[image: image1.wmf]1

75

,

4

10

.

10

.

4

-

-

[image: image2.jpg]




U

n acide de Brönsted est un corps pur composé qui peut libérer un proton. Une base de Brönsted est un corps pur composé qui peut se combiner avec un proton.

Exemple :

HF est un acide, car il peut libérer H +.

F   - est une base car il peut capter H +.On dit qu’il est la base conjuguée de l ’acide  HF. HF et  F  - constituent un couple acide-base. HF, F  - et le proton donnent lieu à l ’équilibre :
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H  +
+
F  -


Autres exemples :

Acides



Protons



Bases conjuguées
HCl




H  +


+


Cl  -
H2S




H  +


+


HS  -
HS   -



H  +


+


S   2-
H2O




H   +


+


OH   -
H3O +



H   +


+


H2O

NH4 +



H  +


+


NH3

N

ous remarquons que les substances comme  H2O et  HS  - peuvent jouer le rôle d ’acide et de base. Ces corps purs composés sont dits «ampholytes ». 


L

es protons n’existent pratiquement pas en solution. Pour qu’un acide puisse céder des protons, il faut qu’il y ait en présence une base susceptible de les capter. Considérons un acide 1 réagissant sur une base 2 :

H   +

+
base 1

base 2
+
H   +




acide 2


acide 1
+
base 2





acide 2
+
base 1

Il s’établit un équilibre entre les deux couples acide-base.

Exemples :

1. HF
+
NH3

H  +
+
F   -
3

+
H  +



NH4  +

 
+
NH3




F  -
+
NH4 +
2. H2O est une molécule ampholyte
H2O



H  +
+
OH   -
2O

+
H  +



H3O  +

H2O

+ H2O



OH   -
+
H3O  +
3. HS   -est un ion ampholyte
   -



H  +
+
S   2-
   -
+ H  +



H2S


   -
+HS   -



S  2-
+
H2S

4. En présence d ’un acide,  H2O agit comme une base
  +
+
F   -
H2O
+
H  +



H3O  +

HF
+
H2O



F   -
+
H3O +
5. En présence d ’une base,  H2O agit comme un acide
H2O



H  +
+
OH   -
3
+
H  +




NH4  +

2O
+
NH3



OH   -
+
NH4 +


S
base 2


base 1 + acide 2 (1) . Si l ’équilibre (1) est déplacé vers la droite, l ’acide 1 fournit plus facilement son proton que l ’acide 2. Il est plus fort que l ’acide 2. Quantitativement, un acide est d ’autant plus fort que la constante d ’équilibre K appliquée à l ’équation (1) est élevée :

K=  
[base 1].[acide 2]

[acide 1].[base 2]

L
a force d ’un acide 1 dépend du solvant (base 2) car celui-ci peut faire varier les forces électrostatiques qui tendent à rappeler le proton vers la particule qu’il quitte. Un solvant important est l’eau.

Exemples :

1. H2S
+
H2O




HS   -
+
H3O +
K=
[HS   -].[H3O  +]

[H2S].[H2O]

comme [H2O] est pratiquement constante en solution diluée, on obtient :

K.[H2O]
= Ka
 = [HS   -].[H3O  +]
=1,1.10  -7 mol /l

[H2S ]

2. CH3COOH
+
H2O


CH3COO -
+
H3O +
Ka = [CH3COO -].[H3O +] = 10 – 4,75mol/l

[CH3COOH ]

3. H3O +
+
H2O



H2O

+
H3O +
Ka = [H2O].[H3O  +] = 55,5 mol/l






[H3O  +]

4. HCl
+
H2O



Cl  -
+
H3O +
Ka = [Cl -].[H3O +] = 10 5 mol/l






[H3O +]

L’acide est d’autant plus fort que sa constante d ’acidité Ka est élevée. Pour des raisons de commodité, nous utiliserons fréquemment le pKa, défini comme suit :

pKa = - log Ka
Un acide est d’autant plus fort que son pKa est petit.

pKa(HCl) = -5

pKa(H3O  +) = -1,74

pKa(H2S) = 6,96

pKa(CH3COOH) = 4,75

On classe arbitrairement les acides comme suit :

Acides forts pKa <0

Acides moyennement forts
0 (pKa <4

Acides faibles 4  ( pKa  <10

Acides très faibles  pKa > 10

Remarques importantes

· Tout acide de pKa inférieur au pKa de H3O  + (donc tout acide plus fort) réagit pratiquement complètement sur H2O (qui est ici solvant et donc base 2 dans l’équation (1)). C ’est le cas des acides forts HI, HCl, HBr, HNO3, HClO3, HClO4, HMnO4, 1 ère acidité de H2SO4. Ces acides, plus forts que H3O +, ne peuvent donc exister en solution aqueuse : ils sont tous transformés en  H3O +, acide plus faible. En solution aqueuse, tous les acides plus forts que H3O + sont nivelés à son niveau : H3O + est l’acide le plus fort qui puisse subsister en solution aqueuse.
· Les polyacides possèdent plusieurs pKa, exemple :

H3PO4
+
H2O


H2PO4-
+
H3O +  pKa1=2,1

H2PO4-
+
H2O


HPO42-
+
H3O +  pKa2=7,2

HPO42-
+
H2O


PO43-
+
H3O +  pKa3=12,4

Ces valeurs montrent que H2PO4- est un acide moins fort que H3PO4 ; à cause de sa charge négative, il retient mieux le proton. 


La dissolution de HCl dans l’eau entraîne la réaction :

HCl
+
H2O




Cl -
+
H3O +
Ka = [Cl  -].[H3O +]

[HCl]

multiplions le numérateur et le dénominateur par [OH -], nous obtenons :

[Cl -].[H3O +].[OH -] = 

[Cl -]  

. 10-14
[HCl].[OH -]

[HCl].[OH -]

Cl – est une base, donc nous avons :

Cl -
+
H2O




OH  -
+
HCl

K = [OH -].[HCl] 

[Cl -].[H2O]

comme [H2O] est pratiquement constante en solution diluée, nous pouvons écrire :

K . [H2O] = Kb = [OH -].[HCl]




[Cl -]

et donc, Ka = 10 -14


Kb

ce qui implique que Ka.Kb = 10 -14 et que

· log (Ka.Kb) = - log Ka – log Kb = 14 et si nous posons  pKb = -log Kb, nous obtenons :

pKa
+pKb= 14.

Plus pKa est petit, plus pKb est grand et inversement. Plus un acide est fort, plus sa base conjuguée est faible et inversement.

H2O est un acide très faible, sa base conjuguée OH – est une base forte. Toutes les bases plus fortes que OH – réagissent complètement sur l’eau pour former OH -. En solution aqueuse, toutes les bases plus fortes que OH – sont nivelées à son niveau : OH – est la base la plus forte qui peut subsister en solution aqueuse.


Le pH d’une solution mesure le degré d ’acidité d ’une solution. Sa valeur évolue de 0 à 14, en fonction de la concentration en acide et de la force de celui-ci.

1. Le pH des solutions acides
1.1. Les acides HA


1.1.1 Les acides forts ( 0 < pKa <4)


Calculez le pH d ’une solution d ’acide chlorhydrique 0,1 mol/l ?

Solution :


HCl s’ionise  pratiquement complètement :

HCl
+
H2O




Cl -
+
H3O +
H2O
+
H2O




OH  -
+
H3O  +
Nous avons trois inconnues [Cl  -], [H3O +] et [OH  -]. 

Comme HCl s’ionise pratiquement complètement, nous pouvons écrire :   [HCl]0 = [Cl -] = 0,1 mol/l.

Nous savons que [H3O +].[OH -] = 10-14 (toujours vrai en solution aqueuse)

En outre, la solution est globalement électriquement neutre :

[H3O +] = [Cl -] + [OH -] = 0,1 + [OH -]. Les ions OH – proviennent uniquement de H2O. Dans l ’eau pure [OH -] = [H3O +]= 10-7mol/l. En présence des ions H3O + provenant de HCl, l’équilibre 

H2O
+
H2O




OH-
+
H3O+ se déplace fortement vers la gauche et [OH -] < 10-7 mol/l. La concentration en OH – est négligeable devant la concentration en Cl – qui est de 0,1 mol/l. Nous pouvons donc écrire :         [H3O +] = [Cl -] = 0,1 mol/l.

pH = - log [H3O +] = - log 10 -1= 1

Remarquons que [H3O +] = [CA  ]. Dans le cas d’un acide fort, la formule appliquée sera toujours :

pH = - log [H3O +] =- log CA.
1.1.2 Les acides faibles (pKa >4)

Calculez le pH d’une solution d ’acide acétique à o,1 mol/l   (pKa = 4,75) ?

Solution

CH3COOH s’ionise partiellement :

CH3COOH
+
H2O


H3O +
+
CH3COO -
H2O
+
H2O




H3O +
+
OH -

Nous avons quatre inconnues : [CH3COOH ], [CH3COO  -], [H3O  +] et [OH  -].

Nous pouvons écrire :

Ka = [CH3COO -].[H3O +]     (1)

[CH3COOH ]

[H3O +].[OH  -] = 10 - 14   (2)

[H3O +] = [CH3COO  -] + [OH  -]   (3)

[CH3COOH ]0 = [CH3COOH ] + [CH3COO -]   (4)

Afin de pouvoir négliger certaines concentrations devant d ’autres, nous devons admettre que la concentration de la solution est suffisante.

Dès lors, [OH  -] est négligeable devant [H3O +] et la relation (3) s’écrit : [H3O +] = [CH3COO -], ce qui revient à négliger [H3O +] due à l’eau. La relation (1) devient alors :

Ka = [H3O +].[H3O +]

[CH3COOH ]

tandis que la relation (4) s’écrit :

[CH3COOH ]0 = [CH3COOH ] +[H3O +] =0,1   qui devient

[CH3COOH ] = 0,1 – [H3O +], ce qui permet d’écrire

Ka = [H3O +]  2        = 10 –4,75
0,1 – [H3O +]  

il vient :

[H3O +] 2 + 10 –4,75 . [H3O +] – 10 –4,75.10-1 et

[H3O +] = - 10 –4,75 ( 
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2

et pH = 2,88

Il convient de remarquer que  -10 –4,75= - Ka et que ( 4. 10-4,75.10-1) 1/2 =  (4.Ka.CA  ) 1/2. Il vient alors :

pH = - log [H3O +] = ½ pKa – ½ log CA
Base conjuguée





Proton





Acide
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