Lecon N°5 : !
! Transformations associées a des réactions acido-basiques en solution :
! agueuse |

__________________________________________________________________________

Introduction

Dans les piscines olympiques, les bactéries sont éliminées par les
ions hypochlorite CLO™ en ajoutant de I'eau de javel, tel que le pH
de I’eau de piscine doit étre compris entre 7,0 et 7,6.

Pour que l'eau de la piscine ne présente aucun danger pour les
baigneurs, la concentration massique de chlore CI dans I'eau ne doit
pas dépasser 2mg. L™ 1.

2 Comment ces valeurs peuvent-elles étre ajustées ?
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Lo P b€l .
L’eau pure est un mauvais conducteur de 1’électricité, donc elle contient une petite quantité des ions.
Mesurons le pH de I’eau pure, on trouve pH = 7 a 25°C. Ceci signifie que la concentration des ions

oxonium H30% dans cette eau est de :
[H;0%] = 107PH = 10" "mol. L1

D ’ou proviennent-ils ces ions ?
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L’eau est un ampholyte, elle joue le role d’un mq,de, et d’une Jo@ae......., il existe donc une réaction

acido-basique entre p'mlalp et la .Llcme.fio selon 1’équation :
..................... H0 e HO T
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Cette réaction est appelée . prastien. ..o .m}ay«.tafaliu,alc. Jea .

Remarque :
L’autoprotolyse de I’eau est une réaction acido-basique trés limitée : 7 << 1

3, ..?rnddt.zhm.,b...ﬁ'eea... ................................

Ala r(léaction d’autoprotolyse de 1’eau, on associe une constante d’équilibre K, appelée fﬁﬁ‘ud' . I‘qu,\pk.
de.. A eaw......, tel que:

e K, est indépendant de la nature des especes dissoutes dans la solution, il ne dépend que de la
température.
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e A 25°C, pour toutes les solutions aqueuses : Yq, = Ao 4

o Généralement en chimie, pour toute constante d’équilibre X, on associe une autre constante notée pX, tel

que : pX = — log X. Icionaalors: ng':. _QQBKL = 7%/ﬁuq ﬁr@

Vo AYec .

— Une solution est dite acide, si elle contient plus d’ion oxonium H;0% que des ions hydroxyde HO™,
c-a-d:»

— Pour une solution basique :
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Un acide AH réagit avec I’eau H, O selon I’équation suivante :

MHiam + HO@y = Prean + Hpler) -

On appelle la constante d'équilibre associée a cette réaction, constante d'acidité du couple HA/A™, elle se
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o La constante d’acidité est une grandeur sans unité, et elle ne dépend que de la température.
o On utilise aussi la constante pK 4, tel que :

B G

2. .Qoa..x,cpallm..eu"r;..fH..c.l'...rKh-..-. ................................
Pour tout couple acide / base HA/A™,ona: »
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On considére deux solutions (S1) et (S2) d’acides HA et HA, de méme concentration € = 1,0.10 ?>mol. L1

e (S1) : Solution d’acide ethanoique CH3COOH 44, tel que : pK4;, = 4, 8.

¢ (S2) : Solution d’acide méthanoique HCOOH ), tel que : pK4; = 3,8.

e Onmesure a 25°C, le pH des deux solutions, on trouve : pH; = 3,4 etpH, = 2,6.

¢ Calculer le taux d’avancement final T pour chaque solution, Quel est ’acide qui dissocie plus dans
I’eau ?

Le tableau d’avancement est :

L’équation de la réaction HA(qq) + H,0p 2 Ay H30;1q)
L’état L’avancement Les quantités de matiére en (mol)
Initiale 0 CcVv 0 0
Intermédiaire X CV-x En Exces X X
Etat d’équilibre Xéq CV-xeq Xeq Xeq
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Pour des solutions des acides de méme concentration €, un acide est plus dissocié dans 1’eau, ¢-a-d son taux
d’avancement final T est plus grand (acide fort), quand :  Pewle gar\' oy deb AN
— pH de la solution de cet acide est .rgg&.‘ele ........

a Ak

On considére deux solutions (S1) et (S2) d’acides B, et B, de méme concentration € = 1,0.10 2mol. L1
e (S1) : Solution d’ammoniac NH3(aq), tel que : pK41 =9, 2. T“z > \’Ht
e (S2) : Solution de méthylammine CH3NH; . tel que pK4, = 10,7. PhALy pRas

« On mesure a 25°C, le pH des deux solutions, on trouve : pH; = 10,6 et pH, = 11,4. Ya, < Kayq

€ Calculer le taux d’avancement final T pour chaque solution, Quel est la base qui dissocie plus dans
I’eau ?
Le tableau d’avancement est :

L’équation de la réaction Bag) + Hy0y =2 BH3, +  HOgg
L’état L’avancement Les quantités de matiére en (mol)
Initiale 0 Cv 0 0
Intermédiaire X CV-x En exces X X
Etat d’équilibre Xéq CV-xeq Xeq xeq
O A . .:...h‘é(\';o‘) ..:...Y:HDC:é:.\’. ............... - K“‘E“‘ﬂ[*h"tl’?‘:“oj‘ﬂ%ﬂ’%m

Pour des solutions des bases de méme concentration C, une base est plus dissocié dans 1’eau, ¢-a-d son taux
d’avancement final T est plus grand (base forte), quand :

i ¥, pwa \
— pH de la solution de cette base est %rmel <, ph Y, pXaY | e
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— La constante d’acidité K, du couple mis en jeu est éli. et donc le pK 4 est ?fw,»le.'

Remarque :
La constante d’équilibre de la réaction d’une base B ,q) avec I’eau H,0 ) st

.................... &m-{r “Lom = %2;.\\ .\’ “Q—Lo..ﬁ
ke e inedy (elefeelolie] | oAk
................. X .3 L
<~ 7.

........................................ KTJMA."&chm J vt boae.......
.................................................................................. q‘/%-’éa«,
K, : est la constante d’acidité du couple BH™ (4q)/B(aq)-

V. .,B{aﬁraml..dc. precdews sanss . el de Aistakubion d 'e’r.-réce aciden o bariaums .
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Ona:

A é <
pH=pKA+log[[AH]]f’ > pH- P~ 9‘?[%13
éq

On distingue 3 cas :

= Si A
N o o B3, 410% a3
pHLPKY ... > pH pk,q,(n.......‘)....ﬂsv.;..EH].(......>..._@.‘.<..4(of'.’ ........ g..@ﬂ.(fi. ........
.................. =>[A—]<['M\1,%e’aohrr3=lvmu¢
> Si

= Si:

Prédominance de l'acide pH=pK, Prér]crmiuauae de la base
PH Py -
[acide],, > [base],, [acide],, = [base],, acide],, < [base],,

2. . .‘.'Dq‘a%.rmm.e.. .de. distejboution. ... t:.JJ:J\ N bba-ﬂ .

On associe a chaque couple acide / base un digramme de distribution qui représente le pourcentage de
chaque espéce en fonction du pH de la solution.

On considere une solution aqueuse de concentration € contenant 1’acide AH et sa base conjuguée A™.

» Les pourcentages de I’acide AH et la base A~dans la solution sont :
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Diagramme de distribution de CH,COOH/CH,CO0~

3. ...ﬁn‘.\iﬁgﬂon:..m.lﬂllcn‘im..d&tk..ndéo\aasfw.
Un indicateur colore acido-basique est une s-’[d'fm AMOWSL: . ... constituée par un aﬂ«fk%nle/bau
symbolisé par ..H]:ﬂ./_t,{f.. dont les espéces conjuguées ont des . 4 ginkes .. J&%uo}@, .....

L’acide HIn réagit avec I’eau selon 1’équation :

= La teinte de I’indicateur coloré dépend de I’espéce qui prédomine et donc du pH de la solution.

=>» On admet que I’indicateur prend sa teinte basique, ¢’est-a-dire celle de In™, si :

() s 0. k;%é%)i ..... P JOU ¢ B T R SO S -5 o X B OO

=» On admet que I’indicateur prend sa , ¢’est-a-dire celle de ,Si:

..m.)i&..a“b—i{ i = J"S-[L—"-}—"J'é?“—[’“mw-‘<-4- .........................

EI'—') Carﬂ- -\0- ----------- [HL"B
...................... =2 ‘—,H<p T s
= Dans la zone < pH < pKyina + 1, lindicateur colore prend une ..f?lv.'l'..seniiﬂe.....

inkermedaice......... entre la teinte acide et la teinte basique. Cette zone est appelée .z°h. dn..v.uing, .

de I’indicateur coloré.

. ,Lone de,
Teinte de HIn | virage } Teinte de In—
A
0 3.8 e 5.4 P44 14

&/

Les teintes de I'indicateur coloré "Vert de bromocrésol”

V. Coastame . A‘Equ\"x\ﬁ XK. associle S .une. riadyow Ocidobatique -
Soit une réaction acido-basique entre l’aciddu couple @/AI (sa constante d’acidité Ky, ), €t la

base(A; )du couple HA, [A5)(sa constante d’acidité K ).
2
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L’¢équation de la réaction est :

HA4)
< L’expression de K4, est :
Ko (A3 LHEY
................................... DT eaeas R PR T PP PP PPP PR OP PP P R P PR RRPPI
[HAZ)

= Le dosage (ou titrage) consiste a ™y
dé‘f&!‘.m(.nub.xpa...,.Cor.lc.uafr.afn;:v..... d'une Yyreke qradui.
espéce chimique dite é.sf&z..{il‘m'c: ........ 3
présente dans une solution, en faisant L _._
réagir cette espéce avec une autre espece sppor! _ )
chimique dite quim.fnfr.-am}c...... de A é‘e“""" e
..@ncu‘.’xm.h;....cmmﬂ.......

=» Lors une réaction de titrage d’un acide _
\ . - ’rH- anN,
HA, (espece titrée) par une base A;
(espece titrant), il se produit une réaction
acido-basique entre cet acide HA; et la
base A, selon I’équation :

T limb. fH-anJrr;'cru.
g&kﬁ&u " ")lVeZa

-

- - ( Dipositif expérimental du titrage pH-métrigque )
LM AT = A+ BA L .
2. Conackari sh'qnm A la. e octiog. . ale. .‘}.i"mﬁe. (» ssase) .

La réaction de titrage doit étre :

' Tj?.'l;l.e ..... | 'C'-_-d-. ..................................................................................................
s Un e.la&dmkfod‘umT_}ufmJ‘u;ﬁz‘Hmfad'wﬁrhﬁ\'@ .........
3. .Hmlu;v:.lm..acdqlnka.ﬁqpm.. ..........................

= L’équivalence, notée E, du titrage acido-basique d’un acide HA par une base B est 1’état dans lequel

’acide HA et la base B AwrmAMss%t th@&&h‘“ﬁ du milieu réactionnel.

[ .

= A I’équivalence, le volume ajouté de la base B est appelé V"'“N. . /J"T“V“‘&\‘-&, et noté Ve. ou Vag-
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On considére la réaction de titrage d’un acide HA de concentration €4 inconnue et de volume V4 par la
base HO™ de concentration Cp et de volume V.

Le tableau d’avancement de la réaction mise en jeu est : H1
L’équation de la réaction HA (o) + HDTH\ ? h?,,“ + HzO w
L’état L’avancement Les quantités de matiére en (mol)
Initiale 0 Ca.Va Cb.Vb 0
Intermédiaire X Ca.Va-x Cb.Vb-x X En exces
A I’équivalence Xg Ca.Va-xE Cb.VbE-XE xE
. &VQ- KE;Q ................. D‘E = qu, ..........................
............................. By TR
Ch.Vb -AE .. Xg <. Cb Vb ............................................................................

Remarques :

« Avant ’équivalence Vg < Vg : L‘\‘W&HD ....... est le réactif limitant (liafh*"(l'md' ..... ).
. Aprés ’équivalence Vg > Vi : . haade HR... est le réactif limitant (...zz..... W€ ).
o On repére I’équivalence E par la variation de ['une des grandeurs physiques qui caractérisent le mélange

VL Tihage  paeibriques:

1. ....3)9.;&3;,..A.’un..qa]ch..fwa—.um..m.- .............
Exemple : Dosage d’une solution d’acide éthanoique CH3COOH 4, par une solution d hydroxyde sodium
(Naluq) + HOug))
On introduit dans un bécher un volume V4 = 20 mL d’une solution d’acide éthanoique de concentration
inconnue €4 . La burette graduée contient la solution d’hydroxyde sodium de concentration

Cp=2.10"2mol.L™1. Un pH-métre permet de suivre le pH de la solution aprés chaque ajout
d’hydroxyde de sodium. On donne : pK4(CH3;COOH/CH;C00~) = 4,8.

¢~ L’équation de la réaction du dosage :
La réaction du dosage est totale, donc on utilise une seule fleche — dans 1’équation :

................. CHOTD oy HO gy b CHOBO gy - HO gy

¢~ Le tableau d’avancement de la réaction du dosage :

L’équation de la réaction C%c,co Heeeq) Hoeay — Clicobzqﬂ) T hLO(e )
L’état L’avancement Les quantités de matiere en (mol)
Initiale 0 CaVva CbVb 0
Intermédiaire X CaVa-x CbVb-x X En Exces
A I’équivalence Xg CaVa-xE CbVbE-xE XE

¢~ La relation d’équivalence :

A Aiin dtnce, ., Aacide. Chgret. ek Pim WS (ome). dispamiged Sl
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Cae-me. =2 Mg=CaVa....... s
CBV&:,.-’?%'.’D4> N

¢~ Lacourbe pH = f(Vg) : e oH ™
La représentation graphique pH = f(Vp) fait t
12
apparaitre trois parties :
pp p ’ . Voa b
— PartieAB(0<Vg<9mlL): {p) ..... 0-42%%"'- q E
-’Eam ................................................ 6 -#J)
_ PartieBC (9 < Vg < 11mlL): PHW«;W\M\'R b s = cenm S S
...\>ms.1».um ,ﬂl’-’mw@f%&?m A ‘
.AL.J!.QI&ok..aMh..(S..‘.‘l'.it-@l'....\s"!?g'.’?f!‘.-ﬁ ...... o 2 436 s Eﬂ A P
. . . /- - B
..Czﬂg..?ufW..,anhLJ..flk..W.. WV"&‘CK‘E )
.......... (V :AQML)

— PartieCD (Vg >11mlL): %Puwe‘%&md‘ﬁt’bﬁ%ww ...........

&~ |a constante d’équilibre K de la réaction de dosage :

A partir de I’équation de la réaction, on a :

o o [eneey o [Oles e (eteoli] A

ce e e e T T e . R sk

ECH&C,p H} . [Ho’l [C’lmnl[ﬂbj[t?f) ceelmmLT [C{-}so:oﬂj .............. Y_I—\ES ™ .o,ﬂ ________

&~ | e taux d’avancement final T de la réaction de dosage : (casde Vi = 5 mL)é

A partir de la courbe pH = f(V3), la valeur de pH correspondante a Vy = 5 mL est : FH :l,/?' ..........

Ona: ny
- Aman

= Détermination de x4 :
Puisque Vg < Vg, donc le réactif limitant est ..Dg.\om...\ﬁp.- ‘fﬂ?n-;} alors :

= Détermination de x; :
A partir du tableau d’avancement, on a:
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Exemple : Dosage d’une solution d’ammoniac NH3(aq) par une solution d’acide chlorhydrique

(H30(,q) + Cligg))-
On dose un volume Vi = 10 mL d’une solution d’ammoniac NHg(aq) de concentration Cg inconnue par

une solution d’acide chlorhydrique (H302Laq) + Cliqq)) de concentration C4 = 4. 10"%2mol. L1
On donne : pK4(NH;/NH3) = 9,2.

&~ L’équation de la réaction du dosage :
........................ NH3‘,'°|)' +‘$l¢°’) .. NHq l%‘ A HOQJ

@ Le tableau d’avancement de i} réaction du dosage sy /1' ¢ Yrawt

L’équation de la réaction Y, HJ(M) + "O'ea —  NHS (« + PO
L’état L’avancement Les quantités de matiére en (mol)
Initiale 0 CbVb CaVa 0
Intermédiaire X CbVb-x CaVa-x X En Exces
A I’équivalence Xg CbVb-xE CaVaE-xE xEé

¢~ La relation d’équivalence :

& Lacourbe pH = f(V,) :

La représentation graphique pH = f(V,) fait apparaitre pH ™
trois parties : \.
10 —
~ Partie AB (0 <V < 7mL): .gH dinus. Adsaret | 1} _B
]
‘1
...... &mi'?e \‘!.J'n.w?m .
~ PartieBC (7<V,<9mlL): fﬁamml«vgw _1 E
..... -PJ'-& M‘;-‘PMS R . ede. ‘PQH l-am.rm , k___ D
.......... 3. Natd. acide.., o panti.cndek... | | ! ¢ -
.........fdz.#.,l.’éf‘;.v..lem...ﬁ.‘.., .................... e g R MV
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&~ La constante d’équilibre K de la réaction de dosage :

A partir de I’équation de la réaction, on a :

(N"“+l = 4 = 4 ...AQPK&

¢~ Le taux d’avancement final 7 de la réaction de dosage : (cas de V4 = 4 mL)

A partir de la courbe pH = f(V,), la valeur de pH correspondante a V4, = 4 mL est : fH L= .3,.& ........
Ona: - 2P
Xonar

= Détermination de x4, :

I
Puisque V4 < Vg, donc le réactif limitant est \!Guol(HO-' alors :

= Détermination de X

A partir du tableau d’avancement, on a:

......... naﬁ_(ljsoﬂ:cﬁ\/ﬂ._g?‘g.%H:QVA“MJI(%M)
......... :.)....o.sé..:..gvﬁ._.mo.\}i...(vh.ve}....._—;>.. el = CaVa A0 T 5 (Yl

; ; . . ., dpH
Meéthode des tangentes Méthode de la dérivée %

©® On trace deux droites paralléles (T1) et (T2) | @ On trace sur la courbe pH = f(Vg), une autre

tangentes a la courbe pH = f(Vg) de deux cotés courbe 22X _ F(Vg) représentant la "dérivée de

de la région contenant le point d’équivalence E. dVp .
pH par rapport au V" en fonction de V3.

® On trace une troisiéme droite (T) parallele et dpH
équidistante de deux droites (T1) et (T2). ® A T’abscisse Vi, la fonction av, Passe par un

® La droite (T) coupe la courbe pH = f(Vg) au extremum :

point d’équivalence E : = Un maximum pour le dosage de I’acide.
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E( Vg ) = Un minimum pour le dosage de la base.

pH pH
| 14 'y

.-‘:,_.——_',l'if -

10 o ')g-,-"/;’[l 10

S’é\-------;xi;;,—:.E K-' 8
A

[ ] |
- #.r
i ———
..d""r 47 : 4 —,,-- ;I\

] I
2 I v 1

| / ! \
0 ¥ > o = = * =

S'il s'agit uniquement de repérer le volume d’équivalence Vg, on peut utiliser un indicateur COW’éé acido-
basique convenablement choisi. »

Pour qu’un indicateur coloré permettre de repérer avec précision 1’équivalence E d’un titrage acido-basique,

il faut que ..zcm.a...plsL...ui.wé,,...¢mhwa..L...udm..ﬁ...fu.&.{Wmu.pHg .........

Exemples des indicateurs colorés :

Indicateur coloré Teinte acide Zone de virage Teinte basique

Hélianthine 3,1 — 4,4 m

Vert de bromocrésol Jaune 38 — 54
Rouge de chlorophénol Jaune 48 — 6,4
Bleu de bromothymol Jaune 60 — 7,6

Rouge de crésol Jaune 72 — 88

Phénolphtaléine Incolore 82 — 100 ,

Jaune d’alizarine R Jaune 10,0 — 12,0

Carmin d’indigo _ 11,4 — 13,0
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