Classe de TS Partie B-Chap 7
Chimie

Chapitre 7 : Transformations associées a des réactions
acidobasiques en solution aqueuse

Pré requis :

v Réactions acido-basiques vues i et au chapitre 5
v' Indicateurs colorés vus efilS lors des dosages

Connaissances et savoir-faire exigibles :

@) savoir que K est la constante d'équilibre associée a I'équatmta réaction d’autoprotolyse de
I'eau.

@) Connaissant la valeur du pH d'une solution aquetise si elle est acide, basique ou neutre.

®) A partir de la concentration molaire des ion®©Hou OH, déduire la valeur du pH de la solution.

@ Associer la constante d’acidité K I'équation de la réaction d’un acide sur I'eau.

®) Déterminer la constante d’équilibre associée ubdign d’une réaction acido-basique & I'aide des
constantes d’acidité des couples en présence.

©®  Connaissant le pH d’une solution aqueuse et le gukcouple acide/base indiquer I'espéce
prédominante ; application aux indicateurs colorés.

| Réaction d’autoprotolyse de l'eau :
1) D’ouvient-elle ?

Mesurons le pH d’'une eau pureOn trouvepH = 7 a 25°C.
Ceci signifie que la concentration des ions oxonilams cette eau est dgH:30" 5] = 107" = 107
mol/L. D’ou proviennent-ils ?

Puisqu’il n’y aque des molécules d’eau dans une eau puie sont ces molécules d’eau qui ont
données naissance aux ions oxonium.

Ainsi comme une solution est neutre électriquemeénta présence d’anions en méme quantité que les
cations oxonium.

On explique cet équilibre par le fajt'un ion oxonium est créé par une molécule d’eauud capte un
proton a une autre molécule d’eau, qui elle, a cédson proton.

2) Equation de la réaction et produit ionigﬁe

a. L’eau, espece amphotere, joue donaaunble réle d’acide et de baseselon I'équation :
2 H:Oq) = HgO"aq) + OH ag)
Cette réaction est appelée autoprotolyse de I'eau

b. A cette réaction, on associe wanstante d’équilibre Ke appeléeroduit ionique de I'eau. On a :
Ke = [H50" aq)] X [OH (aq]
Comme il y a autant d’ions oxonium que d’ions hygie produits par I'autoprotolyse :
[H30"(aq)] = [OH (aq] = 1.0%107 mol/L et

Remarque :
On rappelle que la constante d’équilibre d’'une tibame dépend que de la température. La valetede

ci-dessus n’est valable qu’a 25°C.
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c. Généralement en chimie, a une grandeur X on assoeigrandeur pX = - log X.
Ici on a alors : |pKe= - log Ke= 14

3) Echelle de pH :

a. Définition @ :

> Une solution est dite acide si elle contient plisnoxonium que I'eau ;;'““ ";”
pure: + : o
Solution acide < [H30 (3] > 1.0*10" mol/L < pH< 7.0 S P
EaPemier 0 60

» Une solution est dite basique si elle contient maiilons oxonium que| Urin: &0
I'eau pure : Biére
Solution basique « [H30" @] < 1.0*10° mol/L < pH > 7.0 RO S

Jug dorange A%

» Une solutiomeutre sera donc une solution dontdkl est de 7.0 :' e e L]
& [H30" @ag] = 1.0107 mol/L e e 5

b. Exemples valeur de pH de_diﬁérentes solutions courantes Doc n°1 :Valeur du pH
(voir docaontre) de guelgues solutions

c. Application® :
Soit une solution d’hydroxyde de sodium de conegiun 5.0¥10° mol/L.
Quelle est nature acido-basique de cette solutiom guelle est la valeur de son pH ?

—-14 —14
r 10_ =10 — = 20*10™mol/L
lOH @| 50*10

On sait que K= [HsO0"(aq] X [OH (aq] = 10** d’0l [HsO"(aq) =
Alors pH = - log [HO"(ag] = - log 2.0*10" = 11.7
Il Constante d’acidité d’'un couple acido-basique :
1) Définition ™ :

Soit un acide Hf\q) et sa base conjuguéé). La constante d’acidité de ce couple acide/basa es
constante d’équilibre de la réaction de I'acidecaleau :

- + A g [X|H;0" (@
HA@g + H20() = Afag + H3O (ag) Ky = 100 q).l . 3J. (a0)
HA(aq)
A cette constante d’aciditéskon associe son pK [pKy = - log Ky
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2) Exemples:

a. Soit I'acide éthanoique de formule @80OO0H et sa base conjuguée l'ion éthanoate de fermu

CH3-COQO. Ce (l:ouple a pour C(])nftante d’Tcidité ; crnpie scidefbase | p,a25°C
CH, = COQO (aq) |*|H 0" (a :
Ka = 22 e W H,0* (ag)/H,0 (0 0,00
|CH, -COOH,,, | -
5 s ° @ HF {aq)/F~ (ag) 3,20
Ka=1.7¥10"a 25°C et pK = 4.76 LR .
H-COOH (ag)/H-CO0 (ag) 3.75
b. L'eau participe est membre de deux couples acido- CH,-COOH (ag)/CH,-COO~ (aq) 4,76
basiques : - < |
> Soit elle est acide dans le couplglg/OH ) : €05:H,0 (3a)/HCO5 aq) . £35
H0() + H.Op) = OH ) + "'301+ {29 NH? (ag)/NH, (aq) 9,20
Alors Ky = [H3O"(aq)] X [OH (aq] = 10°" et pKy = 14 Z 2 = : SR
) HCO co 10,3
> Soit elle est base dans le coupHagf HOy) : 3{éq}f 3 @g) _
HoO' ag) + HoOpy = Ho0q) + HiO"(ag) H IR g
_ H O+(aq) _ _
Alors Ky = 12 ——1=1etpk =0 Doc n°2 :Valeur du pKa de
3 (0 guelgues couples acido-basiques
c. Remarque :

Les valeur de pKa ne sont pas limitées par O et 1ehais peuvent prendre desleurs négatives ou
supérieures a 14

C’est le cas notamment de certains acides commidéanitrique HNQ, il réagit totalement avec I'eau et
son pka est négatif.

lIl Comparaison des acides entre eux et des basa#me elles a méme concentration :Fiche

éléeve
1) Comparaison des acides entre eux :
a. Critere de comparaison :

Pour comparer deux acides entre eux, on comearalissociation dans I'eau Plus cette dissociation
estimportante, plus on dit que I'acide estfort ». De quoi celle-ci dépend t-elle ?

b. Relation entre dissociation et taux d’avancemeral fpour :

On considere la dissociation d’un acide #fdans I'eau selon I'équation :
HA(@q + H2Op = Aag + H30'(ag)

On obtient un volume V de solution.

Etablissons le tableau d’avancement de celle-ci :

Equation de la réaction HAq + HOn = Aag) + HO" (ag)
Avancement
Etat
(mol)
Initial 0 cxV Exces 0 0
En cours X cxV - X Exces X X
final Xéq CcXV - Xgq Exces %q Xéq

Xeq _ Y :lH3O+(aq)J
X X IV C

Le taux d’avancement final s’écrit donc : T=

max max

On voit alors quepour une méme concentratiord’acide apportéplus un acide est dissocié dans
I'eau, plus la concentration en HO"4q) sera grandeet donglus le pH final de la solution sera petit

3
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c. Relions ceci au constante d’'acidité :

Expérimentalement, omesure le pH de différentes solutions acides de mémoncentration 1.0*1¢
mol/L. On calcul alors le taux d’avancement de la réacatt on met en relation ces résultats avec le pK

des couples :
Acides pH T pKa
H3O+(aq) + Cl_(aq) 2.0 1 0.00
HF aq) 2.6 2.5*10" 3.20
CsHsCOOHag) 3.1 7.9*10° 4.19
CH3-COOHag) 3.4 4.0*10° 4.75

d. Conclusion :
Pour deux solutions d’acides de méme concentratian soluté apporté, la plus acide (plus petit pH)
correspond a celle dont I'acide est le plus diss@cdans l'eau :

Si Ka > Ka’ 0u pKa < pKa' alors pH < pH’ et [H 30" aq)f > [H30"aglf €t T > 7

2) Comparaison des bases entre elles :

Nous pouvons faire la méme étude que précédemiretdbleau d’avancement devient :

Equation de la réaction Aaqg) +  HOy = HAxq) + OHag)
Avancement B
Initial 0 cxV Exces 0 0
En cours X cxV X Exces X X
final Xéq CXV - Xgq Exces %q Xéq
Xq Xeq IV ~la
Le taux d’avancement s’écritr; = —+ = 4 = [OH (q)] = Ke

X X [V c [H30+(aq)]><c

max max

On comprend alors aisément que nous obtenons tusion suivante :
Pour deux solutions de bases de méme concentratien soluté apporté, la plus basique (plus grand
pH) correspond a celle dont la base est la plus disciée dans 'eau :

Si Ka < Ka 0ou pKa > pKa’ alors pH > pH’

IV Constante d’équilibre associée & une réaction &n-basique® :

1) Cas général :

On considére leéaction acido-basique entre un acide &g et la base A ag)
Pour connaitre I'équation de cette réaction, oh cmsidérer les deux demi-équations associéeagueh
couple . AH(aq) = Al_(aq) +H"

A2 (aq+ H' = AoH (aq)

AH g ¥ Ay aa) = A @) T AH o)

Ecrivons les constante d’équilibre de cette réactio
K = Ao [X[AH o
[AiH (aq) ] X lAz_“‘Q)J
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Multiplions en haut et en bas par la concentragiomons oxonium :

1/Kaz2

KAl

D’ou : K=—4

2) Exemple :
Soit la réaction entre I'acide éthanoique {pk 4.76) et 'ammoniac (pke = 9.20). On peut savoir
immédiatement si la transformation va étre totale.

—PK g -476
On calcul : KKAl = 10_PK = 10_920
K, 107 10

= 28*10" .K > 10" : cette réaction est donc totale

V Diagramme de prédominance et de distribution d’gséces acides et basiques en solutih:

Cette notion a été introduite lors duyli®6 avec un exemple.

1) Cas général :

Soit un couple acido-basique RYA g de Ky = [ [ H.0" w0

[HA., |

Prenons le logarithme de cette expression :

A @]

log Ka = log ———~ + log [H3O"(aq]
[HA )]
[A @a]
o - log [HsO"ag] = - log Ka + log -————-
i [HA )
[A @a]
= [pH = pKa + log ———-
[HA ]
Ainsi :
SipH = pK4 alors log-———= A el _ dondA ag)] = [HA (ag)
(aq)
SipH > pKx alors log A (aq)]] 0 dondA (ag)] > [HA (ag)]
(aq)
SipH < pK, alors IogM < 0 dondHA (ag)] > [A (ag)]
(ag)
Voici le diagramme de prédominance alors obtenu :
Doc n°3 : diagramme de [HA @q)] > [A ao) [A @a)] > [HA (aq)]
predominance de l'acide } > pH
etde la base Prédominance de l'acide H# pK , Prédominance de la base

On peut associer a ce couple acide base un digratardistribution qui représente le pourcentage de
chaque espece en fonction du pH de la solution :

5
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100 -

Doc n°4 : diagramme
de distribution de 50 -
I'acide et de la base

: * pH
[HAGl pKa  [A @l P
prédomine prédomine

2) Application aux indicateurs colorés : zone de w@rdtun indicateur coloré :

a. Définition :
On rappelle gu’undicateur coloré est uneespéce qui existe sous deux formdane acide et l'autre
basique, et que ces deux formesdarix couleurs différentes

b. Réaction avec 'eau :
HINd(aq) + H20q) = Ind (aq) + HsO" (ag) Au couple Hingygy Ind 5q)est associé un pK

c. Zone de virage :
» Selon la valeur du pHpar rapport au pf c’est 'une ou l'autre des formes de l'indicateolore,
doncune couleur qui va prédominer

» LorsquepH = pKa, on obtientune couleur qui est un mélange des deux couleuls Hind et Ind
: on appelle cette couleurt@nte sensible
Sinon au dessus et en dessous de ce point, orveldgeeinte acide ou la teinte basique.

» On appellezone de virage la zone de pH autour du pKou on observe la teinte sensihle
(Exemple expérimental : le BBT)

d. Intérét d'un indicateur coloré :
Un indicateur serve suivre I'évolution d’'un titrage acido-basique On connait, grace a sa couleur
(teinte sensible), le moment ou I'on passe au nivckason pk.

On obtient alors environ lgH de I'équivalence : pH = pKa.

[Exercices n°12, 17 et 21 p 142/144




