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Les calculettes programmables : 
UN OUTIL POUR ‘UNE hlEILLEURE CONNAISSANCE 

DE LA CHIMIE DES SOLUTIONS 

par J.-Y. GAL, 
Université des Sciences et Techniques 

du Languedoc 

et J. GAL, 
Lycée Mas-de-Tesse, Montpellier. 

J.-P. ~ARMANT a exposé dans un récent article (B.U.P. no 657 - 
octobre 1983) tous les avantages que l’on pouvait retirer des 
calculettes programmables aussi bien dans l’enseignement de la 
physique que celui de la chimie. Nous proposons quelques 
exemples de réactions chimiques en solution qu’il est possible 
de traiter complètement sans difficulté. 

INTRODUCTION. 

Le vieux problème des approximations pour simplifkr les 
calculs a toujours rendu l’enseignement de la chimie des solu- 
tions délicat. Avec une calculette, il apparaît finalement plus 
pédagogique de traiter les problèmes dans leur ensemble puis de 
discuter les résultats. En effet, il est ainsi plus facile de déve- 
lopper le sens chimique de l’étudiant qui est amené à mieux 
comprendre dans quelles conditions on peut effectuer des approxi- 
mations, aussi bien dans le bilan des réactions à envisager que 
dans les calculs. Cependant, de nombreux cas concrets posés 
dans la pratique du laboratoire, ne peuvent être résolus commo- 
dément car le nombre de réactions à prendré en compte est trop 
important pour conduire à des calculs élémentaires. Nous pro- 
posons alors le mode de raisonnement de RINGBOM [l] qu’il est 
maintenant,facile de pratiquer même à l’aide d’une modeste cal- 
culette programmable [2]. 

L’enseignement de la chimie des solutions va très certaine- 
ment être considérablement transformé par le développement 
de la micro-informatique. Nous souhaitons pourtant que les 
chimistes n’oublient pas de faire faire de la chimie au profit de 
l’abstraction. Nous souhaitons que nos collègues ne tombent pas 
tous dans la tentation de faire exclusivement simuler aux élèves 
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des courbes de titrage sur ordinateurs déjà programmés. Il nous 
semble utile de commencer par des calculs de diagrammes de 
répartition ou par des calculs de constantes d’équilibre, les 
courbes de titrage n’étant qu’une application parmi d’autres des 
résultats obtenus. 

1. ETUDE DE LA REPARTITION D’UN TRIACIDE EN FONCTON DU pH. 

Il est devenu habituel de représenter les domaines d’existence 
d’un polyacide sur une échelle de pH [3]. 

Pour un triacide, on peut écrire ainsi : 

JAA H2A- HAZ- A3- 
’ PH 

PKA, PKA? PKA, 

Lorsque pK A~, PKA~ et ~KA, sont suffisamment différents, on peut 
admettre que les espèces H3A, H?A-, HAr- et A3- sont largement 
majoritaires dans les domaines de pH correspondants. 

Si l’on s’intéresse au titrage du polyacide par la soude, on 
peut alors calculer une courbe correspondant aux réactions 
successives : 

H3A + OH- += H2A- + Hz0 

H2A- + OH- + HAr- + Hz0 

HAI- + OH- + A3- + H*O. 

Lorsque les pKni sont trop voisins, le tracé expérimental ne 
vérifie pas les calculs car plusieurs réactions peuvent avoir lieu 
simultanément. On peut mieux le faire comprendre si l’on calcule 
un diagramme de répartition des espèces en fonction du pH. On 
peut écrire : 

1 HJAI, = IA3- 1 + 1 HA2- / + /HzA- I + 1 HJ 

où / H3A If représente l’activité totale du triacide HjA sous toutes 
ses formes en solution. 

Il vient : 

lH3AIt = lA3-l (1 + 
IH30+ I + IH30+ I2 + ) H30+!3 

1 K 
KAI KA~ KAI KAY KAQ 

soit : 1 HjAA; 3 1 A3- 1 cr. 

avec a représentant le polynôme en I H30+ 1. 

On peut aussi écrire : 

IWAI, = lA3-1 + IHAz-I(l + 
I H3O+ I I H30+ l2 

+ 1 K 
Al KA~ KAY 
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soit : (H3AI, = IA3- 1 + ) HA2- !&‘i. 

De même, on peut écrire : 

/ &A If = I A3- i + I HA*- / + 1 H2A- / (1 + 
lH30+l 

1 K 
A3 

soit : ( H3A If = / A3- / + 1 HA2- 1 + 1 H*A- Iu’3. 

On peut exprimer alors les pourcentages de A3-, HA2-, H3A- 
et H3A en fonction du pH par les expressions suivantes : 

100 
1 A3- 1 ‘?/o = - 

a 

100 100 - lOO/a 
j HA2; 1 % = - = 

a1 a’1 

100 100 - lOO/a - lOO/ai 
) H2A-) % = - = 

a2 a’2 

100 
)H3A/% =- = 100 - lOO/a - lOO/ai - lOO/a2. 

Il suffit de programmer les polynômes a, a’1 et a’2 pour cal- 
culer la répartition des espèces en fonction du pH. 

1. A) Cas de l’acide orthophosphorique : 

L’acide orthophosphorique H3P04 est un triacide de p& : 
12,4 ; 7,2 et 2,l. Les résultats sont reportés dans le tableau 1 et 
sur la fig. 1. 

Tableau 1 

Il apparaît bien qu’il existe des domaines de pH correspon- 
dant à 100 % de H3P04, H2P04- ou HP042-. Par contre, aux pH 
basiques usuels, la totalité de l’acide orthophosphorique ne se 
trouve pas sous forme P043-. 
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PKA 3 PKA 2 
PKA, 

Fig. 1 

APPLICATIONS. 

a) Dosage de l’acide orthophosphorique par la soude. 

Par addition de soude, le pH va progressivement augmenter. 
Il est facile de vérifier sur le diagramme de répartition (fig. 1) 
que l’on a successivement les mélanges H3P04,!H2P04-, H2P04-/ 
HPOd*- et HPO+,/PO.+ et que la neutralisation de HPO.$- en 
PO.+ ne se fait qu’en milieu basique. On explique ainsi pourquoi’ 
la courbe expérimentale pH = f  (volume de soude ajouté) ne pré- 
sente que deux points équivalents bien distincts et que l’on peut 
retrouver par un calcul simple cette courbe de titrage, puisqu’il 
n’y a pas interférence entre les réactions (fig. 2a). 

b) Action de l’acide orthophosphorique sur Fe++. 

On utilise l’acide orthophosphorique pour complexer le fer 
ferrique formé lors du titrage du fer ferreux par les ions dichro- 
mate. La réaction correspond à la formation de FeHPOd+. Dans 
les tables, on donne [4] : 

FeHP04+ SC Fe3+ + HPO& PIS, = 9,4. 

En fait, on opère en milieu acide et le diagramme de répartition 
(fig. 1) montre que pour PH - 4, on doit écrire la réaction : 

FG+ + H2POa- + H*O S FeHPO.++ + H30+. 
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a H3P04 0,1 M 

b H3Ci 0,l M 

I 2 3 
‘X 

Fig. 2 

Nous verrons que la méthode proposée par RINGBOM [l] permet 
de calculer la constante de dissociation d’un tel complexe quel 
que soit le pH. 

1. Bl Cas de l’acide citrique : 

L’acide citrique peut être assimilé à un triacide H$i de 
~KA : 6,4, 4,8 et 3,l. Les résultats sont reportés dans le tableau 2 
et la fig. 3. 

Tableau. 2 

Il n’existe pas de domaine correspondant a 100 % de H&i- 
ou HC+. Par contre, la totalité de l’acide citrique se trouve sous 
forme CiJ- en milieu basique. 

APPLICATION. 

La neutralisation par la soude de H3Ci-, H&i- et HCi*- a lieu 
simultanément. La courbe expérimentale du titrage de l’acide 
citrique ne présente qu’un seul point equivalent correspondant à 
la neutralisation des trois acidités (fig. 2 b). 
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PKA 3 PKA 2 PKA 

Fig. 3 

II. ETUDE DE LA STABILITE DES COMPLEXES EN FONCTION DU pH. 

La connaissance des diagrammes de répartition permet dans 
certains cas de tenir compte facilement de l’influence du pH sur 
la stabilité d’un complexe. Nous avons montré comment il fal- 
lait écrire la réaction de formation de FeHP04+ à pH = 4. 

Cette schématisation ne serait pas possible par exemple à 
pH = 7,2 puisque dans ces conditions, le milieu renferme à la 
fois 50 % de HzPOd- et de HPO&. De même, l’étude des complexes 
formés avec l’acide citrique ne peut être abordée simplement en 
raison de la présence simultanée des différentes formes proton- 
nées. On peut alors utiliser une méthode de calcul intéressante 
si l’on dispose d’une calculette programmable. Cette méthode 
consiste à calculer des constantes d’équilibres dites condition- 
nelles et a été développée par RINGBOM [l]. Nous l’exposerons sur 
deux exemples. 

II. A) Stabilité en fonction du pH de CaCi- : 

On écrit de façon usuelle : 
1 Gaz+ 11 Ci3- 1 

CaCi- % Gaz+ + CiS- 
K 

c 
= 

= 10-3.4. 
1 CaCi- 1 

Or pour tout pH, on a déjà vu que l’on peut écrire : 

j Cis- 1, = 1 Ci3- ( + ) HC? 1 + 1 H&i- / + 1 H&i 1 
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soit : 
IH30+l + IH30+12 + IH30+13 

j Ci3- jt = j Ci3- I(l + 1 
KA1 KAI KA> KA, KA~ KAQ 

= 1 Ci3- ) Uci CH). 

Il vient : 

j Ca2+ ) 1 Ci3- It 

1 CaCi- 1 
= K, l aci CH) E K’,. 

On appelle K’,, constante conditionnelle. Elle prend en compte 
la totalité des ions citrate non liés au calcium et dépend du pH. 
On écrira plutôt : 

PK’, = PK, - log aci (H). 

Il suffit de programmer log aci CH) en fonction du pH pour déter- 
miner pK’,. Les résultats sont regroupés dans le tableau 3 et sur 
la fig. 4. 

Tableau 3 

PH 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
logaCi(H) 14,30 11,x 8.33 5,56 3.31 1,62 0.56 0.10 0,01 0 0 

PKTc -iO,%, -1,90 -4,93 -2,16 o,m 1.78 2,84 3,30 3.39 3,40 3,40 

ca5 f (CaII)t+(Ci 3- Jt 

4 6 736 10.4 

Fig. 4 



1070 BULLETIN DE L'UNION DES PHYSICIENS 

On peut exprimer le pourcentage d’ions calcium libres en 
fonction de K’, et de la concentration totale en ions citrate non 
liés au calcium. 

( Ca*+ 1 1 K’, 
Oh = %= 100 

) Ca*+ 1 + 1 CaCi- 1 1 + 1 Ci3- jf/Kc 1 Ci5- It 
(en supposant CaCi- en excès). , 

Pour un excès en citrate tel que ( Ci5- Jf = 0,l M, on peut 
calculer que au moins 99 % des ions calcium sont complexés si 
pK’, > 3, soit pH Z 6. 

Par contre, les ions citrate complexent peu 1~s ions calcium 
en milieu acide. 

II. B) Stabilité en fonction du pH de PbCi- : 

PbCi- G PW+ + Ci’- 
K 1 Pb*+ II CP- 1 

c 
= 

= 10-6.5. 
1 PbCi- 1, 

Il faut ici tenir compte non seulement de la protonation éven- 
tuelle des ions citrate, mais aussi de l’acidité des ions Pb*+. On 
peut, pour simplifier l’exposé, ne tenir compte que des réactions 
suivantes : 

.Pbz+ + 2 H20 s PbOH+ + H30+ 
IPbOH+ I lH,O+ I K 

1 
= 

= 10-8.8 

1 Pb2+ 1 

Pb*+ + 20H- G Pb(OH)2 
K, = ( Pb*+ / 1 OH- 12 = 10-15-3 

Pb(OHh + H20 % Pb&H- + H30+ 
& = 1 Pb02H- ( 1 H@+ ) = 1045. 

On peut écrire alors : 

l Phu 1, = 1 Pb*+ ( + 1 PbOH+ i + 1 PbOzH- / = [Pb2+1 apb (0~) 

1 Phu If représente la totalité du plomb en solution non lié aux 
ions citrate. 

On est donc conduit à poser : 

et : 

K, l WI If I Ci3- If 
E 

= --- 
( PbCi- 1 

pK’, = pK, - log @b (OH) - lOg aci CH). 
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Vbnh 
Le :oo,f’ plomb complexe -- est encore (PbrI)t + , PbCi-, 

égal à CC en supposant PbCi- en excès); il suffit de cal- 
1 Cis- It 

culer K’, en fonction du pH pour le déterminer. 

On peut expliciter @b (on) : 

1 Pbit I f  = 1 Pb2+ 1 (1 + +& + TF;TH+) 

& 1 OH- 12 
1 Phu If = 1 Pb2+ 1 (1 + ---& + --- l -- 1 

3 + I H30+ I 1 Pb2+ 1 / OH- /z 
d’où : 

K2*Ke 
1 Pbn 1, = 1 Pb2+ 1 (1 + THF;T + -- 

)’ I H30+ 13 l K, 
Soit : 

loguPb(OH) = log (1 + J!&- + 10-27v7 
1 H30+ 1 ! H30+ 13 )* 

Les calculs de pK’, en fonction du pH sont reportés dans le 
tableau 4 et sur la fig. 4. 

Tableau 4 

La stabilité de PbCi- est maximale pour pH - 7,6. En pré- 
sence d’un excès de citrate 0,l M, au moins 99 O/o du plomb sont 
complexés pour 4 < pH < 10,4. En milieu basique CaCi- est plus 
stable que PbCi-. 

CONCLUSION. 

Nous pensons sur ces deux derniers exemples avoir démon- 
tré l’intérêt des calculs conditionnels. Ils permettent en effet de 
résoudre des cas bien plus difficiles mettant en jeu de nom- 
breuses réactions en compétition. Plus spécialement en ce qui 
concerne les réactions mettant en jeu des cations acides, la 
méthode permet de ne pas écrire des réactions interdites. Par 
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exemple il n’est pas nécessaire lors du titrage du fer ferrique par 
l’acide éthylènediamine tétracétique (E.D.T.A.) de raisonner sur 
la réaction fictive : 

Fe3+ + Y4- s FeY- pK, = 254. 

Cette réaction met en jeu la forme du fer stable en milieu 
acide et la forme stable de 1’E.D.T.A. en milieu basique, il est 
préférable d’écrire : 

(Fed + (Y4-), =S @Y-h. 

Le calcul montre que pK’, est maximal à pH - 5 et est alors 
seulement égal à 148. Dans ces conditions, avant mélange, 
1’E.D.T.A. se trouve en fait sous forme H2Y*m et 0,02 % du fer 
ferrique seulement sont sous forme FeJ+ [2]. On pourrait calcu- 
ler la courbe de titrage du fer ferrique par 1’E.D.T.A. en fonction 
du pH en faisant intervenir la programmation de pK’,. Il est 
évident qu’il devient alors séduisant de pouvoir utiliser un micro- 
ordinateur muni d’une table traçante. 
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