare pour un avancement&, de la réaction
ramené a une mol.
La chaleur échangée par un systeme réactionnel pour un état d'avancement donné est :
AHT =Qp =& ArHT

ArHTt est I'enthalpie de réaction a la température T par unité d'avancement (pour & =1mol).

1V.5.3. Chaleur de réaction a volume constant Qy

Considérant toujours la réaction précédente, nous pouvons écrire, d'une part :

dU = 8Q + dW
avec OW=—-PdV=0 (V=cte)
dU = 8Qy
et d'autre part, la différentielle de la fonction
du = (6—U) dT + (6—U) av + (a—U) de
0T/ v oV/re & TV
soita T et V constants: dU = (Z—E)T,V dg = 8Q,
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Q=) ViU =4, U

Le terme ArU, énergie interne de réaction, représente la quantité de chaleur échangée
par le systeme chimique dans les conditions monotherme et isochore pour un avancement &,
de la réaction ramené a une mol.

La chaleur échangée par un systeme réactionnel pour un état d'avancement donné est :

AUT =Qv =& AUt

AUt est I'énergie interne de la réaction a la température T par unité d'avancement (pour &
=1mol).
Chaleur de réaction & P constante: Qp =&. ArHT
Chaleur de réaction a V constant: Qv =&. ArUt
ArHT > 0 (ou ArUt> 0) : réaction endothermique (la réaction consomme de la chaleur)
ArHT < 0 (ou AfUt <0) : réaction exothermique (la réaction libére de la chaleur)

ArHT =0 = AfUT: réaction athermique (pas d'échange de chaleur).

L’expression Qp = Qv + A (ng RT) s’écrit dans le cas d’une réaction faisant intervenir des
gaz:

ArHT =AUt +(AVg)RT avec : Avg = [X vj (produit(g)- X vi (réactif(g)]
Dans le cas d’un systéme hétérogeéne, la variation du volume des phases condensées (solide ou
liquide) est tres faible devant celui des gaz. Seuls les constituants gazeux interviennent, donc,
dans le calcul de Avy.

Réactions en phases condensées : Dans le cas ou tous les constituants du systéme sont a 1’état

solide ou liquideona: Qp = Qv

Exemples

CHs4(g) +202(g) — CO2(g) +2H20(l) | Avg =1-(2+1)=-2 | ArHT =AUT-2RT
2Na(S) + C(gr) + 3/20; (g) — NaxCOs(s) | Avg=0-(3/2)=-3/2 | AHT = AUt -32 RT
C(gr)+ O2(g) — CO2 (9) Avg = 1-1=0 ArHT = AfUT

Exercicel
Calculer la chaleur échangée a P cte lorsqu’on fait réagir 4moles de H. et 2moles de O2
gazeux pour donner H2O (l) en utilisant 1’une ou I’autre des deux fagons d’écrire 1’équation de
la réaction.

2H2(g) + O2 (g) — 2H20(l) AH1=-570,4 kJ/mol

H2 (g) +1/202(g) — H20(l) ArH,= -285,2 kJ/mol
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Corrige

on calcul d’abord les avancements des deux réactions :

Réaction 1: & max1 = 2mol

Réaction 2: Emaxe = 4mol

La quantité de chaleur dégagée est:

Réaction 1: Qp = &. ArH1 = (2). (-570,4) = -1140,8kJ

Réaction 2: Qp = &. ArHz = (4). (-285,2) = -1140,8kJ.

Exercice 2

Calculer la chaleur libérée lors de la formation de 1,5kg d’eau liquide a T = 298K et P= 1bar,
selon la réaction: 2H2(g) + O2(g) — 2H20(I)

Calculer la variation de 1’énergie interne standard de la réaction ArU°298K .

On donne: Enthalpie standard de la réaction AfH298x = -570,4 kJ.mol ; Muzo = 18g.mol*
Corrige

2Ha(g) + O2(9) —  2H0())
to n°y n°; 0
t n°y- 2&s n°z - & 28

2&=m/M = 1500/18 — & = 41,66 mol.
La quantité de Chaleur libérée a pression constante est:
Qp = & ArH 208k = - 23766,7 kJ
AU%298k = AfH208k - (Avg)RT  avec  Avg=0-3=-3
ArU°298k =[- 570,4]- [(-3).8,31.10-3.298 ]

ArU°208k = -563 kJ.mol!
IV.5.4. Etat standard

L’¢tude de I’évolution d’un systéme réel se fait par comparaison avec un systeme fictif associé
appelé systéeme standard

Pour un gaz ou un mélange gazeux, 1’état standard est celui du gaz parfait « PV=nRT» a la
pression P =1bar et a la température T.

Pour un constituant en phase condensée (liquide ou solide), 1’état standard est celui du corps
pur dans le méme état physique a la température T et a P =1bar.

L’état standard de référence d’un élément chimique est 1’état standard du corps pur simple le
plus stable, dans son état physique le plus stable a la température T et
P = 1bar. 1bar = 10° Pa ( 1N/m?) et 1atm = 1.013bar.
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Exemples
Etat standard de référence de quelques éléments a T = 25°C:

Gaz: 02(9), Cl2(9) , H2 (g)...
Liquides: Brz (1), Hg(1)...

Solides: C(graphite), S(s), Fe(s), Cu(s) ...
IV.5.5. Enthalpies de formation ArHs

L'enthalpie de formation d'un composé chimique est par définition la variation d'enthalpie
associee a la réaction de formation d'une mole de ce composé a pression constante, a partir de
ses corps purs simples constitutifs pris dans leur état physique le plus stable dans les conditions
de la réaction. Son symbole est: AHt (kJ.mol?).
Exemple
Chacune des trois réactions suivantes conduit a la formation d'éthanol liquide :

2 C (graph) + 3 H2(g) + 1/2 O2 (g) — C2HsOH (1) AH1

2C(g)+6H(g)+0(g) — CHsOH (I) AH2

CHsCOH (I) + H2(g) — C2HsOH (1) AH3
mais seule la réaction (1) satisfait a la définition de I'enthalpie de formation de I'éthanol
: ArH1= AH71(C2Hs0H, 1)=-277,7 kd.mol™? (sous P = 1 bar a 298 K)
IV.5.6. Enthalpie standard de formation 4H°t

C'est I'enthalpie de formation d'une mole d'une substance chimique dans un état standard a partir
des corps purs simples pris dans leur état standard de référence.
Exemples (a 298 K et P = 1bar)

Ha(g) + 1/202 (g)— H20 () AtH®208x( H20, 0)
Hz(g) + 1/202 (g) — H20 (1) AtH®298k( H20, 1)
Fe(s) + 2S(s) — FeSa(s) AtH 298K (FeSz, s)

L’enthalpie de formation des corps simples dans leur état standard de référence a une
température T, est égale a zéro.

Exemple

AfH°T (O2, g) = 0 quelque soit T.

Exercice 3

Les réactions suivantes sont-elles des réactions standard de formation a 25°C?

2H(g) +0(g) — H20(9) (1)
C(S) +02g) — CO2A0) 2
CO (g) +1/202(g) — CO2(9) (3)
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1)

()

©)
(4)

H2 (g) +2C (g) » CaH2(9) 4
Corrigé
non, car H (g) et O (g) ne sont pas les eétats stables pour les éléments
hydrogene et oxygene a P=1bar et T = 298K.
oui, en précisant le carbone a 1’état graphite qui est la variété la plus stable a P=1bar et T =
298K.
non, car CO n’est pas un corps simple, c’est un corps composé.
non, car 1’état atomique et gazeux du carbone n’est pas 1’état le plus stable a P=1bar et T =
298K.

IV.5.7. Réaction standard de combustion:

La combustion est une réaction d’oxydation exothermique (Q<0) d’un combustible par un
comburant (dioxygéne Oz pur ou air), (Déclenchée par une étincelle donnant 1’énergie
d’activation).

Exemple de réactions

» CHa(9)+202(g) — CO2(g)+2H20(l) AcH°1(CHg4, )

» CeHsCO2H(S)+15/2 O2(g)—7C02(g)+3H20(1) AcH®1(Ce¢HsCO2H, S)

> H2S(g) + 3/2 O2(g) — H20(g) + SO2(g) AcH°t (H2S, g)
Exercice 4

Que représentent les enthalpies standard des réactions suivantes?

(1) 2C2H2(g) + 502 (g) — 4CO2(g) + 2H20 (1)
(2) C(S) +02(g) — COA9)

(3) Hz(g) +1/202(g) — H20(1)

(4) S(S)+02(g) — SO2(9)

Corrigé

(1) AiH°t = 2AcH®t (C2H2, g)

(2) AcH°7(C, s) ou AfH°t (CO2, g)
(3) AcH°t (H2, g) ou AfH°t (H20, 1)
(4) AcH°t (S, s) ou AiH°T (SO, )

1VV.5.8. Enthalpie standard de liaison ou Energie de Liaison

C’est la variation d’enthalpie accompagnant la formation d’une mole de liaisons a partir des

atomes isolés a 1’état gazeux, sous une pression de 1bar a la température T.

Exemples
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2N (g) —N2(9) ArHP298k = AIH® (N=N) =-940kJ.mol*
2H (g)+0(g)—H20(0) ArH®298k=2.AiH°(O-H)=2(-463)kJ.mol*
AH® est négative car la formation d’une liaison est toujours exothermique.
On définit I'énergie de dissociation d'une liaison chimique comme étant I'énergie qu'il faut
fournir pour casser cette liaison : AgissH® = - AIH® Unité: kJ.mol™.
V. Détermination de chaleur de réaction
V. 1. Méthode expérimentale: Calorimétrie

Les chaleurs de réactions sont souvent déterminées expérimentalement par des mesures
calorimétriques a P constante ou a V constant (a V = cte on a une bombe calorimétrique)
Calorimetre : C’ est un récipient thermiquement isolé de I’extérieur. La chaleur produite par la
réaction sert a élever la température du systeme.

La mesure de chaleur de réaction par calorimétrie s’applique aux réactions rapides,

totales, uniques et exothermiques.

Réactions chimiques (a volume constant)

\
thermomeétre —p . agitateur

Transfert de chaleur du
systeme réactionnel vers 'eau
du calorimétre

cau

— variation de T

Réactifs

Bombe calorimétrique
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a-Etalonnage du calorimétre: Déterminer sa capacité
calorifique.
E Liquide
chaud
m2, T2 -|_ _|_
_ > mélange a | 7
Liquide froid Tf
mi,T1 0 o= ]

Paroi adiabatique — XQi = 0 ( pertes de chaleur négligeables)
mM1C1(Ts—T1) + maC2(Ts—T2) + (Cear)(T¢—T1) =0

Caal: Capacite calorifique du calorimetre

b- Détermination de la chaleur de réaction

E réactifs

T +

Liquide froid _,
mi, T1

————> Mélange Tf _, 0

Paroi adiabatique — £Qi =0

Si la quantité de chaleur absorbée par les produits de réaction est négligeable,
on a:

Q systreactt M1C1 (Ts—T1) + (Cea) (Ts—T1) =0

Q systréact : quantité de chaleur dégagée par le systéme réactionnel.

Réaction a P cte: Qsystréact = AH = § AiH

Réaction a V cte: Qsystreact = AU = & ArU.

V.2. Méthodes indirectes utilisant la loi de Hess

V.2.1.Cycle de transformations (Diagramme de Hess)

Loi de Hess : La chaleur d'une réaction ne dépend que de I'état initial et de I'état final du

systéeme chimique. Elle est indépendante du nombre et de la nature des réactions intermédiaires.
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L’enthalpie standard d’une réaction est la combinaison linéaire des enthalpies standards des
réactions qui la constituent.

Exemple

Déterminer de 1’enthalpie standard de formation de 1’acétyléne gazeux en utilisant les

chaleurs de combustions de C(s) , Hz (g) et de CoH2(Q):

C(S) +02(9) — CO2(9) AcH®1

H2 (g) +1/202(Q) — H20(1) AcH®2

CoH2(9)+5/202(9) — 2C0O2 (g) +H20()  AcH°3

2C(S) + H2 (9) — C2H2 (9) AsH°
24 H +4 H’,

2(¢(S) + 0,(g)) +(Hy(g) +1/20,(9)) —— 2€0,(g) + H,0(1)

AfHﬂ\ AH%

C,H,(g) + 5/20,(g)

On a alors: 2 AcH®1+ AcH% = AH° + AcH°.
D’oil : AH= 2 AH°1+ AH2 — 4H°3
V.2.2. Combinaison de réactions
Exemple
Trouver I’enthalpie standard de la réaction suivante:

R : C(s) + 1/202(g) — CO (g) AH®

en utilisant les réactions suivantes:
R1: C(s) + O2 (g) — CO2(Q) AH°1(298K) = - 393,5 kJ.mol*
R2: CO2 (g)— CO (g) + 1/202 (g) ArH°2(298K) = 283 kJ.mol*

Ri+R2 1 C(s)+ O2 (g) + CO2 (9) — CO2(g) +CO(g) + 1/202 (9)
Ce qui donne : C(s) + 1/202 (g) — CO(g)
Alors :
AH® = AiH®1 + AfH®2 = - 393,5 + 283 = - 110,5 kJ

V.2.3. Utilisation des enthalpies standards de formation

On peut déterminer les enthalpies de réaction en utilisant les enthalpies standards de

formation.




ArH,,°
Fe,05(s) + 3CO(g) > 2Fe(s) +3C0,(g)

AHO; (Fe,0's) 3AHC,,4(CO,, g)
+3A,H°,,, (€O, g)

2Fe(s) + 3C(s)+ 30,(g)

AfH®298(Fe203(s)+ 3AH298(CO, g)+ ArH®208 -3AH208(CO2, ) -2AtH208(Fe, ) = 0
ArH®298 = 3AtH298,CO2(g) +2AsH 208, Fe(S)-AtH298,Fe203(S) - 3AtH208,CO(Q)
On déduit que :
ArH® =Y vi AH°(produits) - > v; AiH°(réactifs)
Cette expression peut étre utilisée sans faire le cycle de transformations.
V.2.4.Utilisation des enthalpies standard de combustion
ArH® =Y vi AcH°(réactifs) - Y vj AcH°(produits)

Exemple:
CO(g) + 2H2(g) — CH30H(l)
ArH® = AcH°(CO,g) + 2 AcH°(H2,9) - AcH° (CH30H, 1)

V.2.5. Utilisation des énergies de liaison

Dans le cas d’une réaction ne faisant intervenir que des corps a I’état gazeux,

I’enthalpie de réaction est donnée par I’expression:
AH® =3 AH°(formées) - > AiH°(rompues) (produits et réactifs gazeux)
ZH-’(H) + O—’(g) AH > 2H-’O(s)

°(H-H) AH° (0=0) 4 AH° (O-H)

4H (9)

@)
En appliquant la loi de Hess:
2AIH° (H-H) + AH® (O=0) + AfH° - 4 AH° (O-H) =0
AtH°=4A\H° (O-H) - 2AH° (H-H) - AH° (0=0)
b-Si I’un des constituants se présente a 1’état solide ou liquide, il faut tenir compte de sa

transformation en gaz.
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S (C2H2,g9)
Hy,) + 2C) > CHyy)
AH® (H-H) ZAwbH"(Q +
HC® (C=C)
+2 A\H® (C-H)
2H () + 2 C(g)

-2AsupH®(C) + AH® (H-H) +AfH°(C2H2,9) - AH® (C=C) -2 AH® (C-H) =0

AiH°(CoHa, g) = AH°(C=C) +2 AH°(C-H) - AH°(H-H) + 2 AsubH°(C)
L’énergie d’une liaison dépend de son environnement dans la molécule, et varie légérement
d’une molécule a I’autre.
Les valeurs des enthalpies de liaison, données par les tables thermodynamiques, sont des
valeurs moyennes sur plusieurs molécules. Par conséquent, le calcul des enthalpies de réactions
ArH®a partir des énergies de liaisons donnent des résultats moins précis que ceux déterminés a
partir des enthalpies de formation ou de combustions. Celles-ci sont, souvent, déterminées
expérimentalement et pour une substance donnée.
V1. Effet de la température
L’enthalpie d’une réaction est définie pour une température donnée T. On peut déterminer la
valeur de I’enthalpie de cette réaction a une autre température T’ par la construction d’un
diagramme de Hess.

Soit les réactions aux températures T et T’ :

aT vA + vB_ 2T, yC + v,D
T !
ar wvaA + vB_ypcCc + w,D

On suppose que Cp(A), Cp(B), Cp(C) et Cp(D) sont les chaleurs molaires a pression constante

des constituants.

aT vA - v,B AHT . w.C - v,D
T r BYd v IT‘C (C)d VDJ.TVCP(D)O,
v_4j'r c,(A)dT| VBIT cp(B) cl. < r
ar vA - v,B AT, v C - v,D

Si les chaleurs molaires sont indépendantes de la température, 1’expression de ArH°T sera:
AH T =AH1 + [[vcCp(C) + vbCp(D) ]-[ vaCp(A) + vaCp(B) JI(T-T")
Yvjcp(produit;j) Yvicp(réactifi))
AHt =AH° + ArCp AT
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C’est la loi de KIRCHHOFF (sans changement d’état physique des constituants).

L’enthalpic molaire de combustion de méthane & 25°C et P = 1bar est égale a -212,8

kcal. Calculer I’enthalpie molaire de combustion du méthane a P = 1bar et a T= 1273 K.

suivants:

CHa () +202(g) — CO2 (g) + 2H20(1)
On donne les chaleurs molaires (supposées constantes entre 298 et 1273K) des corps

élement CHas, g 02,9 CO2, ¢ H20,9 H20, |
Cp (cal mol* K1) 13,2 7,6 11,2 9,2 18,0
AvH®373(H20, 1) = 9,7 kcal.mol ™.
CH4 (g) + 202 (g) ArH®,, , CO2(g) +2H20(1) 298K
AH®,
+ 2H20Q(1)373K
AHY, AH®, AH®, AH®,
\4
2H20(g)373K
AH®,
v vEI EF v v

CH4(g)+202(g) W

1273

, (CO2(g) + 2H20(g) 1273K

AH®1273= —( AH®1 + AH®)) + A{H 208+ (AH®3 + AH®4 + AH®5 + AH®% )

0 _ J-1273
1 h08

CPcraceydT

0 373
AH, =2\ Cpyr00ydT

298

1273

0

A =2[ " CpygapdT
0 0

A‘HS = 2AvapH373(H20)

AHY = |

AH! =2

1273

298

1273

373

CP cor(eydT

P20 4T
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PARTIE Ill : CHIMIE DES SOLUTIONS

Chapitre | : rappels et généralités

1. Définitions
1.1. Solution
Une solution peut étre définie comme un melange homogéne dont les constituants sont
divisés et dispersés I'un dans l'autre au niveau moléculaire. Une solution est toujours constituée :
v d'un solvant (constituant majoritaire),
v d'un ou plusieurs solutés.
Les solutions liquides (dites aqueuses lorsque le solvant est I'eau).
Les solutés peuvent étre :
e un gaz (CO2 dans les boissons gazeuses, O2, HCI,...),
e un liquide : éthanol, ...
e unsolide : sel.

1.2. Concentration d’une espéce en solution

on distingue :

1.4.1. La concentration molaire

La concentration molaire d’une espece chimique en solution Ca est la quantité de matiere de

cette espece présente dans un litre de solution.
Cp = “VA (unité mol/L)
Avec : na la quantité de matiére de A en solution et V le volume de la solution.

e Préparation des solutions agueuses

a. Par mise en solution d’un solide

Détermination de la masse de soluté a peser

Soit a préparer un volume V d’une solution contenant 1’espéce X, de
masse molaire M(X), a la concentration [X]= Cx. Il faut, en général,
déterminer la masse de I’espece X a peser.

Soit m(X) cette masse.

X
n(X)=%

c _nX)  m(X)

TV T MEX)xV




)

——— fraitde jauge ———

peser la masse de solute  introduire le soluts completer jusqu'au frait de jauge
danz |a fiole jauges avec de l'eau distilles, agiter jusqu'a
contenant un peu dissalution complete et ajuster &
d'eau distillee nouvead au rait de jauge
Exemple :

Calculer la masse de soude NaOH nécessaire pour préparer 50 mL d’une solution 0,01 M.
On donne M(NaOH)=40 g/mol.

Solution :
Ona:

n(NaOH)  m(NaOH)
V. M(NaOH) xV

m(NaOH) = M(NaOH) x V x C(NaOH)
m(NaOH) = 40 x 50 x 1073 x 0,01
m(NaOH) =2 x 107%2g = 20 mg

C(NaOH) =

b. Par dissolution d’'un gaz

Soit V(G) le volume de gaz a dissoudre, V le volume de la solution, Vi le volume molaire des
gaz dans les conditions de I’expérience, n(G) la quantité de matiere de gaz et [G] la

concentration molaire du gaz dans la solution. On a:

Ona:
V(G
n(G) = %
donc :
n(G)  V(G)
6] ==~=7x Vi,
Exemple :

On fait dissoudre un volume de 20 cm® de NH3 gaz dans 500 ml d’eau. Calculer la concentration
de NHa.
Solution

D’apres I’expression précédente on peut écrire :

@



_ n(NH;z) _ V(NHy)
V. VXV,

INH,] = 20 x 1073
317 500 x 1073 x 22,4

[NH;] = 1,78 x 1073 mol/L

[NH;]

C. Par dilution d’une solution (la solution fournie est en général appelée solution mére)

On préleve un volume Vo de la solution mere de concentration Co que I’on dilue avec de 1’eau
distillée pour obtenir une solution diluée de volume V1 et de concentration désirée Ci.

Détermination du volume Vo a prélever

La quantité de matiere de soluté dans le volume Vo est: n(X)=Co.Vo
Cette quantité de matiere se retrouve dans la solution aprés dilution. Cela traduit la conservation
de la matiére, donc: n(X)=C1.V1
On en déduit la relation suivante (qu’on appellera par la suite formule de dilution ou équation
de conservation de la matiere):

CoxVo=C1xV1
Le volume a prélever est donc:

G XV
0 — CO

Lors d’une dilution le facteur de dilution est le rapport de la concentration de la solution mere

sur celle de la solution fille :

Opérations a effectuer
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N

— - —

FLL

Co
solution rmeére prélévemant  on place k2 volume on complete jusgu'au
duvolume Vg prélevé dans la fiole  fraitde jauge avec
jaLIgEs de I'=au distillee

Exemple :
On préleve un volume Vo = 20 mL d’une solution aqueuse de sulfate de cuivre 1l de

concentration Co=5x102 mol.L™
Ce volume est introduit dans une fiole jaugée de 500 mL, on compléte avec de I’cau distillée
jusqu’au trait de jauge, puis on homogenéise.
a. Comment préleve t on le volume Vo de la solution mére.
b. Quelle est la concentration de la solution fille ?
c. Calculer le facteur de dilution F effectué.
Solution
a. Pour prélever le volume Vo de solution mére on utilise une pipette jaugée car le
prélévement est plus précis.
b. Concentration de la solution fille
On sait que la concentration de la solution fille C; et celle de la solution mere Co sont reliée
par la relation de dilution
CoxVo=C1xV1
ou Vo et V1 désignent respectivement le volume de solution mere prélevé et le volume final de
la solution fille.
Co XV
1= v,
C,=2x10"3mol/L

c. Calcul du facteur de dilution F

On rappelle que
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1.4.2. La concentration massique Cm

C'est le rapport de la masse de composé X contenu dans un certain volume de solution divisée
par ce volume de solution. La masse est exprimée en kg ou en g et le volume souvent exprimé

en L et parfois en m®.

Cu(X) == (Unité g/L)

Exemple
On dissout 5 g de sulfate de cuivre (CuSOs4) dans 400 mL d’eau. Quelle est alors la

concentration massique du sulfate de cuivre ?
Ona:
m(CuS0Os4) = 5g, V=400 mL

m(CuS04)

et cn(CuS0y) = v

cm(CuS04) = 7007073

¢, (CuS0,) = 12,5 g/L

1.4.3. Lamolalité
Elle correspond a la quantité de matiere de X pour 1 kg de solvant. Cette unité de
concentration n'est que tres rarement utilisée. Pour les solutions aqueuse la molalité est la
concentration molaire sont les mémes.
1.4.4. Lanormalité
Cette unité de concentration qui a éte largement utilisée, on définit la normalité d'une solution
acide dans I'eau comme le nombre de mol d'ion H3zO" susceptible d'étre libérés par un litre de
solution. De méme, la normalité oxydo-réductrice d'une solution correspond au nombre de mol
d'électrons susceptibles d'étre libérés par un litre de solution. La normalité est liée a la molarité
par I’équation :

N=PxM
N : Normalité ;

P : nombre d’équivalent ;




M : molarité.

Exemple :
Composé HCI H2S04 H3PO4 NaOH
nombre d’équivalent P P=1 pP=2 P=3 P=1

1.5. La masse volumique

La masse volumique d’une solution est définie par le rapport de la masse de solution (mso) au volume total qu’elle occupe (Vsol).
mgy) s
Psol = 7 (unité : g/L, ke/L, ke/m?..)
So|

1.6. Ladensité

La densité est le rapport de la masse volumique de la solution a la masse volumique de 1’cau.

dyo = ;Z‘: (C’est un nombre sans)
u

1.7. Pourcentage ou Fraction

1.7.1. Pourcentage ou Fraction massique

Le pourcentage massique ou fraction massique d'un soluté p(X) ou w(X) en solution est le
quotient de la masse de ce soluté m(X) dissoute dans un litre de solution par la masse d’un litre
de solution msor.

m(X)

sol

w(X) = p(X) =

Exemple :
Une solution ammoniacale de densité 0,910 et de concentration C=12,8 mol/L en NHs.

Calculer la fraction massique en eau et NHa.

On a la densité de la solution est 0,910

Psolution
d —_——

peau

Donc Psotution = A X Peau

Psotution = 910 g/L
Si on considére un litre de solution il pése 910 g.

En de plus 1L de solution comprend : n(NH3)=12,8 mol de NH3
= m(NH;) = n(NH;) x M(NH;) = 12,8x 17 =217,6 g
= Alors m(H,0) = 910 — m(NH;) = 692,4 g

Donc

910

W(NH3) = 910

et w(H,0) =




w(NHy) =27°=10,24 et  w(H,0)=2>2=0,76

1.7.2. Pourcentage ou Fraction La fraction molaire (X) :

La fraction molaire du soluté est le rapport du nombre de moles de soluté par le nombre

de moles de la solution nsoiavec (nsol =n(solvant)+n(soluté)).

£(X) = n(X)

sol

Exemple :

Calculer la fraction molaire de la glycine dans une solution aqueuse de molalité 14
mol/kg.

D’apres 'expression de la molalité on peut dire qu'un kilogramme d’eau contient 14 mol
de glycine.

On calcul d’abord la quantité de matiere d’eau contenue dans un kilogramme :

m(H,0) 1000
M(H,0) 18

n(H,0) = 55,55 mol

Donc:
n(H,0)
*(H20) = n(H,0) + n(glycine)
(H,0) = 2555 _ 48
e =55 55+14
(glycine) = n(glycine)
xiglyeme) = (H,0) + n(glycine)
_ 14
x(glycine) = 69 55 = 0,2

La fraction molaire de la glycine est : x(glycine) = 0, 2
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CHAPITRE 11 : REACTIONS ACIDO-BASIQUES

1. Définitions

1.1. Définition d’ARRHENIUS

v Un acide est une substance pouvant libérer des ions H+ :
HCl ->H+ + Cl-.

v Une base est une substance pouvant libérer des ions OH":
NaOH —Na* + OH"
Cette théorie ne permet pas d’expliquer pourquoiNHzdans 1’eau est basique alors qu’elle ne
contient pas de groupe OH. Elle est donc généralisée par BRONSTED.
1.2. Définition de BRONSTED

Parmi les différentes théories des acides et des bases, la théorie proposée par BRONSTED en

1923 est encore actuellement la plus utilisée.

Y Un acide : est une espéce chimique, ion ou molécule, susceptible de libérer (céder) un

proton H*. Un acide contient donc nécessairement 1’élément hydrogéne, mais tout composé

hydrogéné n’est pas pour autant un acide :
AHS A +H*

v Une base : est une espéce chimique, ion ou molécule, susceptible d’accepter (fixer) un
proton H*. Une base posséde nécessairement un doublet d’électrons non-liant sur lequel
I’ion H* vient se lier :

A +H'S AH
ou encore

B+ H'S BH".
Il est & noter que les composés tels que NaOH, KOH, ... , dans I’eau se dissocient en donnant
des ions OH™ qui sont des bases puisqu’ils peuvent fixer un proton :

OH + H'SH0

1.3. Couple acide-base conjugqués

Soit la réaction
AHS A +H"
L’espéce A et le proton formés peuvent se recombiner pour donner AH; donc A'est une base.
L’ensemble des deux espéces associées dans le méme équilibre constitue un couple acide/base.
L’acide et la base d’un méme couple sont dit conjugués.
On note le couple acide-base conjugués : HA/A".
Certains composés possédent a la fois un H libérable sous la forme H+ et un ou plusieurs

doublets non liants. Ils peuvent ainsi participer a deux couples, en étant I’acide de 1’un et la
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base de Iautre. Ils sont amphotéres ou ampholytes. Donc, selon le partenaire auquel il est
0pposé, un composé amphotere se comporte comme un acide ou comme une base.
Exemple :H>O

H20 est I’acide du couple HoO/OH'=H,0 & OH + H*

H20 est la base du couple H30*/H20 = H30*S H20 + H
Une réaction acide-base fait intervenir 2 couples acide/base. Cette réaction consiste en un
transfert d’ion H" entre I’acide d’un couple et la base de I’autre couple.A1 + Bo<B1 + Ao.

1.4. Force des acides et des bases

Il existe deux types des acides et des bases selon leur dissociation :

a. Acides forts et bases fortes

Ce sont des électrolytes forts : La réaction de dissociation est totale :
HCI + H20 —»H30" + CI
NaOH —Na" + OH"

b. Acides faibles et bases faibles

Ce sont des électrolytes faibles. Ona un équilibre de dissociation qui est nettement en faveur
de la réaction inverse.
HCN + H,0 SH30" + CN- HCN : acide faible
F + H.O SHF + OH" F- : base faible
1.5. Constantes d’acidité et de basicité.

Soit HA un acide faible :

HA+ H, OSHs0" + A

La loi d’action de masse nous permet d’écrire :

_ [H507][47]
¢ [HA][H,0]
- _ [H30*][47]
D’ou K. x [H,0] = .
On pose

[H;0"][A7] _ [H30"][Base]

K = =
@ [HA] [Acide]
Ka : constante d’acidité de HA

Les constantes Ka varient, selon les acides, par commodité, dans les calculs, on remplace Ka

par pKa avec pKa = - logKa.




Un acide est d’autant plus fort que son K, est grand et que son pKa est plus petit.
Remarque : les acides forts sont totalement dissociés en solution, donc ne possedent pas de Ka.
De maniére analogue on pourrait définir la force des bases a partir de 1’équilibre qui
s’établit dans les solutions aqueuses. La constante d’équilibre correspondante serait une
constante de basicité Kb. Par exemple pour le couple AH/A- :
A- + H.O 5 HA+ OH
[OHT][HA] [OH"][Acide]

b=71Aa] ~  [Base]

Mais on peut constater que, pour un acide et une base conjugueés, Ka et Ky sont liées :
[H;07][A7] N [OH™][HA]
[HA] [A7]

Ce produit est appelé produit ionique de I’eau K., sa valeur ne dépend que de la température.
Ke = [H3O*][OH"] = 10144 25°C

Ko X K, = = [H;0*][OH7]

Cette relation est générale, elle s’applique a toute solution aqueuse, quelle que soit 1’origine des
ions H3O* et OH- et quelles que soient les autres especes présentes en solution.
En toute circonstance, on a :
KaxKp = 1014

et

pKa + pKp = 14.
Il n’est donc pas nécessaire, pour les bases d’établir une échelle de basicité. Il suffit de connaitre
les Ka des acides conjugués.
Exemple :
Soient deux couples acide/base :
HF/F- (pKa: = 3,2) et CH3COOH/CH3sCOO" (pKaz = 4.8).
pKb1=14-32=10,8et pKb, =14 -4.8=9,2
- pKai< pKaz donc I’acide HF est plus fort queCH3COOH
- pKn2< pKp1 donc la base CH3COO" est plus forte que F

Plus Pacide est fort, plus sa base conjuguée est faible.
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Constantes d’acidité et pKa des couples acide/base usuels, en solution aqueuse, a 25°C

Acide HF | HNO2 | HCOOH | CH300H | H,S | HCIO | HCN | CH3NHs*

Base conjuguée | F | NOy | HCOO | CH300 |HS |CIO" |CN | CH3NH:

pKa 32 |32 3,8 4,7 7 7,5 9,2 10,6
Remargue :

Force d’une base ou d’un acide en connaissant la force de son acide ou sa base conjuquée :

HCI + H20 — H30* + CI

La base conjuguée CI” d’un acide fort HCI est
une base infiniment faible ; on dit que c’est une

espéce indifférente

NaOH — Na* + OH"

L’acide conjugué Na" d’une base forte NaOH
est un acide infiniment faible ; on dit que c’est

une espece indifférente

CH3COOH + H,0 & H30* + CH3COO"

La base conjuguée CH3COO™ d’un acide
faibleCH3COOH est une base faible

NH3 + H20 SNH4+ + OH'

L’acide conjugué NH4" d’une base faible NHs

est un acide faible.

Exemples d’application :

Quelle est la nature acido-basique des solutions suivantes :

v" Solution NH4CI.
v" Solution NaF
v" Solution NaCl

Solution :

2. NH4Cl —-NHs" + CI-

NH,4" : acide conjugué de NHj3 (base faible)
donc NH4" est un acide faible ;

CI" : base conjuguée de HCI (acide fort) donc
CI" est une base infiniment faible.

Donc la solution acide : NH4* + H2O SNH3
+ H30"
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3. NaF ->Na*+F Na* : acide infiniment faible (acide
conjugué de NaOH (base forte)) ;
F : base faible (base conjuguée de HF
(acide faible)). Donc la solution est
basique : F + H.0 5 HF + OH"

4, NaCl »>Na* + CI Na* : acide infiniment faible ;Cl- : base

infiniment faible. Donc la solution est neutre

2H,0 SH30" + OH"
La réaction d’auto-ionisation de 1’eau :
Ke=[H;0"][OH]=10" ; [H;0*]=[OH]=10"
M ; pH=7

1.6. Coefficient de dissociation d’un acide faible :

On considere I’équilibre d’ionisation de I’acide AH. La composition du systéme est

exprimée en fonction du coefficient d’ionisation o (ou taux de dissociation ou fraction

dissociée ou ionisée) de cet acide, en négligeant 1’équilibre de dissociation de I’eau :

Nombre de moles dissociées a I’équilibre

a =
Nombre de moles dissoutes initialement

0 <o<1
o Pour un électrolyte fort, a est voisin de 1.

o Pour un électrolyte faible, a est inférieur a 1.

Soit un acide faible HA [HA]i=C , nous avons 1’équilibre :

HA s A H*
ti C 0 0
teq C(l-@) aC aC
_[H0YAT] _ (@0)? &
a [HA] Cl-a) (1-a)
L
C 1-a

. Kg a?
> SiCA=>=N=——N=oN
c (1-a)

2
> Si CN:)EZS—‘X =0
c (1-a)
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La dilution augmente la dissociation de 1’électrolyte. A dilution infinie (CO — 0), le
coefficient d’ionisation augmente et tend vers une valeur limite olimite. C’est la loi

d’OSTWALD ou la loi de dilution.

2. CALCUL DE PH DES SOLUTIONS AQUEUSES

La mesure du pH d’une solution aqueuse permet de la classer comme solution acide ou

basique.
Par définition :
pH = —log[H50"]
v’ Solution neutre [H30*] = [OH] —[H30"]? = 1014, [H30*]= 10"mol/L et pH=7
v" Solution acide [H30"] > [OH] = pH<7
v" Solution basique [Hz0"] < [OH] = pH>7
2.1. Cas d’un acide fort

Cas d’une solution aqueuse d’un acide fort, totalement ionis€, de concentration molaire Ca.
» Réactions chimiques qui ont lieu:
AH + H20 — A" + H30"
2H,0 = OH" + H30*
> Espéces chimiques présentes en solution :
H20 ; A ; H3O" ;OH (Il n’y a plus de AH qui est totalement ionisé)

> Relations entre les concentrations :

Loi d’action de masse : Ke=[H30"] [HO]
Conservation de la matiere: [Al=C
Neutralité électrique : [OHT] + [A]=[H30"]

On obtient 1I’équation :
[H;0%]? = C[H;07] - K, =0
Dans certains cas (solutions de concentrations moyennes) ), une approximation peut étre
adoptée pour obtenir une expression simple du pH de la solution.
» Approximation :

Cas de solution pas trés diluée C> 10%° M: la quantité d’ions HzO" libérés par ’acide est

importante par rapport a celle provenant de la dissociation de I’eau. Cette dernicre
étant égale a la concentration en ions OH",
On adonc : [OH] << [H307]




On dit que la solution est suffisamment acide et on néglige 1’équilibre de dissociation de

I’eau.

> Calculs
[A-]=[H30"]=C = pH=-logC

Cas de solution tres diluée : C< 10%° M : La quantité d’ions H3O" libérés par ’eau n’est pas

négligeable devant celle provenant de [I’ionisation de I’acide AH. On ne fait pas
d’approximation.
11 faut donc résoudre 1’équation du 2°™ degré :

[Hs0%]% = C[H;0"] = K, = 0

Exemple

1. Calculer, a 25°C le pH d’une solution décimolaire d’acide nitrique.

2. Calculer, 4 25°C, le pH d’une solution d’acide nitrique de concentration 108 M.

1.onaC=0,1Malors C>10% M doncpH=-logC = pH=1

2. OnaC=10® M donc C<10®® M donc on ne peut pas négliger 1’auto ionisation de I’eau,
car la quantité d’ions H3O™ fournit par cette réaction n’est plus négligeable.

L’expression de la concentration des ions HzO" est :

C+.C%+4K,

[H30%] = 2

Et le pH est:

C+.C2+4K

pH = —log[H;0"] = —log( > %)
pH = 6,68

2.2. Cas d’un acide faible

On considére un acide faible de concentration Ca

» Réactions chimiques qui ont lieu:
AH + H0O = A" + H:0"
2H>0 = OH" + Hz0O"
» Espéces chimiques présentes en solution :
AH; A ; H20 ; H:O"; OH"

> Relations entre les concentrations :
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Loi d’action de masse : Ke=[H;0"] [HO]

_ [H30"][A7]
“ [HA]
Conservation de la matiere : [AH]+[A]=C
Neutralité électrique : [OHT] + [A] =[H30"]
[A] = [Hs0"] - [OH] = [47] = [H30*] - o=
[AH] = Ca - [A]
H;0%]? — K,
Ky =0T ke
C, — [H;0%] + [1_13—5_'_]

[H30*]® + Kax[H30*]?> — (KaxCa + Ke)x[H30O*] — KaKe =0
On obtient une équation dont la résolution n’est pas facile a faire, d’ou la nécessité de faire des

approximations.

> Approximations:

Approximation 1

Le milieu peut étre suffisamment acide et on pourra négliger I’autoprotolyse de I’eau on
pourra donc avoir :

[OHT] << [H:0"]
Approximation 2

Cas ou I’acide est faiblement ionisée : [A-] << [AH], pour pouvoir faire cette approximation,

il faut vérifier que:
K
-2 <102 M!
Ca

Donc si on applique ces approximations on aura :

[AT=[H30"]- [OH] = [A7] = [H507]
[AH] =Ca-[AT] = [AH] =Ca
Alors si on remplace dans I’expression de la constant d’acidité on va avoir :
_ [H;0*]°
=T

Donc
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[H3O+] =/ K, X Cq
Et par suite :
1
pH =7 (pKq — logCa)

Cas ou I’acide n’est pas faiblement ionisé ¢’est -a-dire si

K
—=>10"2M!
Ca

L’approximation 2 n’est plus légitime. Et on a:

[A] = [H30"] est toujours valable comme le milieu est supposé suffisamment acide

[AH] =Ca- [A] = [AH] = Ca - [H307]
Alors:
H,0%] ?
, - 1H:0°]
Ca - [H30+]
soit: [H30*]? + Kax[H30"] - KaxCa =0

La résolution de cette équation nous donne 1’expression de la concentration des ions [H3O"]

—Kgo+ fK§+4KaC
[H;0%] = si K? > 1072 M1

2

-K,+K%+4K,C
2 )

pH = —log(

Exemple :

Calculer le pH d’une solution aqueuse d’acide fluorhydrique de concentration
1. Ci=101M
2. C2=103M.
On donne a 25°C, pKa(HF/F) = 3,18, pKe = 14.
solution
1. Ci=10tM
» Reactions chimiques qui ont lieu:
HF + H.O = F + H3O"
2H20 = OH" + H30*
> Espeéces chimiques présentes en solution :
HF ; F; H20 ; H30" ; OH"
» Relations entre les concentrations :
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Loi d’action de masse : Ke=[H30"] [HO]

_ [H307][F7]
¢ [HF]
Conservation de la matiere : [HF]+[A]=C
Neutralité électrique : [OHT] + [A] =[H30"]

Approximation 1 : milieu suffisamment acide donc : [A] = [H30"]

Approximation 2 :

K
On calcule le rapport : ?a

K, 10732

C 101

Donc I’expression du pH est :

=1022=6,3x103M1<102M!

pH = %(pKa —logCyq)
pH = 2,1
2. C2=10°M
> Réactions chimiques qui ont lieu:
HF + H,O0 = F + H:0"
2H,0 = OH" + H30*
> Especes chimiques présentes en solution :
HF ; F; H,0 ; H30" ; OH"
» Relations entre les concentrations :

Loi d’action de masse : Ke=[H30"] [HO]
_ [H;0*][F]
¢ [HF]
Conservation de la matiére : [HF]+[A]=C
Neutralité électrique : [OHT] + [A] = [H30"]

Approximation 1 : milieu suffisamment acide donc : [A] = [H30]

Approximation 2 :

K
On calcule le rapport : ?"

K, 10732
Ta - 103 1072 =6,3x10"1M1>102M1

Donc I’expression du pH est :




-K,++ K%+ 4K,C
> )

pH = —log(

Exercice
On considére une solution d’acide faible de concentration initiale Co, et de constante d’acidité
Ka. Sans faire aucune approximation établir I’équation en [H30*] dont la résolution permettrait

d’exprimer le pH de la solution en fonction de Co , Ka et Ke.

2.3. Cas d’une base forte

B + H:O — BH" + OH" [Blo=C

2H,0 S H30" + OH- LAM : K¢ = [H30*] [OH
Electroneutralité : [H3O"] + [BH'] =[OH1]

Conservation de masse : C = [BH+]

Ke + C[OH] = [OH]? [OH]?- C[OH]-K:=0

La aussi on néglige 1’auto ionisation de 1’eau si la concentration de la base n’est pas trés faible
(C>105 M)
EN: [BH*] = [OH]=C
OH =-log [OH] =-1log C
P 9 [oH] : pH=14+1logC
pH + pOH =14 : pH = 14-pOH
Si la concentration de la base est trés faible (C<10%°M), il faut tenir compte de 1’auto ionisation
de ’eau : il faut résoudre 1’équation du 2™ degré:
[OH"]? - C[OH"] - K, =0
C+.,C*+4K
[OH™] = B

C+\/C2+4Ke)
2

pH = 14-pOH=14+log(

Exemple : soit la solution de NaOH de concentration C = 10 mol.I"%, la concentration des ions
OH" est 1,051x107 M le pH de la solution est pH = 14 - pOH = 7,02 au lieu de pH=6.

2.4. Cas des bases faibles.

» Soit B la base faible de concentration initiale [HA]o = C.
B+HOSBH"+0H [BlJo=C

E



2H,0 SH30" + OH-  négligeable
» Loi d’action de masse :
_ [oH7][BH"]
7 B
> Elecroneutralité : [BH*] = [OH] milieu basique on néglige les ions H3O" provenant de
I’eau.

> Conservation de masse : C = [BH'] + [B]; si la base est fortement dissociée
K _ - .
(Tb > 10 2)on ne peut pas négliger la concentration de[BH"] devant [B].

Donc
[B] =C-[BH*] =C - [OH]
OH™]?
o
[OH™]? + K,[OH] — K,C =0
La résolution de cette équation nous donne I’expression de la concentration des ions[OH] :

—Kp+ |KZ+4K,C
[OHT] = ———— si (2>102)

- 2

—Kp+ |[K2+4KpC
POH = —log(————) si (22> 1072)

2

—Kp+ fK2+4K C
pH = 14 + log(——"—)si (2> 1072)

Si B est une base faible tres peu dissociée alors la concentration de [BH"] est négligeable
devant la concentration de [B] (si % <107%):
D’apreés 1’expression de la conservation de masse :
C =[B] + [BH+]
Onaura:
[B]~C

[OH_]Z == Kb X C

1
pOH = E(pr —log()




pH =14 — pOH = 14 — pK,, + 5 logC =2 <1072
Ou bien :

pH =7 +;pK, +5logCsi "> <1072

2.5. Cas d’un mélange d’un acide fort et d’un acide faible.

Soient les deux acides suivants ;

HA: acide fort HA. acide faible
Concentration C1 Concentration Cp,
Volume V1 Volume V>, Constante d’acidité Ka

Apres le mélange des deux acides, il faut tenir compte des dilutions :

17 v+,

27 v+,

a. SiC’1et C’2 sont voisines : c’est ’acide fort HA1 qui est prédominant :
HA1 + H,O — A"+ H30"
pH=-log C1
b. SiC’1<<C’;: 1l faut tenir compte aussi de 1’acide faible HA> :

HA; + H,O — A1 + H3O*

—n- v _ [H30%][47]
HA; + H,O SA» + H:O'K,, = —[HAZ]
E.N : [Hs0"] = [A] + [A]
CM:C’1=[A1]; acide fort ;
Si HA; est trés peu dissocié (C’2 = [HA2]): [A5] = ~eX&z
[H307]
., K X C'2
H,0"] =¢, + ——=
[ 3 ] 1 [H30+]

[H;0%]? — C;[H;0*] — K, xC, =0

La résolution de cette équation nous donne I’expression de la concentration des ions[H30*] :

Cy++/C%+4K,C,

2

[H3O+] =




2.6. Cas d’un mélange de deux acides faibles

Soient les deux acides faibles suivants

HA acide faible HA. acide faible
Concentration Cy Concentration Co,
Volume V1 Volume V2,
Constante d’acidité Kar Constante d’acidité Ka»

a. i pKa2 — pkar > 4 : HA{ est plus fort que HA>, alors HA1 est le prédominant :

HA:1 + H,0 SA™ 1 + H3OF avec [HA1]o=C1
Aprés le mélange des deux acides, il faut tenir compte des dilutions :
Cy XV
C{ — 1 1
Vi+V,

De méme le pH sera celui d’un acide faible :
pH = ;pKo —5logCy  si “22<1072

1

K1+ /K§1+4Kalc’1 ) K
) > 1072
1

Ou bien

SI
2 c

pH = —log(

b. Si pKa2 — pKat< 4 : il faut tenir compte des 2 acides :

HA: + H,0 SA™ 1 + H:0F [HA1]o =C1
HA, + H,O SA> + H:0* [HA2]o = C>
Apres mélanges les concentrations deviennent :
L.AM.
., - Hs0" ATl ., — [Hs01143]
[HA] [HA,]

E.N. [H30%] = [A1] + [A7]
C.M. Si HA: et HA; sont trés peu dissociés. [HA1] = C’1 et [HA2] = C’2

¢, = H01143] ¢, = 10°1143]
, ,
(4] = 1B (a3 = 12
[H,0°] [H,0°]

Kq1Crq Kq2Cr3

EN[H30+] = [H307] [H;0%]

[H30+]2 = Ka16’1 + KaZCIZ




1
[H30+] = (Ka1C’1 + Kazclz)E

1
pH = —E((Ka1cl1 + K,2C'2)

3. Solutions tampon.
3.1. Définition de la ST.

Une solution tampon est une solution qui est constituée d’un mélange « équimoléculaire »

d’un acide faible HA et de sa base conjuguée A".
3.2. Propriété de la ST.
Une solution tampon est caractérisée par un pH constant. Elle permet de fixer le pH d’un

milieu réactionnel.

3.3. Préparation de la ST.

o par mélange de concentrations voisines d’un acide faible (CH3COOH) et d’un sel de sa base
conjuguée (CHzCOONa).
o par un mélange, de concentrations voisines d’une base faible (NH3) et d’un sel de son acide
conjugué(NH4CI).
3.4. Calcul du pH de ST
Les espéces HA et A'sont en équilibre :

_ [H30"][A7]
HA+H;0 5 HaO* + A : [HA]

Donc I’expression de H30™ est

[H30+] =

3 [A7]
pH = pK, + log(ﬁ)
[Base]
[Acide]
Si [HA] = [A7]

Alors pH = pK,

pH = pK, + log(

)

4. Titrages acide-base.

4.1. Titrage d’un acide fort par une base forte

Dissociations totales : HA + H20 — H3O" + A




B + H,O — BH" + OH"

Réaction de dosage : H3:0" + OH'— 2H.0
HA acide fort B base forte
Concentration Cy Concentration C»
Volume V1 Volume V: (variable)
N(HA) = C1x V1 = n(Hs0%) N(B) = C2x V2 = n(OH")

«——— burette graduée

solution de la base B
C2. V2 variable

solution d'acide HA
C1, V1

barrean aimenté

agitateur magnétique

1. Avant [’ajout de la base :

Le pH de la solution est celui d’un acide fort : pH = -log C1
2. Si n(H30™) > n(OH") (avant le point équivalent (P.E))
Une partie des ions H3O" est neutralisée par les ions OH", le nombre de moles H3O" restant

est:
n(H3O0%)= C1V1 - C2V2 =(n(H30%)i - (nOH")
1V, — GV,

[H30%] =
3 vV, 4V,




C1V1-C2V,

Donc pH = —log( T

)
3.Si n(H30") = n(OH") (au P.E)

La neutralisation est totale, le pH du milieu est celui de 1’eau pure :
[H30"] =[OH] =107 mole.I"'=>PH = 7.
Lors du titrage d’un acide fort par une base forte, le pH au point équivalent est neutre.
4. Si n(OH") >n(H30™) (apres le P.E)
Tous les ions H3O" sont neutralisés et il reste des ions OH" en exces
N(OH)rest= C2V2 — C1V1.

_,_ GV—-Ci1;
[0H™] = Vi+V,
_ CoVo—Ci Vg
pOH = —log( AT
_ C;V2—C4V,y
pH = 14 + log( V. iV,
-3 H
1 H
(4)
12 -
10 -
2 - P.E (3)
51 (2)
i -
. <
F:'Hl 2 4
1
{ }u 1 1 1 ::
O 10 1| 1 I

4.2. Titrage d’un acide faible par une base forte.

Acide faible HA Base forte B

Concentration Cy, Concentration Co,

Volume V4, Volume V> variable

Constante d’acidité Ka Base forte on aura dissociation totale

Acide faible donc on a dissociation partielle B + H:O —-BH" + OH"
HA + H,0 SH30" + A

Lorsqu’on mélange HA et la base B, les ions OH™ neutralisent les ions H3O" :




H30" + OH"— 2 H20
L’équilibre de dissociation se déplace jusqu’a dissociation totale de HA. Réaction de dosage :
HA+B — A + BH"

1. Avant [’ajout de la base :

Le pH de la solution est celui d’un acide faible :

—Kg+ /K§+4Kac . K
_) Si Fa > 1072

pH = —log( >
Ou bien :

H—lK 11 C j K“<10—2
p —zpa 20g Sl C_

2. Avant le P.E (n(HA)> n(B) :

Une partie de 1’acide (HA) est neutralisé par la base B pour donner sa forme conjuguée A".
Nous avons un mélange d’un acide faible HA et de sa base conjuguée A" : ce mélange forme

une solution tampon.

3 [A7]
pH = pK, + log(777)

[HA]
[A—] — CaV2 et [HA] — C1V1—CV;
ViV, Vo4V,
C.V;
pH = pK, + log(m)

3. Au point équivalent (n(HA)=n(B) : Ci1V1 = C,V>)

La neutralisation est complete, tout HA est dissocié en A™ qui est la base conjuguée de HA.

Aest une base faible. Le milieu est donc basique, son pH est celui d’une base faible :
A"+ H0 SHA + OH-

H=7+1pK, + ~log—1"t
PR =T PRa 508y 1y,

Au point équivalent du dosage acide faible - base forte, le milieu est basique.

4. Apreés le point équivalent n(B)> n(HA)

On a un exces de la base forte : on a un mélange de deux bases : B forte et A" faible ¢’est la

base forte qui est predominante :

H =14 + log(-22 171
P 8y 1v,

j




demi-équivalence

(4)
P.E (3)
(2)
1=
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CHAPITRE 11l : REACTIONS D’OXYDO-REDUCTION

1. Généralités.
1.1. Oxydant, réducteur, oxydation, réduction.

v Un oxydant est un composé capable de capter des électrons.
Exemple : Cu?* + 2e- — Cu : Cu?*a subit une réduction
v Un réducteur est un composé capable de céder desélectrons.
Exemple : Cu— Cu?* +2e- : Cu a subit une oxydation
Un oxydant = Accepteur d’e-
Un réducteur = Donneur d’e-
Oxydation = perte d’e-
Réduction = gain d’e-
L’oxydation et la réduction sont des réactions réversibles :
oxydant + ne- Sréducteur
I’espéce ox est red forme un Couple d’oxydo-réduction (redox) : Ox/Red

Couple ox/Red

Fed* + e- SFe? Fe¥*/Fe?
Fe?* + 2e- SFe Fe?*/Fe
Cu?" + 2e- SCu Cu®*/Cu
Cly + 2e- 52CI Clo/2CI
2H" + 2e- SH; 2H*/H;

1.2. Réaction d’oxydo-réduction

Elle fait intervenir deux couples redox car elle consiste en un transfert d’électrons du
réducteur d’un couple vers I’oxydant de 1’autre couple redox :
Ox1 + red25redl + ox2
Pour équilibre cette réaction :
(ox1 + nie- Sredz) x n2 : demi-réaction

(red2S0x2 + nze- )x nl : demi-réaction

N20X1 + Azh1e- + N1 red2Snored; + N10X2 + Azhze-
Réaction globale

n20x1 + N1 redaSnored; + N10Xo

Exemple : Fed*/Fe?* Sn**/Sn?*




Fe3* + e- 5 Fe?* x 2 (réduction)

Sn*SSn* + 2e- x 1 (oxydation)

Demi- réaction :

Réaction globale :
2Fe3* + Sn?* 5 2Fe?* + Sn**
(ox1) (red2) (red1) (ox2)
2. Nombre d’oxydation (degré d’oxydation)
2.1. Définition.

Le nombre d’oxydation (N.O) d’un atome représente la charge ¢lémentaire apparente qu’on
lui attribue selon certaines regles conventionnelles :

a. Le nombre d’oxydation des atomes d’un élément a I’état libre est nul.
Exemple:Fe:N.O=0;Cu:N.O=0

b. Le nombre d’oxydation d’un atome a 1’état d’ion monoatomique est égal a la charge de

I’1on.
Exemple :
Elément Sn% Fed* Sn* Fe2
N.O. 2 3 4 2

c. Quand des électrons sont partagés dans des liaisons covalentes entre deux atomes de natures

différentes, ils sont attribués a ’atome le plus électronégatif.

Exemples :
H-H CI-ClI (6{0) H.S 2H-CI
N.O 00 00 +2 -2 +1 -2 +1 -1

d. La somme algébrique des nombres d’oxydation des atomes au sein d’une molécule (neutre)
est nulle.

Exemple : NHz : ¥N.O = N.O(N) + 3 x N.O(H) =0

Donc N.O(N) = -3 a partir de (N.O(H) = +1)

e. Pour un ion poly atomique, la somme des N.O des atomes de I’ion est égale a la charge

totale de I’ion.

Exemples :
COs* 3IN.O=2 = N.O(C)+3xN.0(0)=-2 =N N.O(C)=+4
SO 3IN.O=2 = N.O(S)+4xN.0(0)=-2 =N N.O(S)=+6
PO/ 3IN.O=-3 = N.O(P)+4xN.0(0)=-3 = N.O(P)=+5

j



Cr,0* IN.O=2 =

2xN.O(Cr) +7xN.O(0)=-2

2.2. Nombre d’oxydation de quelques éléments.

v" Fluor : I’élément le plus électronégatif : N.O = -1.

=

N.O(Cr)=+6

v' Oxygene : le 2éme élément électronégatif: N.O = -2, Sauf: OF car F est plus

v
v

électronégatif que O donc N.O(O)=+2.

Les métaux alcalins : tres électropositifs : N.O = +1, Li*, Na*, K,...

Métaux alcalino-terreux :électropositifs : N.O = +2, Mg?*, Ba?*, Ca?", ...

Hydrogéne : élément électropositif : N.O = +1.

3.Potentiels d’oxydoréduction : Equation de Nernst

3.1. Potentiel normal (standard)

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espece chimique est caractérisé pour son potentiel

redox E°. E° est mesuré dans les conditions normales de température et de pression (P =1

atm, T = 25°C). on le note : E° (Ox/red).

Par convention: E° (H*/H2) =0 V.

Toutes les valeurs de E° sont alors repérées par rapport a E° (H*/H>).

Exemple :
Couple redox Fe?*/Fe MnO4 Fe3*/Fe? Zn?*/Zn Cu?*/Cu
IMn?*
E° (V/ENH) - 0,44 1,51 0,77 -0,76 0,34

3.2. Equation de Nernst :

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espece dépend non seulement de E° mais aussi des

concentrations

n : nombre d’électrons mis en jeu

a 25°C on peut

en solution.

. RT
on/red =E ox/red T n_Fln

écrire:

aOx+né < bred

on/red = Eoox/red + n log

[ox]?

[red]?
0,06 [ox]®
[red]?

Equation de NERNST




Exemples :
Fed*/Fe?*

Fe¥* +1le- 5 Fe®

. [Fe3*]
EFe3+/Fe2+ =E Fe3+ /Fe2+ + 0,0610g@
/I
I, +2e 521

[I.]
[17]?

EIZ/I_ = EOIZ/I_ + 0,0310g( )

MnOs/Mn?*
MnO4 +8H*+5e-5Mn?*+ 4H,0

) 0,06 [MnOj ][H*]®
EMnoz M2+ = E°Mno; Mn2+ + R log [Mnz+] )

4. Réaction d’oxydo-réduction
4.1. Définition :

Une réaction d’oxydo-réduction est une réaction d’échange électronique entre un oxydant
Ox1 (ox1/red1) et un réducteur red; (ox2/redy) :

Ox1 + redz < red1 + Ox2
Pour que cette réaction se réalise dans le sens 1 il faut que E°(Oxi/red:) > E°(ox2/red>)
(condition thermodynamique). C’est a dire qu’une telle réaction évolue dans le
sens qui transforme 1’oxydant et le réducteur les plus forts en oxydant et réducteur les plus

faibles :

(Potentiel le plus élevé)

Potentiel standard E. (V)

A

Augmentation du
pouvoir oxydant

Ep
Oxydant 1 —¥  Réducteur 1

3

Oxydant 2 —] Réducteur 2

—
E3

Augmentation du
pouvoir réducteur

(Potentiel le plus faible)

4.2 Ecriture des réactions d’oxydoréduction
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Les régles d’équilibrage des réactions d’oxydoréduction s’appuient sur :
v' La conservation des électrons
v' La conservation des atomes
v’ La neutralité électrique des solutions.

Exemple :
1. Soient les couples redox : E°ges+ g2+ = 0,77 V/ENH et E°ypo- jmpn2+ = 1,51 V/ENH

On a. EoMl’lOZ /Mn2+ > EoFe3+/FeZ+

donc les demi-réactions possibles de point de vue thermodynamique sont :

Oxydation : Fe?* S Fe* +1le- x5
Reduction: MnO4 +8H*+5e-SMn?*+ 4H,0
Reaction globale: 5Fe?* + MnO4 +8H*— 5Fe3* + Mn?*+ 4H,0

2. E°pes+ pez+ = 0,77 V/ENH et E°(Sn**/Sn*") = 0,15V/ENH

on a E°ges+ ge2+ = 0,77 V/ENH > E°(Sn**/Sn**)=0,15V/ENH

Donc les demi-réactions possibles de point de vue thermodynamique sont :
Fe** +e- 5 Fe?* x 2 (réduction)

Sn?*SSn** + 2e- x 1 (oxydation)

Réaction globale :
2Fe3* + Sn?* 5 2Fe?" + Sn*t

4.3. Calcul de la constante d’équilibre

Soient les deux couples rédox (Ce**/Ce?") et (Fe**/Fe?*):

E°( Ce**/Ce®)=1,44 V [ENH et E°( Fe**/Fe?*) = 0,77 V/ENH

E°(Ce**/Ce®) > E°(Fe**/Fe?*) donc les demi-réactions possibles de point de vue

thermodynamique sont :

Demi-réaction de réduction: Ce* +e-5 Ce®
Demie réaction d’oxydation Fe?* 5 Fe** +e-
la réaction globale : Ce** + Fe?* 5 Ce* + Fe¥*

Question : La réaction est —elle totale?
On calcul le rapport k¢ en fin de réaction :
[Ce3+][Fe3+]

¢ [Ce4+][pez+]
Les equations de Nersnt pour les deux couples redox :

. [Fe?*]
EFe3+/Fe2+ =E Fe3*/Fe2* T 0,06]0gm
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[Ce*"]
[Ce3+]

ECe4+/Ce3+ = EoCe4+/Ce3+ + 0,0610g

[Ce4+ [Fez+]]

ECe4+/Ce3+ - EFe3+/Fe2+ = EOCe4+/Ce3+ - E0F63+/Fez+ + 0,06]0gm

Lorsque la réaction est achevée, AE = 0 = Ecet+ /ce3+ = Epes+ jpez+ =

AE° :EoCe4+/Ce3+ - EOFe3+/Fe2+ =0,06 log Kc

AE°

K, = 10006 =1,47x10"
K¢ est trés grande donc la réaction est totale dans le sens (1)

4.4. Dosage d’oxydo-réduction

Les réactions d’oxydoréduction sont souvent utilisées pour effectuer des dosages. L’une des
solutions contient un oxydant et 1’autre un réducteur.

A I’équivalence la relation :

Nox*Vox=NredXV'red

Exemple 1 : Dosage d’une solution de MnQO4~ par une solution d’ions Fe?* en milieu acide.

Burette

Solution de
permanganate
de potassium
acidifiée
KMnO4

Pince

Barreau
aimanté

T

Agitateur
magnétique

Reactions du dosage :

Réduction : MnO4 + 8H* +5e— 5 Mn?* + 4H,0

Oxydation : Fe?* 5 Fedt + le—

Réaction globale :  MnO4 + 8H" +5Fe?* 5 Mn?* +5Fe®* + 4H,0

Point d’équivalence : la 1ere goutte de MnO4 qui donne la coloration violette.

NMnO; X VMn04_ = NFeZ+ X VF62+

j



Normalitt N=p x M
M = C concentration en mole/I
p : nombre d’entités échangées ( H+ pour acide/base ou epour oxydo-réduction)
pour MnOs = p=5 donc Nuynoy = 5 X Cynoy
pour Fe** = p=1 donc Npez+ = Cppz+
5 X Cynoy X Vuno; = Crez+ X Vpez+

5 X Cynoy X Vmno;

CF62+ = V
Fe2t

Exemple 2 : Dosage oxydo-réduction : dosage du fer(11) par le bichomate en milieu acide.

———— Burette

solution bichromate
Cp, V3 variable

T llllflll T

Solution Fe‘7'+

&

CL. V1
barreau
aimanté ——gp T
Uitnn )

'zim m{v? -+ agitateur

ag chauftag e
p— SRR

————

Réactions du dosage :
Réduction : Cr,07>+ 14H* +6e— 5 2Cr®* + 7H,0
Oxydation : Fe?" 5 Fe3* + le—
Réaction globale :
Cr;07% + 6Fe?" + 14H* S 2Cr®* + 6Fe®* + 7TH,0

j



Au point équivalent : on détermine le volume V2 du bichromate.

Relation a I’équivalence : N1V1 = N2V>

Normalité N = px M

M = C concentration en mole/I

p : nombre d’entités échangées ( H+ pour acide/base ou epour oxydo-réduction)
pour Cr,07% p=6 donc N, = 6 C;

pour Fe?* p=1 donc N1 = C;

CiV1=6Cy V>
Donc
6XCy XV,
C,=—27"2

CHAPITRE IV : REACTIONS DE DISSOLUTION-PRECIPITATION
2. Solubiliteé

On appelle solubilité s d’un composé solide le nombre de moles maximum de ce solide pouvant

se dissoudre dans un litre de solvant a une température donnée.

Exemples :

- NaCl : S~ 6 mole.L, NaCl est dit composé trés soluble.

- AgCl : S = 10-5 mole.L%. AgCl est dit composé trés peu soluble.

Lorsqu’on une concentration d’un composé AB est supérieure a la valeur de la solubilité on dit
que la solution est saturée vis-a-vis de AB et il y a précipitation de celui-ci.

3. Réaction de précipitation.

Quand on mélange deux solutions contenant séparément les deux ions (Ba?* et SO4*) d’un
composé peu soluble BaSOg, celuici précipite lors du mélange (a condition d’atteindre la

saturation vis-a-vis de BaSQOa).

.
Na™@a  CF (aq

Cr (aq) Na* (aq)
O

: (o}
S i
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Solution BaCl» Solution Na>SOq
BaCl,— Ba?" + 2CI
Na;S0s—2 Na* + SO4%

Ba?" + SO4>— BaSOud (précipité)
3. Produit de solubilité.
3.1.Définition

Quand un composé (BaSOa) précipité lors d’une réaction de précipitation, il reste toujours des
traces de ses ions (Ba?* et SO4%) en solution car, méme si la solubilité est trés faible, elle n’est
jamais nulle.
Il s’établit, donc un équilibre entre le solide formé (BaSOs) et ses ions restés en solution
(Ba**(aq) et SO4>(aq)) : équilibre hétérogéne :

BaSOs (s) S Ba?*(aq) + SO4%(aq)

[Ba%*][s0%"]
1

lam: K= (activité de BaSO4(solide) = 1)

K, = [Ba?*][S0%7] (mol2.17?)

Ks est le produit de solubilité de BaSO4
On définit aussi pKs = -log Ks ¢’est une caractéristique de BaSO4 Plus le composé est soluble,
plus Ks est grand plus le pKs est petite.
Pour comparer deux composes, il est plus juste de comparer leurs solubilités.
Pour un solide de formule générale : AxBy:
ABy 5 xAY* +  yB*
1 XS yS
K, = [A][B* ]
K = (XS)*[yS)
1

K¢ \x+y
$= (o)
x*yYy

Exemples :
CaCOz S Ca®t + COz* Ks = [Ca®*] [CO3*] = SxS = S? s = /K,
BaF, 5 Ba’* + 2F Ks = [Ba%*] [F]? = Sx(2S)? = 4S® G (g)%
4

3



Ca3(PO4)2 & 3Ca** + 2P0Os* Ks = (35)%(2S)*= 108 S° Ky 1
S = ( )5
108
3.2. Conditions de précipitation.
A*+B —> AB
] Ks = [A*]e [B]e & I’équilibre
Si on mélange [A™]; et [B]i trois cas sont possibles :
[A*]i[B]i<Ks : on est en sous-saturation : pas de précipitation de AB
[A*]i [BT]i=Ks : on est a la saturation : précipitation de AB

: on est en sursaturation : précipitation de AB et retour a
I’équilibre : [A™] [B] = K.

Applications : Soit un mélange contenant :

- 50 ml de BaCl, = 10°M

- 50 ml de NaSO4 = 2.102M

- 100 ml de AgNO3 = 10°M

Volume totale = 200 mi

[Af]i[B]i > Ks

Y-a-t-il précipitation de BaSOs, AgClI lors du mélange ?
Sachant que a 25 °C : Ks(BaSO4) = 1,1x1071% et Ks(AgCl) = 1,6x10°0,
v’ [Ba?] = 2,5x10°M et [SO4?] = 5x10°M
= [Ba?*][SO4*] = 1,25%108 mol?.12 > 1,1x1071° mole?.I2
= Donc il y a précipitation de BaSO4 avec retour aux conditions d’équilibre :
[Ba?*] [SO4*] = 1,1x102° mol?.I2,
v [CI1=5x%106 M et [Ag*] = 5106 M
= [Ag'][CIT = 2,5%10 ! mol?I < 1,6%1071% mol2.I?
= Donc, pas de precipitation de AgCl.

4. Facteurs influencant la solubilité.

4.1.Influence de la température.

Ks est une constante d’équilibre, on peut donc lui appliquer les lois déplacement d’équilibre.
ABy 5 xXAY" +yB*  AH= enthalpie de dissolution

SidAH>0:

Si la Température augmente : évolution du systéeme dans le sens de la réaction endothermique
sens (1) : dissolution 1 : Ks 1 (solubilité 1)

SidaH<O0:




Si la Tempeérature augmente : évolution du systeme dans le sens de la réaction endothermique
sens (2) : dissolution| Ks | (solubilité |)

Exemple :
MgF, 5 Mg?* + 2F AH<O0 (exothermique)

La réaction est exothermique dans le sens 1, si on augmente la température donc la réaction va
se déplacer dans le sens endothermique = sens 2 et par suite solubilité diminue

4.2. Effet d’ions commun

On recherche la solubilité de AB dans une solution d’¢lectrolyte fort AC.

Soit

ABS A" +B et AC—>A"+C AC: Electrolyte fort
1

A*: ion commun

4.2.1. Qualitativement.

L’introduction de AC dans la solution va augmenter la concentration de A* (ion commun) au
niveau de 1’équilibre.

Donc il y a perturbation de 1’équilibre qui va évoluer dans le sens de diminution la concentration
de A" ¢’est-a-dire dans le sens (2), donc sens de la précipitation de AB. Nous avons donc une
diminution de la solubilité de AB.

On dit qu’il y a un recul de la solubilité par effet d’ion commun.

4.2.2. Quantitativement.

AB s |A +B

1

S +[AC] s

Ks = [A*][B7]
K= (S+[AC]) xS
Si la solubilité est négligeable devant la concentration de AC on peut écrire que :
K, =[AC] xS

Donc

j



4.3. Influence du pH.

Exemple 1 :

AgCH3sCOO S Ag* + CHsCOO

1

Si on ajoute un acide fort donc les ions H3O™ avec la base conjuguée CH3COO:
CH3COO" + H30" — CH3COOH + H20

= Consommation des ions CH3COO

= Déplacement de 1’équilibre le sens (1) : dissolution de CH3COOAg.

= Augmentation de la solubilité. La diminution du pH provoque une augmentation de la

solubilite de CH3COOAg.

Exemple 2 :
Fe(OH)s S Fe® + 30H Ks = [Fe**][OH]®
1
K
— 3+ e 3
KS [Fe ]([H30+])
[H307]

s = [Fe3+] = K ( K, )3
-SipHN = [H30*'12 =57

-SipH7Z =[H:O0']N =N




