Cours   2ème  année chimie

Module :Chimie analytique
3 Les solutions ioniques .Acides et Bases

3.1 La dissociation  ionique (l’équilibre  de dissociation de l’eau)

L’eau donne lieu à un équilibre ionique ou une molécule d’eau pure échange un proton
H+ , avec une autre molécule (l’auto dissociation de l’eau ), selon l’équation suivante :
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3.2 Produit ionique de l’eau

Selon la définition de la constante d’équilibre on a :

Kc = [H3O+] [OH-]  / [H2O] [H2O]

Les mesures de la conductivité éléctrique indiquent la présence d’une concentration de 1.00.10-7 mol/l en ions  H3O+ et OH- ,compte tenu que la concentration de l’eau pure est environ de 55.5 mol/l ,on peut conclure que la variation de la concentration de l’eau au-cours du processus d’ionisation est négligeable .Cette concentration d’eau constante est intégrée à la constante d’équilibre qui est appelée  ,le produit  ionique de l’eau est comme suit :

Ke = [H3O+] [OH-]  = 10-14 

3.3 Généralités sur les acides et les bases (Définitions)

3.3.1 Acide et Base selon ARRHENIUS :

En partant du phénomène de la dissociation de l’eau ,ARRHENIUS propose en 1884 un concept d’acide et de base ,un acide est une substance qui libère des ions H+ en solution aqueuse 

Exemple :  
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Une base est une substance qui libère des OH- en solution aqueuse 

Exemple :
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Ces définitions manquent de généralité

-Elles ne sont applicables qu’aux solutions aqueuses 

-Certaines substances ne possèdent pas d’ions OH- dans leur structure 

-Les ions H+ ne se trouvent pas libre ,dans l’eau il se forme H3O+

3.3.2 Acide et Base selon Bronsted et Lowry 1923

Un acide est une substance qui peut libérer un proton et une base , une substance qui peut accepter un proton 

Exemple :
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Dans le conception de BRONSTED-LOWRY l’acide ou la base ne peuvent agir seuls ,il doit y avoir présence simultanée de deux espèces (c’est la notion de couples acide-base conjugués)

 Exemple :

HCl / Cl-       Cl-  la base conjuguée de l’acide HCl

Certaines substances peuvent etre considérés comme un acide ou une base

Exemple :

H2O : est une base      
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H2O : est un acide        
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Ces substantes son dites amphotères ou ampholytes 

3.3.3  Acide et Base selon  Lewis

Une définition beaucoup plus générale,un acide est une substance qui peut accepter un doublet d’éléctrons et une base ,une substance qui peut donner un doublet d’éléctrons

Exemple :

BF3      le bore possède une orbitale moléculaire vide ,il peut accepter un doublet 

NH3     L’azote possède un doublet libre

La théorie la plus utilisée actuellement est celle de BRONSTED et LOWRY 

3.4  Forces des acides et des bases 

Selon leur dissociation ,les acides et les bases se classent en deux groupes :

3.4.1  Acides et bases forts

Ce sont des éléctrolytes forts, l’équilibre de dissociation est nettement en faveur de la reaction directe 

HA acide fort : 
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B  base forte :  
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3.4.2  Acides et bases faibles

La dissociation est faible , n’est pas complète et produit une reaction d’équilibre 

Acide faible : 
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                    Ka = [A-][H3O+] / [HA]

Ka : est appelé constante d’acidité de l’acide HA

Base faible :   
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                    Kb = [BH+][OH-] / [B]

Kb : est appelé constante de basicité de la base B

Plus la constante est grande , plus l’acide (ou la base) est fort 

On utilise généralement la forme logarithmique :

pKa = -log Ka

pKb = -log Kb

Plus le pK est grand , plus l’acide (ou la base) est faible

pKa et pKb  sont des constantes qui dépendent : 

 -de la température

 - de la nature du solvant

En effectuant le produit des deux relations :

Ka.Kb = [H3O+][OH-]

A 25°C si le solvant est l’eau :

Ka.Kb = 10-14

pKa + pKb = 14

CHAPITRE 4.   Le pH des acides et des bases

4.1 La notion de pH
Le pH est une mesure de la concentraton en ions H3O+  en solution aqueuse , il est définit comme le logarithme de l’inverse de la concentration des ions H3O+  
pH = log 1/= - log [H3O+  ] 
Dans l’eau pure ou dans une solution neutre  , la concentration des ions H3O+ est de 

1.0 .10-7mol/l   , le pH est donc de :
 pH =  - log [H3O+  ]  = - log 10-7 =  7 

Une solution acide dont la concentration en ions H3O+ est superieure à 1.00.10-7 mol/l aura donc un pH inferieur  à 7 alors qu’une solution basique aura un pH superieur à 7  
On peut définir le pOH comme suit :
pOH =  - log [OH-  ] 
pH +pOH = 14
Dans une solution neutre  , pH =pOH

D’une manière générale  , on classe les solutions comme suit :

pH = 7    :   [H3O+]  =  [OH-] : solution neutre 

pH >7    :   [H3O+]  < [OH-] : solution basique

pH <7    :   [H3O+]  > [OH-] : solution acide

4.2 Calcul du pH d’un acide ou d’une base 
4.2.1 Solution acide

A la dissociation de l’acide , on doit ajouter l’auto-ionisation de l’eau :
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Les loi d’action de la masse :

Ka = [H3O][A-]  /  [AH]   …………1
Ke = [ H3O+][OH-]         ……………2

Loi de neutralisation des charges :

[H3O+]  =  [A-]  +  [OH-]  ………….3


Loi de concervation de masse :

c= [AH] + [A-]               …………..4

En renplaçant dans 1 les différentes quantités par leurs valeurs en fonction de [H3O+]  déduites de 2 , 3 et 4

Cela nous conduit à une équation du 3eme degré en 
[H3O+]  

Equation n’est pas d’une résolution aisée 

1ere  approximation : la solution est suffisament acide , la concentration en ions OH- soit négligeable devant celle en ions H3O+ 

Et l’equation devient :

[H3O+] 2 +   Ka[H3O+] – Kac = 0

La concentration [H3O+] sera déduite d’une équation du second degré :

[H3O+]  = [ - Ka  + ( Ka2 + 4Kac ) ½   ] / 2


[H3O+]  = [ - Ka  - ( Ka2 + 4Kac ) ½   ] / 2


a) pH de solutions d’un moniacide fort
On introduit dans l’eau  , une concentration c d’acide fort HA .La dissociation est totale donc la concentration passe passe entièrement à l’etat d’ions :
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[H3O+]  =  c
Supposons que les ions H3O+  et OH- provenant de l’auto-ionisation de l’eau sont en quantité négligeable devant c :

D’où   pH = -log c

Conclusion : après l’evaluation de l’erreur sur la valeur du pH  

Si [H3O+] > 3.10-7 M , on peut calculer le pH  en appliquant l’approximation :  
pH = -log c

Si [H3O+] < 3.10-7 M , on doit resoudre l’equation du 2eme de gré , puis le calcul de pH  
pH = -log c

b) pH de solutions d’un moniacide faible 

Cette fois la reaction de dissociation est en équilible :
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x : est le coefficient de protonation de l’acide 

c = [A-] + [AH]
1)Equilibre faiblement déplacé 

Les calculs sont effectués en considérant que :

c(1-x) = c

pH  = ½ (pKa –log c)     si (pKa + log c) > 2
2) Equilibre moyennement déplacé 

Il faut résoudre une équation du second degré pour obtenir [H3O+]

3) Déplacement presque total

l’acide de comporte comme un reactif fort

  pH = -log c    si (pKa + log c) <-1

4.2.2 Solution basique
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Kb = ( [ BH+][OH-] ) / [B]   ……..1

Ke = [ H3O][OH-]                ………2

c = [B] + [BH+]                   ……….3

[BH+] + [H3O+] = [OH-]     ………..4

En ramplaçant dans 1 les différentes quantités par leurs valeurs en foncion de [H3O+] déduites de 2,3 et 4

Cela , nous conduit à une équation du 3eme degré en [H3O+]
1ere approximation : la solution est suffisament basique , la concentration en ions H3O+ soit négligeable devant celle en ions OH- 

L’equation devient :

[OH-]2 + Kb[OH-] –Kbc =0

[H3O+] = [ Ke + ( Ke + 4 cKa Ke) ] / 2c
a) pH des solutions d’un monobase forte :

La dissociation est totale ,donc la concentration passe entièrement à l’état d’ions
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pH  = 14+log c               si  c > 3.10-7 M 

si c < 3.10-7 M  , on doit ressoudre l’équation du 2eme degré :

c[ H3O+]2 - Ke[H3O+] –Ka.Ke = 0
b) pH  de solutions d’une monobase faible :
La reaction de dissociation est en équilibre 
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c(1-x)                            cx        cx
Kb = ( [ BH+][OH-] ) / [B] 

1) Equilibre faiblement déplacé 

si : pKa – logc < 12             pH  = 7 + ( pKa  + log c ) 

2) la base se comporte comme une base forte 

Si : pKa – logc  > 15              pH  = 14+log c               
3)  Equilibre moyennement déplacé :    resoudre l’equation du 2eme  degré 
4.3 Mesure du pH . Neutralisation d’un acide par une base

Le dosage d’un acide par une base ou d’une base par un acide  appélé aussi titrage 

Le titrage est une technique expérimentale consiste à déterminer la concentration d’un soluté dans une solution au moyen de sa reaction complète avec une autre substance en solution de concentration connue , dite solution étalon 
D’un point de vu pratique , le suivi du pH est réalisé grace à un pH-mètre constitué d’une éléctrode spécifique et d’un afficheur de la valeur du pH obtenue 

On fait reagir une solution d’acide HA avec une solution de base B 

HA de volume VA et de concentration CA  inconnue

B  de volume VB  et de concentration CB connue

VB : ajouté à l’acide goutte à goutte 

Nous disons que nous avons atteint l’équivalence , lorsque le volume  VB = VBE
                                                                                                                                                                          CAVA = CBVBE
C, à d , lorsqu’on melange une solution dacide HA avec une solution de base B , les ions H3O+ d’un reagissent avec les ions OH- de l’autre pour donner de l’eau 

On dit qu’il ya une reaction de neutralisation :
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4.3.1 Neutralisation d’un acide fort par une base forte

a) avant l’addition de la base :

     VB = 0

      pH  = -log CA

b) avant la neutralisation

     le milieu est acide :

     pH  = -log (nA – nB) / VA +VB
c) Au point d’équivalence 

     pH = 7
d) Après le point de neutralisation
    L’acide est totalement neutralisé . Le pH sera de la base forte :

     pH  = 14 + log (nB –nA) / VA + VB
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                            Courbe neutralisation d’un acide fort par une base forte      

4.3.2 Neutralisation  d’un acide faible avec base forte
 a) avant l’addition de la base

  La solution contient seulement l’acide faible :

   pH  = ½ (pKa – log CA)

b) avant le point de neutralisation

 La solution contient en plus de l’acide faible  du sel basique faible 

pH = pKa + log nB / (nA –nB)

c) Au point de neutralisation

La solution contient seulement du sel basique faible 

pH  = 7+ 1/2 (pKa + log nA / VA + VB  )

d) Aprés le point de neutralisation

Le pH sera donc celui d’une base forte 

pH = 14 +  log (nB – nA)  / VA + VB
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                            Courbe neutralisation d’un acide faible  par une base forte      

Solutions tampons 

Une solution contient la majorité des cas un acide faible est sa base conjuguée (qui est forte)

Une solution tampon est une solution dont le pH  varie peu par l’addition modérée d’un acide ou d’une base et par dilution le pH  de la solution tampon est donnée par la relation suivante :

pH  = pKa  +  log [base ] / [acide]

Chapitre 5. Les sels en solution

5.1 Etude des sels peu solubles 

5.1.1 Définition d’une solution

La solution est un mélange homogène de corps purs ne reagissant pas entre eux

La solution est constituée d’un solvant et d’un ou plusieurs soluté 

Le soluté est le corps (solude , liquide ou gazeux ) que l’on dissout dans le solvant ( solude , liquide ou gazeux )

Exemple : soluté : NaCl (solide)

                  solvant : H2O (liquide)

                 soluté : CCl4 (liquide)
                 solvant : C6H6 (liquide)

5.1.2 Solubilité(s)

Définition

On appelle solubilité (s) d’un sel , la quantité maximale de sel qui peut etre dissoute dans un litre de solution 

La solubilité s’exprime en mol.l-1 ou en g-1
Exemple : sAgCl = 1.2.10-5 mol.l-1      dans l’eau et à la
                         = 1.72.10-3 g.l-1          température ambiante
5.1.3 Produit de solubilité (Ks)

 Le sel AxBy  étant un sel peu soluble 

L’expréssion de la constante de l’équilibre de solubilité peut donc s’écrire :

Ks  = [ Ay+]x [Bx-] y
Ks : est appelé  “ produit de solubilité ” 

Exemple :

Soit le sel Ag2C2O4 ( oxalate d’argent)

Son équilibre de solubilité s’écrit :
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Et son produit de solubilité est :

Ks (Ag2C2O4)  = [ Ag+]2 [C2O4-2]

5.1.4 Relation entre solubilité et produit de solubilité 

Pour un sel AxBy , l’équilbre de  dissolution dans l’eau s’écrit :


[image: image23.emf]A

x

B

y (s)

xA

y+

(aq)  

 +   yB

x-

(aq)


La solubilité de ce sel est : s = [AxBy]dissous   , et on écrire :
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L’expression du produit de solubilité est par ailleurs :

Ks  = [ Ay+]x [Bx-] y
Et peut donc s’écrire aussi :

Ks  = (x.s)x (y.s)y

Soit :

Ks = xx .yy.s(x+y) 

Et : s = (Ks /xx.yy) 1/ x+y
Remarque : Ks   ne dépend que de la température

5.1.5 La précipitation :
la précipitation a lieu dès que la quantité de soluté est supérieure à celle correspondant à la solution saturée 

On a donc :

                    [Ay+][Bx-] > Ks

5.2  Paramètres influençant la solubilité 

5.2.1  Influence de la nature du solvant et du soluté 

Un soluté ionique ou polaire de dissout bien dans un solvant polaire 

Un soluté non polaire se dissout bien dans un solvant non polaire 

L eau est le solvant le plus utilisé car il possède une constante diélectrique élevée 

5.2.2 Influence de la température 

Dans la majorité des cas , la solubilité d’un sel croit avec le température 

En pratique , l’influence de la température sur la solubilité dépend du signe de l’énergie de dissociation du sel 

Si (H dissoulution > 0 ,la dissolution est favoriséepar uen élevation de température (Loi de Van’t hoff)

5.2.3  Influence d’un ion commun

Si l’on dissout un sel AxBy dans un solvant contenant déjà un ion commun Bx- provenant d’un autre sel CxBz soluble , le produit de solubilité du sel AxBy , qui est une constante , s’écrit toujours :

Ks  = [ Ay+]x [Bx-] y
Mais dans le cas , [Bx-] > y.s , ou s est la solubilité de AxBy avant l’introduction de l’ion commun

En effet , les ions Bx- proviennent d’une part du soluté AxBy , d’aute part de l’autre sel CxBz
La solubilité de AxBy est alors modifiée . On l’appelera   s’  

Si les ions Bx-  provenant de CxBz sont à la concentration c , on peut écrire :

 [Ay+] = [Ay+] AxBy  =  xs’

Et [Bx-]  =  [Bx-]AxBy  +   [Bx-]CxBz  =  ys’ + c

Le produit de solubilité a donc pour expréssion :

           Ks  =  (x.s’)x (y.s’ + c )

AxBy  étant un sel peu soluble , on peut négliger la quantité y.s’ devant c , puisque CxBy est un sel soluble 
D’où :  KS =  (x.s’)x .cy
Soit :    KS =  xx.s’x .cy
Et    :    s’ =  ( Ks /xx.cy) 1/ x

Remarque : 

Qualitativement , on peut prévoir que la présence d’ions communs a pour conséquence de diminuer la solubilité du sel peu soluble

5.2.4  Influence du pH

 La solublité d’un sel varie aussi avec le pH  du milieu , et 

A titre d’exemple , le cas des sulfates métalliques divalents sera étudié

Un sulfate MS se solublise selon l’équilibre ;
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KS  =  [M2+][S2-]
Les sulfures MS  sont des sels du diacide faible H2S  . Les ions S2-  s’hydrolysent alors suivant les équlibres 
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        Ka1  =  [HS-][H3O+]  /  [H2S]
D’ou la reaction globale d’hydrolyse :
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