Chapitre 1 : Les équilibres chimiques
Cour 1 : Les équilibres acido-basiques
|. Définition des acide et des bases

1. Selon Arhenius (1887)
Acide : on appelle acide toute substance capable de libérer des protons H”

HA _ H,0 H'+A
AP ————
Acide

Base : On appelle base toute substance capable de libérer des ions OH-

BOH H,0 OH+B’

Base
Exemple :

1) CH3COOH et HCl sont des acides
e CH;COOH H,0._ H" +CH;COO
e HCI H20E H" +CI

2) NaOH est une base

e NaOH — s OH +Na’

2. Selon Bronsted-lowery (1923)

Acide : on appele acide toute substance capable de liberer des protons H”
Base : on appele base toute substance capable de capter des protons H*

A"+H P HA A est une base

Exemple : CH;COO™ +H’ ﬁCH3COOH

CH5COO est une base



Notion d’acide et de base conjuguée
Soit HA un acide faible
H\,f; é H+ A
Acide base conjuguée
A tout acide correspond une base conjuguée
Exemple :
la base conjuguée de CH3;COOH est CH;COO™ et on écrit :acide/base conjuguée

CH3COOH/CH5CO0O

H* ne peut pas exister a I’état libre et par suite un acide HA ne peut libérer un proton
H" que s’il est en présence d’une base B qui peut le capter.

HJ,A + \l,B < \IA: + BH
Acidel base2 base conjl acide conj2

A tout couple [acide/base conj]; est associe un couple [acide/base conj],
Exemple
1. CH;COOH +H,0 == CH,CO0" + H;0"
al b2 bl a2

2. NH: +H0 é; NH,"* OH’
v \V4 \%
bl a2 al b2

Notion de composé ampholyte

La molécule H,0 s’est comporté dans I'exemple 1 comme base et dans
I’exemple 2 comme acide (H,0 est un composé ampholyte)

Définition de composé ampholyte

On appelé composé ampholyte un composé qui peut se comporter comme
acide que comme base.



3. Selon Lewis :

Lewis a donné une définition généralisée de I'acide et de la base, elle a été
étendu méme aux composés non hydrogénés

Acide :on appelle acide tout corps accepteur de doublets électroniques.
Base : on appelle base tout corps donneur de doublets électroniques.

Exemple :

(-

1) Le BF; est un acide I IE--— B--—-- FI
| FI

Le bore possede une case vacante dans laquelle peut se situer un doublet
électronique

2) de méme pour 'ion H* H
O
3) La molécule NHj; est une base H--- N---H
I

H

L’azote dispose d’un doublet libre

4) De méme pour lI'ion OH™ [ |1O-—-HT

O possede 3 doublets libres

Il. Constante d’équilibre :

Soit I’équilibre chimique :

aA +bB ¢ vl cC +dD
v2
vl= -k, [A][B]°

V2 = -k2 [C][D]*



a I'équilibre : v, =v, ——> -k, [AP[B]° = -k2 [C]°[D]°

k1_[C]¢ [D]4 _
e aapp - KelT)

D’ou
Exemple : la constante de I’équilibre chimique

2NO +Cl; &————= 2NOCI

[NO Cl]2

Ke(T) = [NOJ2 [CI2]

1. Equilibre de dissociation de I’eau

Les molécules d’eau peuvent agir sur elles méme (auto dissociation de I'eau)

H,0 +H,0 &= H;0"+OH
_ [H30+][0H-]
Ke(m) = [H20]2

AT=25°C Kc(25°)=3.24.10", alors I'eau est trés faiblement dissociée .

[H,0] = cte et [H,0]= %/1 = 55.5 mol/!I

Donc on peut écrire [H;0"] [OH] = Kc(T) . [H,0]° = 10™ = ke
Ke s’appelle produit ionique de I'eau
2. Equilibre de dissociation d'un acide

La dissociation ionique peut étre totale ou partielle et selon le cas les
électrolytes (composes qui se dissocie en présence de I’eau) sont dits forts ou
faibles

Exemple

1) HCl dans I'eau est un électrolyte fort
HCl+ H,0 — > H;0*+Cl



2) CH;COOH dans I’eau est un électrolyte faible
CH3COOH +H,0 =——= H;0" +CH,C00"

a) constante d’équilibre d’un acide (cte d’acidité)
D’une facon générale pour un acide faible HA
HA+S <———S HS"+A (S=solvant)

Si S= H,0——> HA+H,0 &——=H;0"+A

_ [H30+4] [A-] - + _
Kc (T) = “HZOI[HA] [A™] et [H;07]<<[H,0] Alors [H,0]= cte
: — e = H30T1[AT] _
Donc : [H,0].Kc(T) =cte= AT = ka

ka est appelée constante d’acidité, elle est caractéristique a I'acide

Exemple : CH;COOH +H,0 Z———> H;0" +CH;CO0’

[H307] [CH3CO0™]
[CH3COOH]

ka =

b) Coefficient de dissociation ionique on degré d’ionisation( a)

En plus a la constante d’équilibre Ka , la dissociation d’un acide peut étre
caractérisée par un coefficient noté a définie comme suit :

nombre de mole dissocie

nombre de mole initiale

si a représente le degré d’ionisation d'un acide HA de concentration C, on
peut représenter |'évolution de la réaction de dissociation de I'acide de t=0
jusqu'a I'équilibre comme suit :

HA + H,0 A — H;O"+ A
at=0 C 0 0
aleq C—Ca Ca Ca

C : nombre de mole initiale
Ca : nombre de mole dissocie a I'équilibre
C —Ca : nombre de mole non dissocie a I'équilibre

_[H30+] [A-] _CaCa _Ca?

Ka = =
[HA] c-Ca 1—a




Remarques

a : fraction ionisée

sia=1 — s l'acide est dissocié totalement

sia =0 —> l'acide n'est pas dissocié

si0<a <l —> ['acide est dissocié partiellement
c) Laloi de dilution d’Oswald

2 2
o ka «

% —
1—a Cc 1—a

Nous savon que : Ka =

Kk <
Quand Cxle rapport Ta 7 c'estadirea =7

On dit que la dissociation augmente avec la dilution : Loi de dilution d'Oswald
3. Equilibre de dissociation d’une base
soit B une base faible
B+H,0 === BH"+OH

De la maniere faite avec les acides

_ [BH*] [OH™]

Kb
[B]

Kb s'appelle constante de basicité, elle caractérise la base
Exemple : écrire la constante de basicité de NH;
NH; +H,0 S5 NH, +OH

_ [NH4*] [0H™]

Kb
[NH3]

Remarques

1. Ka et Kb dépendent de la température et de la nature du solvant

2. Ka et Kb sont toujours des constantes caractéristiques des acides et des
bases a température donnée et avec un solvant connu

3. Les polyacides et les polybases sont caractérisés par les constantes
d’équilibres Ka4, Ka, ... de la premiere et deuxiéme dissociation de I'acide
...et de méme pour la base Kb;, Kb, ...



Exemple Soit le diacide H,CO; (acide faible)

Ona:
H,COs + H,0 <——SH;0"+HCO;" Ka; = 3.4.10”
HCO; +H,0 <——sH,0"+C0;5” Ka, =5.6.10""

H,CO; + 2H,0 €«——s 2H;0" + CO;™ Ka= ?

_ [co3?|[H307]? _ [HCO31[H30%] [CO3?|[H30]

Ka . -
[H2C03] H,CO3 [HCO3™]

= kal. Kaz

Kal Ka2
Alors :
ka = kaj,.ka, = 2,4.10™"

Remarque : les constants Ka et Kb caractérisent la force de I’€lectrolyte, mais
sur le plan pratique il est préférable d’utiliser une grandeur plus commode pka et
pkb pka = -log ka et pkb = - log kb

4. relation entre ka, kb, pka et pkb

HA + H,0 2—H;0"+ A’ Ka= [H3F;]1§A—]
A+ H,O ——=HA+OH Kb= [H3FH+31§A_]
Ka.Kb = [H;0"].[OH] = ke b et le conjuguée de a
AT =25 Ka.Kb =107

D’ou : - log (Ka.Kb) = -log 10™*

Pka + pkb =14

Le produit ka.kb =cte alors ka /7 S kb™\
Le conjugue d'un acide fort est une base faible et I'inverse
I11. notion du pH

La notion du pH a été introduite dans le but de mesurer quantitativement
I'acidité d’une solution



Le pH d’une solution est défini comme suit : pH = -log [H307]

De la méme maniere on peut définir le pOH : pOH= -log [OH]

Remarques
1. AT=25% [H;0*][OH]=10™"
D'ou -log [H;O'][OH]= 10"

pH + pOH= 14

2. Le pH d’une solution peut se mesurer a 1I’aide du pH métre
3. Un milieu neutre (eau pure) correspond :

[H;0"] = [OH]=10" s pH=7

Un milieu acide correspond a

[H:0]>[OH] —— pH <7
Un milieu basique correspond a
[H:0']<[OH] ——> pH >7

1.pH des acides et des bases
a. pHd'un acide fort
HA + H,0 —> H;0* + A’
at=0 Ca 0 0
at: 0 Ca Ca
pH = -log [H30"] = -log Ca

b. pH d'un acide faible
HA+H,0 <——s H;0"+A

P
Ona ka = T 1
[HA]

et [H;01=[A] ... 2

Ca=[HA] +[A] =[HA].... 3 car [A] << [HA]



[H307%)?
Ca

2 et 3 protées dans 1 donne : ka =

D’ou : [H;0'] = (ka . Ca)Y/?

Alors : pH= % (pka- log Ca)

c. pH d’une base forte
BOH H,O S B+ OH

at=0 Cb 0 0
at 0 Cb Cb
pOH = -log [OH] = -log Cb

3T=25°C  pH+POH =14 — > pH = 14— POH

Alors : PH = 14+bg Cb

d. pH d’une base faible

BOH H,0 B" + OH
POH == (pKb — bg Cb)

N

3T =25° pH+ pOH = 14 — > pH = 14-POH

Alors : pH =14 - - (PKb - log Cb)

Remarque : comme a T= 25°c PKa +PKb =14
onaura: PKb =14 —Pka

alors : pH = 14 — %(14-PKa —log Cb)

pH =1/2( 14 +pka + log Cb)

N.B : les forces d'un acide et d’une base dépendent de la concentration du
milieu (loi de dilution d’Oswald) et par suite :

o Sj % <10* I'acide faible est dilué au point ou il n'est pas

fort et I'expression de son pH et celle indiquée en b.




o Si % > 10 I'acide faible est dilué au point ou il est fort et

I'expression de son pH et celle indiquée en a.

Le méme raisonnement peut se faire avec le cas des bases mais cette fois ci
avec le rapport ’;—Zcomparé avec 10
IV.réaction acide-base

1. Réaction de salification
La réaction d'un acide avec une base donne comme produits un sel et de |'eau

HA+BOH —> sel+eau

AB H,0

Plusieurs cas se posent selon la force de 'acide et la force de base

a. pH d'un sel provenant d’acide fort et de base forte
HA+H,0 —> H;0"+ A
BOH + H,0 ——> B+ OH + H,0
HA + BOH ——> (B, A)+H,0

Les ions B et A" ne jouent aucun rdle et par suite le pH et celui de I'eau
pure pH=7

Exemple : le pH d’une solution de NaCl est pH= 7 car le NaCl(sel) provient de la
réaction entre 1 acide fort HCl et une base forte NaOH.

b. pH d'un sel provenant d’un acide fort et une base faible

Exemple HCl+ H,0 — > H;3;0++ClI

NH; + H,0 =——>NH," +OH

HCl+ NHs&———2NH," + CL (sel = NH,C)

Les ions CI" ne jouent aucun réle (neutres) par contre les ions NH," réagissent
avec OH provenant de la dissociation de H20 et par suit [OH ]~y et le milieu

est acide : pH % (pka- log Cs)

c. pH d’une solution provenant d'un acide faible et une base forte




Exemple : CH;COOH + H,0 S— H;0" +CH5CO0O

NaOH +H,0 ——> Na'+OH +H,0

CH;COOH + NaOH ——%E\CH3COO'+ Na’+ +H,0

|
Sel = CH;COONa

Les ions Na* sont neutres mais CH;COO™ réagissent avec H;0" provenant de la
dissociation de H,0et par suite [H;07] \ et le milieu est basique

pH =14 - — (pKb — IogCs)

2. Solution tompan
a. Définition : on appelle solution tompan une solution qui a la propriété de
conserver un pH constant par addition d'acide on de base.
b. Propriétés des solutions tompans

e Une solution tompan est caractérise par son pH
e Une solution tompan s'obtient en mélangeant un acide ou une
base moyennement faible avec son espece conjuguée

e On peut démontrer que le pH d’une solution tompan est donné
[base]
[acide]

e Pour tamponner un milieu au pH désiré, on fait varier les volumes

par : pH=pka + log

ou les concentrations en acide ou en base

V. la dilution et le dosage acido-basique
1) La dilution
Soit une (S;) (acide ou base) de volume V; et de concentration C;

Diluer (S;) c’est ajouté un volume d'eau V.,, dans Le but d’obtenir une solution
(S,) de volume V,= V;+V,,, et de concentration C, tel que C,<C;



Etat initial 1 Etat final 2

(S1) (S2)

ls\\\ % + Eau VI > v1+Tveau

(V1, C1) V2, C2)

On a: quantit¢ de matiere du soluté initiale = quantit¢ de matiere du soluté
finale

C’est-a-dire : n{=n, —)C1V1= C2V2 —)C1V1 = Cz(V1+VeaU)

C1Vq
Cy

Veau = -V, loi de dilution

Application

Trouver la quantité d'eau nécessaire a ajouter a un volume V; =20ml d’une
solution de CH3;COOH de concentration C,;= 0.5M pour que sa concentration
soit 0.25M

2) le dosage acido-basique

Le dosage acido-basique est la réaction au cour duquelle un acide réagit avec
une base jusqu’au point ou : nombre de mole de H*- nombre de mole de OH"
dans le but de déterminer une concentration inconnu de I'acide ai ou de le base.

A ce point : nombre d’eq.g d'acide = nombre d’eq de base c’est-a-dire :
Na.Va =Ng.Vp

Na : normalité de l'acide (eq.g/1)

V4 : volume de l'acide

Ng : normalité de la base (eq.g/1)

V5 : volume de la base

Définition de la Normalité :

C'est le nombre d’équivalent gramme de soluté par litre de solution, elle est
notée N (eq.g/l)



Définition de la molarité

C'est le nombre de mole de soluté par litre de solution , elle est note C ou
M : (mole/l)

Relation entre N et C

N=Z.C (Z:nombre d’acidité ou de basicité)

Exemple : Hel 721

H,SO, Z=2

H3PO4 /=3




