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Acid Base

perchloric acid HCIO, Clo, perchlorate ion

sulfuric acid H,SO, | Undergo | Do not HSO, hydrogen sulfate ion

hydrogen iodide HI complete | undergo | |- iodide ion

hydrogen bromide HBr bi?):(ijzation itz;sisation* Br~ bromide ion

hydrogen chloride HCl in water inwater | CI” chloride ion

nitric acid HNO3 NO5 nitrate ion

hydronium ion H,0" H,0 water ‘

hydrogen sulfate ion HSO, 8042’ sulfate ion
g phosphoric acid H3PO, H,PO,”  dihydrogen phosphate ion a
é hydrogen fluoride HF F fluoride ion g
£ nitrous acid HNO, NO,~ nitrite ion a
é acetic acid CH;CO,H CH;CO,  acetate ion §
'% carbonic acid H,CO4 HCO5  hydrogen carbonate ion %
g hydrogen sulfide H,S HS™ hydrogen sulfide ion é
- ammonium ion NH, HN, ammonia -

hydrogen cyanide HCN CN™ cyanide ion

hydrogen carbonate ion ~ HCO5 coz carbonate ion

water H,0 OH™ hydroxide ion

hydrogen sulfide ion HS™ s% sulfide ion

ethanol C,H;0H 5: dr;?gt;o g:n(i?):g::e C,H;O™ ethoxide ion

ammonia NH3 acid base NHZ amide ion

hydrogen H, :ﬁ':,if;g?n :‘;Tg’:g?n H™ hydride ion

methane CH, CH3 methide ion
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Rappel:

Enthalpie libre (énergie de Gibbs)
AG" = -R-T-In(K)

J 3
© 0
= AG<D0 ArG
o \
° 4
c
[}]
2 AG>0
Q0
AG=0
0 Extent of reaction, &
réactifs produits
purs purs

AG = AG’ + RT-In(Q)

A l'équilibre Q=Ket AG=0
A,G’ = -R-T-In(K)

0
AG = R-T-In(—)
K

Principe de Le Chatelier

Si on appligue une contrainte a un systeme
en équilibre dynamique, I'équilibre tend a se
déplacer dans le sens qui minimise 'effet de
cette contrainte (c, V, p, T).

Equation Van’t Hoff
AG’ = AH - T-AS’ = -RT-In(K(T))

e AH — AS
-In(K(T)) = 2T T R
din(K(T)) A H’

dT  RT?

L'équation de Clausius-Clapeyron

/ (1)2) AI_I{\{ap ( ] 1 )
n|—|\| = - -
Pi R r, T,
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Programme du cours

1. Structure de la matiere (1 + 2)
modele atomique, interaction photons/matiere, classification périodique des

éléments.

2. Liaisons chimiques et réactivité (3 + 4)
différents types de liaison, hybridation, géométries de molécules,
Quantités chimiques. réaction équilibrée, réaction complete, stocechiométrie.

3. Thermodynamique (5 + 6)
énergie chimique, enthalpie, entropie, trois principes de la thermodynamique.
Thermodynamique des mélanges, Equilibres chimiques

4. Acides et bases (7)) ' i
modeéle de Bronsted, pK, et pKy, Lewis acide, solutions tampon, titrage. | I

5. Electrochimie (8)
Pile thermodynamique, potentiel standard, Loi de Faraday, Loi de Nernst

6. Cinétique chimique (9)
vitesse de réaction, ordre de réaction, énergie d’activation, réactions

élémentaires, catalyse.
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Programme du cours

7. Propriétés des solutions (11) = =
Enthalpie de dissolution, Produit de solubilité, Loi de Henry (solution d’'un gaz “";f;filf%ﬁ
dans I'eau), Propriétés colligatives des solutions

8. Propriétés des métaux (12)

Liaison et structure des bandes, structure cristalline, Phonon, propriétés
thermique, propriétés électrique, propriétés magnétique, alliages.
Complexes des métaux de transition

9. Chimie de la surface (13) N adsorption  Desorpton
Structure de la surface, énergie de la surface, physisorption, chimiesorption, f® -
Thermo désorption, Spectroscopie

10. Résumé (14)
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4. Acides et bases

SOMMAIRE 4. Acides et Bases

4.1. Equilibres chimiques

4.1.1. Définition des acides et des bases selon Arrhenius
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4.1.3. Les acides et les bases de Lewis

4.1.4. Constante d’acidité et de basicité

4.1.5. Autoprotolyse de I'eau

4.1.6. Force relative des paires acide-base conjuguées

4.1.7. Echelle pH

4.2. Traitement quantitatif

4.2.1. pH d’une solution d’ acide fort

4.2.2. pH d’une solution d’ acide faible

4.2.3. Degré de dissociation d’un acide (base) faible
4.2.4. pOH d’une solution basique fort

4.2.5. pOH d’une solution basique faible

4.2.6. Sels dans I'eau : analogue au point 4.2.2. ou 4.2.4.
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4. Acides et bases

SOMMAIRE 4. Acides et Bases

4.3. Solution tampon

4.3.1. Solution tampon: Acide/sel: CH;COOH/CH;COO-
4.3.2. Calcul du pH d’une solution tampon

4.3.3. Calcul du pH d’une solution tampon avec NaOH ajuter
4.3.4. Exemple des solutions tampons

4.4, Titrage

4.4.1. Titrage d’un acide fort par une base forte
4.4.2. Titrage d’un acide faible par une base forte
4.4.3. Titrage de base avec acide fort

4.5. Acides polyprotiques
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4.1. Equilibres chimiques
4.1.1. Définition des acides et des bases selon Arrhénius

Arrhénius définit les acides comme étant «des substances qui se dissocient en
solution aqueuse pour produire des ions hydrogene, H*(aq) ».

HA —=>— H'(aq) + A (aq)

exemple: HCl(g) —2>— H'(aq) + Cl(aq)

Les bases sont des substances qui, en se dissolvant dans |'eau, s'ionisent
pour produire des ions hydroxydes OH-

BOH —=— B'(aq) + OH (aq)

Exemple: NaOH (s) 1,0 Na'(aq) + OH (aq)

Réaction d’ un acide avec une base selon Arrhenius:  acide + base — sel + H,O

exemple:  HCl(aq) + NaOH (ag) —°— NaCl(aq) + H,O(l)
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4.1.2. Définition plus générale des acides et des bases

(Bronsted-Lowry, 1923)

Acide — donneur de protons HA —> A+ H*

Base — accepteur de protons B + H* — BH*

H+
. Base

Il n’existe plus de référence a 'eau comme
solvant. La définition de Brgnsted-Lowry
s‘appligue donc aussi dans les milieux non
aqueux.

Une réaction acide/base est une réaction d’ échange de protons entre deux

couples donneur/accepteur.

donneur (AH) + accepteur (B) 2 accepteur (A) + donneur (BH*)

Exemple: CH;COOH (aq) + H,O(l) 2 CH;COO-(aq) + H;0%(aq)

acide + base 2 base conjuguée + acide conjugué
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4. Acides et bases
4.1.3. Les acides et les bases de Lewis

Une base de Lewis est une substance qui peut donner un doublet d’électrons. Un acide
de Lewis est une substance qui peut recevoir un doublet d’électron.

— — 3+
F H F H H20,
g \H 1:/ \H 0" ; “ou,
Lewis acid Lewis base Acid-base adduct M —

Dans le complexe ci-dessus
Le cation métallique est un acide de Lewis
Les ligands (H,0) sont des bases de Lewis
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Solution aqueuse de H* .o
O
HA — A<(aq)+ H*(aq) H/ k"'H
HA + H,0(l) — A<(aq) + H30%(aq) i i

H502Jr H904Jr H1306Jr



4.1.4. Constante d’acidité K, et de K, basicité

mmm) | s équilibres de transfert de proton sont décrits par des constantes d’équilibre K, K.

Pour un acide HA en solution aqueuse:
HA(aq) + H,O(l) 2 A (aq) + HO" (aq)

Pour une solution suffisamment diluée, I'activité de H,0 est égale a 1, donc :

([471/ tmolL")(LH,0*]/ 1molL”
constante K —
d’acidité (HA / A") a [HA] / lmolL—l pKa = — log Ka

Pour une base B en solution aqueuse: ArGO =—RT In K, = 2.303-RT - rK,
B(aq)+ H,O(l) &2 BH" (aq) + OH (aq)

([BH*]/1mozL-1)-([0H-]/1mozL-1)
constante de K =
basicité (B / BH*) = b [B/1molL™'] pK, =-logK,
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Rappel: Activité (ai) d’un constituant i Dan§ le ca.dr,e de ce cours
Systemes idéaux: y; =1

e Gaz parfaits (coefficient d’activité y, = 1)

2y B _B
1 iPO PO

p°: pression standard = 1 bar = 100 kPa

e Solutés a faible conc. (coefficient d’activité y, = 1)

Ci Ci
ai—YiC—o =

C

c°: concentration standard =1 mol/L=1 M

e Liquides et solides purs a, =1
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Example K, et pK, de quelques acides a 25°

Nom Formule K, pK,
Ac. chlorhydrique HCI 108 -8
Ac. nitrique HNO; 100 -2
Ac. acétique CH;COOH 1,8.10-5 4,74
Ac. hypochloreux HCIO 4,0.10-8 7,40
Ac. cyanhydrique HCN 6,2.10-10 9,21
H;PO, 6,9.103 2,16
Ac. phosphorique H,PO, 6,2.10-8 7,21
HPO,? 4,8.10-13 12,32
H,SO, 103 -3
Ac. sulfurique
HSO, 10-2 2

Acide fort: K; >> 1, pK, <0
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4.1.5. Autoprotolyse de I'eau

'eau est amphiprotique

H,O peut agir comme un acide ou comme une base: . .
(espéce amphotere)

Réaction d’autoprotolyse de I'eau:

H O(l)+ H,0(I) 2 OH (aq) + H 0" (aq)

acide base base conjugée acide conjugé
a(H;07 )-a(OH") a(H;0" )-a(OH™)
_—) K = ’ : — —— = 107
a(H,0)> I M

(activité de I'eau ~ 1; liquide pur)

produit ionique de |’ eau  pK.=-log(K,)=14 aT=25" C
Dans |’ eaupurea25’ C: [H30*] =[OH] = 10’'M

La concentration en ions H30* et OH- est tres basse dans I'eau pure.
=> faible conductivité de I'eau distillée
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Considérons les équilibres suivants:

A . )+

’ ([HA]/IM)

acide base conjuguée

THAI/IM)(OH l/IM
Afag)+H,0() 2 HA(aq) + OH(aq) Kk, — LHAVIM)(OH J/IM)

([A”]/IM)

base acide conjugué

Pour un acide et sa base conjuguée, les constantes d’ équilibre sont reliées
au produit ionique de | eau par I expression:

- Ka.Kb=

[H,0"] [HO]
M IM

=Ke=1()-14 aT=25" C

K, - K, =K, =104 pK, + pK, = 14

Cette relation importante s’applique a tous les couples conjugués acide-base en
solution aqueuse
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4.1.6. Force relative des paires acide-base conjuguées

Acide (aq) + H20 (I) & Base conjuguéee (aq) + H3O" (aq)

HA A
Acide fort < Base conjuguee tres faible
Acide faible < Base conjuguée faible
Acide tres faible < Base conjuguee forte

K, grand: équilibre déplacé dans la direction de la déprotonation de I'acide HA
et la formation de sa base conjuguée A-

K, petit: équilibre déplacé dans la direction de la protonation de la base
conjuguée A- et de la formation de I'acide HA
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Base (aq) + H20 (I) = Acide conjugué (aq) + OH™ (aq)

A HA
Base forte < Acide conjugué tres faible
Base faible < Acide conjugué faible
Base tres faible < Acide conjugue fort

Ky, grand: équilibre déplacé dans la direction de la protonation de la base A
et la formation de son acide conjugué HA

Ky, petit: équilibre déplacé dans la direction de la déprotonation de I'acide conjugué HA
Et la formation de la base A
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4. Acides et bases

Paires acide-base conjuguées

Acides forts AciD pAsE Bases trés faibles
% ey “ z Basicité négligeable
ionized in H,S0, HS0," %2
HO HNO; NO;,~ 2
HyO"(agq) H,O
HSO,~ SO2" g
H5PO, H,PO,~ g
HF F 2
HC,H.0,  C,H10, ®
.§ H,CO, HCO, .g g
Acides faibles § = HS HS = 3 Bases faibles
§ H,PO, HPO,*" J
= NH,* NH3
g HCO,~ CO2~
E HPO,~ PO~ |
g H,0 OH"™
g |25 0™ 100%
= H, H protonated
Acides tres faibles § CH, CH; } e Bases fortes

(acidité négligeable) (KOH, NaOH)
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4.1.7. L'échelle des pH

Acidité pH = -Iog(aH+) en général

L Molarité des ions H*, échelle logarithmique

pH = -log([H*]/1M)
pour des concentrations faibles

Plus la solution est acide, plus la concentration en H* est grande et donc plus la valeur

du pH est basse.

neutre

basicité

acicite

o1 2 3 4 5 ¢ 7T 2 9 10 11 12 13 14

I

pH =7 : pH de I'eau pure

Solution acide: pH <7
Solution basique: pH > 7

pOH = -log([OH"]/1M)

[H'](M) pH pOH [OH (M)

& T"- 10x10% 00 140 1x10°M
L5 -1 -13
:g Gastric juice - = = = = = 1X10 10 130 1X10
i Lemon juice - - - - — - - 1x1072 2.0 120 1x10°R2
g Cola, vinegar ——-- - —1x10° 30 1m0 1x107"
= Wing —=—s—es==qy
Tomatoes - - -~ - - ~ 1x107* 4.0 100 1x10°"
Banana - =
Black coffee ===~~~  1x107° 5.0 9.0 1x10°7
JRAEY e o oo e v nii) 6 N
o — - 1X10 60 80  1x10
1i -———=- 7 =T
I_luman.hlnod, tears - - 1X10 7.0 7.0 110
Egg white, seawater -1, 15-8 80 60 1x10°°
Baking soda - = - - - -
Borme: =i s e wss wsal - 1x107° 9.0 5.0 1%107°
Milk of magnosia o 1x10 10 10.0 4.0 110 4
% Lime water -
£ - 1x107" 10 30 1x107°
g Household ammonia - 4 1%10°12 12.0 2.0 1%1072
= Household bleach »
NaOH, 0.1 M- - -+ 1x10718 130 10 1x107!
— 110" 140 00 1(1x1079

Pour une solution aqueuse, pH + pOH =14
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4.2. Traitement quantitatif des équilibres acide—base dans l’'eau

Acid dans l'eau Autoprotolyse de 'eau

HA 2 A+ H* H,0 2 OH + H*
4 équations: K,, K., concentration initiale d’acide c, donnée; H*, OH-, HA, A" cherchés

[HT[A™]
[HA]

1) Equilibre dissociation: = K,
2) Autopyrolyse de I'eau: [HT][OH | =K. =10""

3) Bilan des masses (conservation de masse): [HA] + [A7] = [HA]p = c;

4) Electroneutralité (conservation de charge): [HT]—[OH ]—-[A"]=0

Remarque par souci de simplicité, on exprime ici K, et K, a partir des concentrations des
especes chimiques. Pour retrouver les constantes d’équilibre adimensionnelles, il faut
diviser chaque concentration par 1 M.



Soit une solution aqueuse d’un acide fort HA avec c, = [HA]y concentration initiale

HA(aq) — Haq+ A;q dissociation complete !
HA+H,O—H,0"+A" [H][A]
—— = =K >1
[HA] a
[H*] = [HA]o = ¢, pK, <0

pH = -log ([H+]/1M) = -log (c,/1M)

Exemples: 0.1 MHCI: pH=-log(0.1) =1.00

10-3 M HCI = -log(10-3) = 3.00



4.2.1. pH d’une solution d’un acide fort

Acid dans 'eau  Autoprotolyse de l'eau Soit une solution diluée d’un acide fort:

HAZ2 A+ Hf HZO < OH + H K, > 1, dissociation compléte, cp
e L [H][A]
. - Ka ;e
1) Equilibre dissociation: [HA] HA « [A7], HA négligeable dans le

cas d’un acide fort, [A] = C,

) . + -1 — — —14
2) Autopyrolyse de l'eau: [HT][OH | = K. =10 (approximativement)

3) Bilan des masses (conservation de masse): [HA] + [A7] = [HA]o = ¢,
4) Electroneutralité (conservation de charge): [HT]—[OHT]—[A7] =0
D’apres équation 3: [A] = [HA]p=c, avec [HA]=0

D’aprés équation 4: [H*] = [A-] + [OH] = ¢, + [OH]

D’aprés équation 2: [OH] = K./[H*] on obtient [H*] = c, + (K./[H*])

ou [H*]2—c, [H*] -K.=0

] (.“ c, 2 (-u 2
Et finalement en trouve [H'] = Ti](T) + K, , (7) > K, [H] = ¢,
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pH = -log[H"] HCl— H" + CI” Dissolution compléte de I'acide HCI a une conc. c,

2
-6 c ++c;+4K _ B
c,>10 =>[H+]=Ca [H*] =~ © ¢, <10"=[H"]=10"
2
8
7 . $ —log K, =7
=
5
4
3
2
1
0 & |
1.E+0DO 1.E-01 1.E-02 1.E-03 1.E-04 1.E-05 1.E-06 1.E-07 1.E-08 1.E-0% 1.E-10

Ca -
pour ¢c,< 10°on ne peut pas négliger la

dissociation de |’ eau !
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Question

Quelle concentration d” acide nitrique HNO; (pK,= -2) doit &tre ajoutée
a de |’ eau a 25°C pour obtenir [OH-] = 10° M ? (Négliger la variation de volume)

1) 109 M
2) 105 M
3) 101 M
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Solution

Quelle concentration d” acide nitrique HNO; (pK,= -2) doit &tre ajoutée
a de |’ eau a 25°C pour obtenir [OH-] = 10° M ? (Négliger la variation de volume)

1) 109 M
2) 10° M Acide nitrique : (pK, = -2)
3) 101 M acide fort complétement dissocié

dans l'eau pH + pOH = 14
pH = -log ap. = -log ([H*]J/1M)
POH = -log apy. - log ([OH])/1M)

[H*] = 10> M = [HNO3]injtal



4.2.2. pH d’une solution d’un acide faible

Soit une solution aqueuse diluée d’'un acide faible HA. Concentration initiale [HA]y = ¢,

HAaq t Hzoliq - H3O+aq + A'aq dissociation partielle Ka <1

pKs >0

Exemple: ¢, M solution de HA: CH;COOH : pK, = 4.75 dissociation

HA H,O* A
Concentration initiale C, 0 0
Variation des concentrations -X +X +X
Concentration finale Ca-X X X

[H*]-[A] X

a -

x> + xK, - ¢, K =0

a

[HA] ¢, - x

K, K.\’
- + (—) + c, K, = Jc, K, pour c, > K,
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Exemples: acide fort et faible
Acide fort: acide chlorhydrique (HCl) K, =108

HCl(ag)— H" (aq)+ Cl (aq)

0.6 M HCl(aq): pH ="

Acide fort: [H"]=0.6 M pH = -log ay,= -log [H']/1M = 0.22

Acide faible: acide acétique (vinaigre) K,=1.8:10"

CH,COOH (aq) =2 H" (aq) + CH,COO™ (aq)

Initial: oemM — 0 0
Equilibre: (0.6 -x) 2 X X
0.6 M CH;COOH(aq) pH="7
_ [HA] ¢
‘ [HA| Co - X
x & (Jeu K, pour ¢, > K, x =[H*] =3.28:103M

x = +/0.6-1.810° = 0.0033 pH = -log ay, = -log [H*]/1M = 2.48
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4.2.3. Degré de dissociation d’un acide (base) faible

Pour une méme concentration initiale [HA],, les acides faibles conduisent a une concentration
en ions H30* plus faible que les acides forts.

Degreé d’ionisation o d’un acide faible DEFINITION: « = (4] Pour un acide fort: oo = 1

HAz=2 A + H' [#A],
HA 2 H + A
Initial [HA]o 0 0
Equilibre [HA]p — x X X
L 0 R N 7)1} Lo
“ [HA]  [HA], - x  [HA], - a[HA], I - a ’

Ka Ka Ktl j Ka ? Ku
(12 + a - — X, = =+ ( ) +
[HA]U [HA]O 2'[HA]U [HA]U [HA]U

K(l j Ku : Ku Kll Ka
Ay, = ————+ ( ) - - <L ]l - «a
2‘[HA]0 [HA]U [HA]U [HA]O [HA]U
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4. Acides et bases

Exemple:

Vinaigre: 1 M CH;COOH(aq): K,= 1.8-10~

Ka ( Ka )2 Ktl

- 4 S 4+ — solution exacte
2-[HA], [HA], [HA],

o= 422510-3 - 042 % Degré de dissociation

K 0.9

a= |—— solution approximé  os
[HA],

solution approximeé

0.7
0.6
o =4.243-103=0.42 % (A < 0.002%) 0.5
0.4
0.3 .

solution exacte
0.2

0.1

0.1 0.001 0.00001 0.0000001
Ka/[HA]
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Expérience:
Degré de dissociation d’un acide fort et d’un acide faible

.

N

0.6 M HCl(aq) 0.6 M CH;COOH(aq)
[H]=0.6 M [H*]=3.28 - 103 M
o=100% o =0.55%
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4.2.4. pH d’une solution de base forte

Soit une solution aqueuse d’une base forte B avec ¢, = [B]y; concentration initiale de B

B(aq) +H,0(aq) = BH"(aq)+OH (aq) dissociation compléte !

concentration initiale c, = [B]g [B*][OH']

= K,>1
pOH = -log(cy) [B]
Exemples: 0.1 MNaOH: pOH =-1log(0.1) =1.00

pH =14 - pOH =13

10 M NaOH, pOH = - log(10-3) = 3.00
pH = 14 - pOH = 11

— 108 M- NaOH-pOH=log(108)=800—— Faux!
pH=14-pOH=6 7

Exception: ¢, < 10 ['autoprotolyse de I'eau n'est plus négligeable !
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4. Acides et bases

POH = -log[OH"] pH =14 - pOH
¢, >107° = [OH‘] =c,

[oH"]= 2~ T =[H"]=10"

2

o
1.E+00 1.E-01 1.E-02 1.E-03 1.E-04 1.E-05 1.E-06 1.E-07 1.E-08 1.E-0% 1.E-10

Co

pour ¢, < 106 on ne peut pas négliger la dissociation de |’ eau!
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4.2.5. pOH d’une solution d’un base faible

Soit une solution aqueuse diluée d’'une base faible B. Concentration initiale [B], = ¢,
B(aq) + H,0(1) 2 BH"(aq) + OH (aq) dissociation partielle Kp < 1

Exemple: ¢, M solution de B:

B BH* OH-
Concentration initiale Cp 0 0
Variation des concentrations -X +X +X
Concentration finale Cp - X X X
BH*]-[OH x? K, K, \’
K, = [BH'JLOH]  _ X, = —— & (—’) + ¢, K,
[B] Cp, — X 2 2
2+ xK, - c,K, =0 K, N\
X = -— + — |+ ¢, K, X Jc, K, pour c, > K
5 > a b p b
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Exemple: base faible
base faible: ammoniaque (NH,) K,=1.76 - 10

NH,(aq) + H,0(l) 2 NH (aq) + OH (aq)
0.6 M NH3(aq) pH="?

NH (aq) 2 NH (aq) + OH " (aq)

Initial: 0.6 M 0 0
Equil: (0.6 - x) X X
_ [BH*]-{OH] X’
C [B] - Cp — X

x = [OH] = 3.25 - 1073

- N .,
.\ ~/ (_ b'Kh

pour ¢, > K,
pOH = -log [OH] = 2.49

x = +/0.6-1.76-107° = 0.0033 pH =14 - pOH = 11.5
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4.2.6. Sels dans 'eau

La dissolution de certains sels peut changer le pH d’une solution:
1. Les sels (solubles) sont totalement dissociés dans 'eau

2. ldentification de l'acidité/basicité des ions dissous

CH,COONa — CH,COO + Na* réaction compléte
0.1 M 0.1 M 0.1 M

Na*: acide conjugué d’une base forte (NaOH): acide négligeable
CH3COO-: base faible (base conjuguée d’un acide faible): pH > 7
Ce probléme revient a calculer le pH d’'une base faible

Dans notre exemple : 0.1 M CH;COO-
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3: le pH résultant de la dissolution du sel CH;COONa (0.1 M) dans I'eau revient a
calculer le pH d’une base faible

CH;COO + H,0 = CH3;COOH + OH"  pK, CH;COOH = 4.75

8'1_)( 2 2 pK, CH;COOH = 14 - 4.75 = 9.25 = -log K,
Kb = 10-9.25: 5.6 10-10

2
= —I& } \/(ﬂ> + cp- Ky ~ cy Ky pour ¢, > K,
x=7.48 10°*M : concentration de OH-, pOH 5.1

pH = 8.87 Solution basique
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Question
Est-ce que la dissolution du sel NaCl dans I'eau donne une solution?

1) acide

2) neutre

3) basique
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Solution
Est-ce que la dissolution du sel NaCl dans I'eau donne une solution?

1) acide

2) neutre

3) basique
Na* acide conjugué de NaOH (base forte): acidité négligeable
Cl- base conjuguée de HCIl (acide fort) : basicité négligeable

ni Na* ni Cl- ne réagissent avec I'eau, ce sont des ions spectateurs
qui n’influencent pas le pH



Question
Est-ce que la dissolution du sel NH,Cl dans I'’eau donne une solution?

1) acide

2) neutre

3) basique
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Solution
Est-ce que la dissolution du sel NH,Cl dans I'’eau donne une solution?

1) acide
2) neutre

3) basique

NH,*: acide conjugué d’une base faible (NH,OH): acide faible
Cl-: spectateur

Acide faible dans I'eau
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4. Acides et bases
EXPERIENCE

La dissolution de certains sels peut changer le pH d’'une solution:
acétate de sodium CH;COONa(s) + H,0(l) > CH;COO(aq) + Na*(aq) pH>7

chlorure de sodium NaCl(s) + H,O(l) - Cl(aq) + Na*(aq) pH=7
chlorure de ammonium NH,CI(s) + H,O(l) —» Cl(aq) + NH,*(aq) pH<7

Solutions de trois composés ioniques avec indicateur bromothymol:

N}—hC](aq) NaCl(aq) CH;COONa(aq)

pH <7 pH=7 pH>7
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Question
Quel est le pH d’une solution de 108 M HCI dans l'eau?

1) pH =38
2)pH<7

3)pH>7
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Solution
Quel est le pH d’une solution de 108 M HCI dans l'eau?

1) pH =38
2)pH<7

3)pH>7

'autoprotolyse de I'eau n’est plus négligeable
La concentration de H* venant de I'eau est 107 M

pH = 6.98
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Question
Dans la réaction suivante, quelles espéces jouent le role de I'acide ?

HPO, + NH,* 2 H,PO, + NH,
1) HPO,2, NH;
2) HPO,Z, H2PO,
3) NH,*, H,PO,

4) NHg*, NH;



Solution
Dans la réaction suivante, quelles espéces jouent le role de I'acide ?

HPO,2 + NH,* 2 H,PO," + NH,
1) HPO42_, NH3

2) HPO,2, H2PO,

NH4* et H2PO4_
Donnent un ion H*
(ou H(H,0),*

3) NH4+, H2P04_

4) NHg*, NH;

Chimie Générale Avancée (ChE 160g) 3



4.3. Solution tampon
Définition : une solution tampon est une solution dont le pH résiste a I'laddition de
petites quantités d’ions OH- ou H;0*

Une solution tampon contient une source et un drain de protons (HA et A-)
Elle est formée d’un acide faible et de sa base (faible) conjuguée (ou d’'une base faible et
de son acide (faible) conjugué )

Son pH est donné par I'équation de Henderson-Hasselbalch

. B} _ C, et C, sont les concentrations initiales
[H*]-[A7] Cp -
L = > pH = pK, + /(,g( ) (connues) de la solution
[HAJ C, Elles sont pratiquement égales aux

concentrations a I'équilibre C,-x ou Cy+x,
X K Car Cb

Pouvoir tampon (source et drain de H*)
e Quand on ajoute H*, les ions H* réagissent quasi-completement avec la base

e Quand on ajoute OH;, ils réagissent quasi-completement avec l'acide

Chimie Générale Avancée (ChE 160g) 3



4. Acides et bases

Exemple de solution tampon

~
Base conjuguée]
\

Acide faible

Acide acétique A Acétate de sodium Quantités importantes,
CH;COOH & e  CHCOONa (typiquement 10 — 100 mM)
& et similaires d’un acide faible

et de sa base conjuguée

CH5;COONa: sel qui se dissout complétement dans I'eau
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4.3.1. Solution tampon: Acide/sel: CH;COOH/CH;COO-

CH;COONa(aq) — CH;COO-(aq) + Na*(aq)
[sel] [base conjuguée |
CH,COOH(aq) + H,O(l) = CH,COO-(aq) + H,0*(aq)
Init. C, Co 0
Modif. x X X
Equil. C,— X C, + X X
p | CH;COO™|-|H;07] (€p+x)-x
‘o [CH,COOH] (e, )
Co *Pour x K C,, C, ; x peut étre négligé dans

pour x <K c,c, —> K, = «x

C I'expression de la constante d’équilibre

a

(‘1)
pH = pK, + [0«‘»'( ) Equation de Henderson-Hasselbalch

((l
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4.3.2. Calcul du pH d’une solution tampon

Solution de 0.1 M CH3COOH et 0.1 M CH3COONa dans l'eau

CH,COOH
0.1M
~CH,COONa

oM |

s - + dissolution complete
CH,COONa — CH,COO™ + Na donne 0.1 M CH.COO
CH,COOH == CH,COO K, =1.85-10"

calcul du pH de la solution tampon

CH;COOH CH;COOr H*
Initial: 0.1 0.1 0
Equilibre: 0.1-x 0.1+x X
CH;COO™|-|H;0* 0.1+x)-x
K, = LCH, | LH,0'] = ( 2 ~ x —> pH = -log(K))
[CH;COOH] (0.1-x)
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4.3.3. Calcul du pH d’une solution tampon avec NaOH ajuter

on ajute 0.51de 0.01 M NaOH(aq) et on a 1 | de solution.

CH,COOH +OH (aq) — CH,COO™ + H,0

dissolution compléte
donne 0.05 M CH;COO

CH,COOH
_0.IM CH,COOH == CH,COO™ + H”
CH,COONa |
T0.IM
- (0.5L) - CH;COOH
0.005 mol OH" neutralisent Initial: 0.05-0.005
0.005 mol I’ acide HA Equilibre:  0.045-x
K - [CH;COO™]-[H;07] _ (0.055+x)x
“ [CH;COOH] ©(0.045-x)
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CH;COOr H*

0.05+0.005 O

0.055+x X

0.055 0.045

X > pH = —I()g( K(,)

0.045 0.055
pH =4.83
ApH =+0.1



Expérience: solutions tampons

A chaque bécher on ajoute 0.5 L de NaOH 0.01M

CH;COOH
H,0O 0.1M

sy 5L

pH 7 2.9
pH 11.7 3.8

ApH 4.7 0.9

Equation
Henderson

H K +1 / A
pl = pK  + ng
Hasselbalch: HA

\
]J

CH;COOH
0.1M
CH3COONa
~ 0.1M

474+10g(

o025

4.75
4.84

0.09

0.045
N\

0.09

0055)
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log(

CH,COOH
0.05M

CH3COONa
_00oM .

—u

4.75
4.93

0.18

o] -0
0.02



4.3.4. Exemple des solutions tampons

Un couple acide / base conjugué ne permet pas de préparer des solutions tampons de
n’importe quel pH. Leffet tampon est maximum pour pH = pK..

pH du tampon désiré Acide / base PK,
conjuguée
47 £ 0.2 (£1) CH;COOH / CH;COO- 4.76
7.2 +0.2 H,PO, / HPO 2 7.21
12.3 £ 0.2 HPO,> / PO* 12.32
104 = 0.2 HCO, / COz% 10.33
[ A \ 1 M Added OH™  Added H'
S N T =
gy
Dans une solution tampons le pH est
stabilisé, parce qu’ iI’y a présence d’ une AN
source de protons (I acide faible) et un base m

drain de protons (la base conjuguée). U
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Question

Quelle quantité de CH;COONa devez vous ajouter a une solution aqueuse de
102 M CH5;COOH pour obtenir une solution tampon a un pH de 3.75.

(On néglige les effets de la dilution) pK, (CH;COOH) = 4.75
1) 102 M CH;COONa

2) 10" M CH,COONa

3) 10 M CH,COONa



Solution

Quelle quantité de CH;COONa devez vous ajouter a une solution aqueuse de
102 M CH5;COOH pour obtenir une solution tampon a un pH de 3.75.

(On néglige les effets de la dilution) pK, (CH;COOH) = 4.75

1) 102 M CH,COONa

2) 10" M CH,COONa
Cy, CH3CO0™

3) 103 M CH;COON H=pK, +log—=4.75+1o
) et PREPRa TR ® CH3COOH



4.4. Principe des titrages acide-base

- Déterminer la quantité d’acide présent dans une solution en y ajoutant une quantité

équivalente de base.

- Déterminer la quantité de base présente dans une solution en y ajoutant une quantité

équivalente d’acide.

Volume V connu
d’'une solution acide
de normalité inconnue

U

+

ajout progressif d’une
solution basique de
normalité connue

l

o T ~Vd point d’équivalence
)= Autant d’équivalents

| oint d’équivalence de base que d'equivalents
L—/\ g a d’acide présent au départ
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o

La normalité (N)

d "une solution
correspond au nombre
d 'équivalents-
grammes de solute
présents dans 1L de
solution.

1MHCI=1N
1MH2804=2N



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

On trace pH = f(x) : courbe de titrage

n : nombre d’équivalents de base ajoutés, ny : nombre d’équivalents d’acide a titrer

Neutralisation ==y n/n,=x=1 Point d’équivalence

Co : concentration initiale d’acide (pour HCI: ng= c) 14
c : concentration restante apres ajout de n équivalents de base

c=cp(1-x) pourx<1

HCl(aq) + NaOH (aq) —NaCl(aq) + H,O

(1) Pour0<x<1:excesdacide, pH = -log(c) ol
ou encore pH = -log {c,:(1 —x)} oH = 7 /:’

point d’équivalence |

(2) Pourx=1:[HO] =[H;0], K, = [H;0*]2 = 104 4
doncpH =7

(g

(3) Pourx>1,ilyaun exces de base ajoutée de

base

forte

concentration ¢’ = cy(x -1) 0
pPOH = -log{c'} — pH =14 +log{cy(x-1)}
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4.4.2. Titrage d’un acide faible par une base forte

Ex : titrage de CH;COOH par NaOH
CH,COOH (aq) + OH (aq) — CH,COO" (aq) + H,0O 14

Au point d’équivalence, I'acide faible en solution est

épuisé et il ne reste que sa base conjuguée. (Solution saline)

CH3COO est un ion basique, qui donne un

pH > 7 au point d’équivalence.

région tampon:

pH = pK_ +logr

CH,COO™ |

|CH,COOH |

Au point de demi-équivalence:

[CH,COO™]

[CH,COOH ]

[CH,cO0™|[H"]
*~ [CH,COOH]
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[ pH base forte  =———
12
10
base
pH de solution saline |~ forte ™\
basique > 7 o ‘4
T 7|
61
ﬂ— _B (_'D
pH = pK, ----d- e
pH acide faible—31- - cide faible
H+] = pK, = pH 0 I}l l J
X =1
x=0.5 X

point d’équivalence
3



4. Acides et bases
4.4.3. Titrage de base avec acide fort

Titrage d’une base forte Titrage d’une base faible
14| 14}
L A B C | "
T acide
fort 121
121- acide
- point de demi équivalence: fort
10fpH=7 pH = pKa 10
Boint d’équivalence -
gl \ gl
I 7l
:E. i ataiatalabetlebeb e ey + S g
6 6

pH <7 4l base faible
4= base forte point d’équivalence
4D .
2} :\\\L 2
| | |
0 ' L l 0
x=1 X =1
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4.5. Acides et bases polyprotiques

Les acides de Brgnsted qui peuvent céder plus d’'un proton sont appelés acides polyprotiques.

Ex : H,SO,4, H,CO5 peuvent céder 2 protons; H;PO, peut céder trois protons

Les bases de Bragnsted qui peuvent capter plus d’'un proton sont appelées bases polyprotiques.

Ex : CO4% peut capter 2 protons; PO,% peut capter trois protons

Chaque étape de l'ionisation posséde sa propre constante d’équilibre.

H2C03 = HCO; + H HCO3‘ = CO32‘ + H”
o _ [HCO, ].[H"] c [CO 1.[H"]
! [H,CO,] ’ [HCO, ]

Equation d’ionisation totale
—> 2- +
H,CO, = CO;” +2H

CO* 1 [H'T . e .
Constante d’acidité globale K =K K, = [CO I [H] ﬁz est FOU]C;IUFS |r_1fer|eur a
[H,CO,] 1 et ainsi de suite.
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pK, d’acides polyprotiques

Acide PR | PKy | PKg
acide sulfurique H,SO, -3 2
acide oxalique (COOH), 1.23 4.19
acide sulfureux H,SO, 1.81 6.91
acide phosphoreux H;PO4 200 | 6.59 | 12.68
acide phosphorique H,PO, 2.16 7.21
acide tartrique 3.22 4.82
acide carbonique H,COg4 6.37 | 10.33
acide sulfhydrique H,S 6.89 | 14.15




Acides Polyprotiques: (Acide diprotique: Ac. carbonique)

Kal
H,COs(aq) ‘ = HCO5(aq) + H(aq)
K
HCO5(aq) ———— CO;%(aq) + H'(aq)
H* || HCO; H* || CO3™
KMJ I 3L4.2-10‘7 (PKar= 6.38) Kazi | —~ Lsso (PKa2= 10.32)
[H,CO,] | HCO; |
1.0
- H,CO5 \ / \ /CO32' Diagramme de distribution du
o systéme: acide carbonique en
g X fonction du pH
= 0.4
AN AN
0.0 - ' , v r ' 2 systemes tampon
4 5 B 7 8 9 10 11 12
pH
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Question

Quelle est la charge de I'acide aminé Glycine a pH 2
NH,-CH,-COOH

a) -1

pKz1 (COOH/COO") =4.7
b) 0

pKa2 (RNH5*/RNH,) = 9
c) +1
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Solution

Quelle est la charge de I'acide aminé Glycine a pH 2
NH,-CH,-COOH

a) -1
pKz1 (COOH/COO") =4.7

b) 0
pK,, (RNH5*/RNH,) = 9

c) +1

NH;*-CH,-COOH

Espéce totalement protonée a un pH << pK,4 et pK,»



