|_es acides et les bases



Les couples acide-base conjuguées

un acide de Bronsted donne un proton
une base de Bronsted accepte un proton

la base conjuguée d’un acide de Bronsted est ce qui reste apres
que 1’acide cede son proton

I’acide conjugue d’une base de Bronsted est ce qui est produit
apres gue la base accepte un proton

ex.; CHZ;COOH(aq) + H,0(l) «+» CH,COO(aqg) + H;0*(aq)

CH,COOH/ CH,COO- est un couple acide-base conjuguée
et H;O*/ H,O est un autre couple acide-base conjuguée



Les couples acide-base conjuguées

Exemple: Quels sont les couples acide-base conjuguees dans les
réactions suivantes?

() NHs(aq) + H,O(l) <> NH,*(aq) + OH"(aq)

(b) H;0%(aq) + OH (aq) <> 2 H,0(l)

Solution:
(@) NH,*/ NH; est un couple acide-base conjuguee
H,O/ OH- est un couple acide-base conjuguée

(b) H;0*/H,0O est un couple acide-base conjuguée
H,O/ OH- est un couple acide-base conjuguée

N.B. Dans chaque cas, le premier est 1’acide et le deuxieme est la base.



Les propriétes acido-basiques de 1’eau

on vient de voir que I’eau peut donner un proton (et devenir OH") ou
accepter un proton (et devenir H;O*): 1’eau est donc acide et basique

I’eau peut s’auto-ioniser: 2 H,0O(l) <> H;0*(aq) + OH(aq)

la constante d’équilibre, a 25°C, pour 1’auto-ionisation est (utilisant H*
pour simplifier):

a, ..a_
K=—H "9 _[H*][OH ]=1.0x10"

H,O

les concentrations de H* et OH- sont reliées une a 1’autre

* s1une est haute, I’autre est basse, car leur produit est fixe

dans une solution neutre, [H*] =[OH]=1.0x 10" M



Le pH: une mesure du degré d’acidite

une grandeur plus pratique pour la concentration de H* est
le pH (pas d’unités): pPH = -log[H*]

dans une solution acide: pH < 7.00
dans une solution basique: pH > 7.00
dans une solution neutre:  pH =7.00

I’échelle pOH est moins commune:  pOH = -log[OH"]

la somme pH + pOH est toujours fixe: pH + pOH =14.00



Le pH: une mesure du degré d’acidite

Exemple: Calculez le pH d’une solution de HNO, dont la
concentration d’ions hydrogene est de 0.76 M.

Solution: pH = -log[H*] = -log(0.76) = 0.12
Exemple: Le pH d’un certain jus de fruits est 3.33.
Calculez sa concentration en ions H*.

Solution;: pH=333 .. —logH*] .. log[H"]=-3.33
[H']=107%=4.7x10"M



|_es acides forts et les bases fortes
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un acide fort est un électrolyte fort
qui s’1onise completement dans
I’eau

 ex.; HCI, HNO,, H,SO,

un acide faible est un électrolyte
faible qui ne s’ionise que
partiellement dans I’eau

 ex.; HF, CH;COOH, NH,*



|_es acides forts et les bases fortes

« une base forte est un électrolyte fort qui
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métal alcalin (ex.; NaOH)

- - une base faible est un electrolyte faible qui ne
s’1onise que tres peu dans 1’eau

ol Y es * ex.; NH,(aq) + H,O(l)
<> NH,*(aq) + OH-(aq)



|_es acides forts et les bases fortes

dans un couple acide/base conjuguée, si un acide est fort, sa base
conjuguée est tres faible, et vice versa

I’ion H307 est 1’acide le plus fort qui peut exister en solution aqueuse

e un acide plus fort réagirait avec H,0O
ex.; HCl(aqg) + H,O(l) <> H;0*(aq) + Cl-(aq)

I’ion OH- est la base la plus forte qui peut exister en solution aqueuse

* une base plus forte réagirait avec H,O
ex.; 0% (aq) + H,O(l) «» 2 OH-(aq)



|_es acides et les bases fortes

« Exemple: Calculez le pH d’une solution de Ba(OH), a
1.5x 102 M.

« Solution: Pour chaque Ba(OH),, on a deux OH-.

Sionalb5x102%M de Ba(OH),,on a
3.0 x 102 M de OH-.

Le pOH est donc -log(3.0 x 10-%) = 1.52.

 LepHestdonc 14.00 - 1.52 = 12.48.



Les acides faibles et les constantes d’1onisation des acides

la dissociation d’un acide faible n’est pas complete

HA(aq) + H,0(l) & H;0%(aq) + A*(aq)

la constante d’équilibre pour cette réaction est la constante

d’1onisation de I’acide, K,
C[HJA]

T [HA]

lorsqu’un acide est plus fort, son K, est plus grand

on peut calculer les concentrations de chaque espece a 1’équilibre
avec les méthodes qu’on a vues dans le chapitre sur I’équilibre
chimique



Les acides faibles et les constantes d’1onisation des acides

pour calculer les concentrations a 1’¢quilibre, on fait les
approximations suivantes

« la concentration de H* avant I’ajout de 1’acide (1.0 x 10-" M)
est négligeable

* la quantité d’acide qui se dissocie est négligeable, a premiere
approximation

une fois qu’on trouve X (la quantité d’acide qui se dissocie), on
verifie si X est moins de ~ 5% de la quantité initiale d’acide

* Si oul, on a la valeur de x et on peut calculer toutes les
concentrations

* sinon, on doit résoudre pour X, sans faire la deuxieme
approximation



Les acides faibles et les constantes d’1onisation des acides

« Exemple: Calculez la concentration de H*, de A-, et de HA non-ionisés
dans une solution de HA a 0.20 M. La valeur de K, pour HA est 2.7 x 10-4.

« Solution: [H*]=x, [A]=Xx,et[HA]=0.20-x~=0.20
« _HIUAT X’

. o 2.7x107" = X =7.3x10"°
[HA] 0.20
-3
verifions notre approximation: 7'30X21(()) x100% = 3.7%

notre approximation est acceptable, donc

[H]=7.3x103 M
[A]=7.3x103M
[HA] =0.20 - 7.3 x 103 = 0.19 M



Les acides faibles et les constantes d’10onisation des acides

Exemp
lequel

Solutic

K, =

verifi

on nc

le: Quel est le pH d’une solution d’un monoacide a 0.122 N

la valeur de K, = 5.7 x 1047

n: [H]=x%, [A]=x,et[HA]=0.122 - x~0.122
[H[+|—]|[AA]] o B7x10* = 02222 X =

ONS Notre approximation: 8'3::2120_3 x100% = 6.8%

peut pas faire I’approximation que [HA] = 0.122 M

1 pour

3.34x10°°



Les acides faibles et les constantes d’1onisation des acides

) I . nll e -y = -
Solution: [H*] =%, [A]=X, et[HA]=0.122

N _ 2
_IHAT 5042 X
[HA] 0.122 - X
x2 +5.7x10*X —6.954x10°° =0
-b++/b? =
X = b+ b’ —dac - x=806x10"° ou —8.63x10°

2a

 la deuxieme solution n’est pas acceptable

« donc, [H *] =8.06 x 102 M, et pH = -log(8.06 x 10-%) = 2.09



Les acides faibles et les constantes d’1onisation des acides

 Exemple: Une solution d’un monoacide faible a 0.060 M a un
pH egal a 3.44. Calculez la valeur de K, pour cet acide.

« Solution; SipH =3.44, [H*] = 1034 =3.63 x 10* M

[A]=[H*] = 3.63 x 10“M
[HA] = 0.060 - 3.63 x 104= 0.0596 M

‘ [H*][A"] (3.63x107%)7
* [HA]  0.0596

K, =2.2x10"°



Le pourcentage d’1onisation

* le pourcentage d’1onisation est défini

par
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[ 1 1 [H+]
c % d'ionisation = x100%
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Weak acid laacide

0
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* le pourcentage d’ionisation diminue
lorsque I’acide devient plus concentré



On dissout 1.22 g d’un monoacide, HA, dans 1’eau pour produire une solution
de 25.0 mL. Le pH initial de cette solution acide est 1.17. Pour neutraliser cet
acide, on a besoin 17.7 mL d’une solution aqueuse 0.250 M en NaOH.

— a) Quelle est la masse molaire de HA?
— b) Quelle est la valeur de la constante de dissociation de HA?



Les diacides et les polyacides

un diacide ou un polyacide peut céder deux protons ou plus par molécule
’10nisation se produit par ¢tapes

chaque ¢€tape a une constante d’1onisation

| . i _ [H'][HCO;]
eg.; H,CO,(aq) «—H" (aq) + HCO, (aq) Ky = [H,CO.]
_ R 2 _[H'][COZ ]
HCO; (aq) «—H" (ag) + CO; (aq) Ky, = [HCO- ]

la constante d’1onisation devient plus petite a chaque €tape

voir Tableau 14.4 (texte francais) ou Tableau 16.4 (texte anglais) pour des
exemples de diacides et de polyacides



Les diacides et les polyacides

« Exemple: Calculez les concentrations de C,H,0O,, de C,HO,, de C,0,%, et
de H* dans une solution d’acide oxalique (C,H,0,) a 0.20 M. Pour I’acide
oxalique, K ;= 6.5 x 102et K,,= 6.1 x 10-°.

« Solution: On traite le premier équilibre.

[H']=x  [C,HO,]=x  [C,H,0,]=0.20—x ~0.20

N _ 2
L=ICHOL g 022 X x—0.114
[C2H204] 020

0.114 x100% =57/%
00

Vérifions notre approximation:

 on ne peut pas faire I’approximation que [C,H,0,] = 0.20 M.



Les diacides et les polyacides

e Solution:

[H']=x  [C,HO,]=% [C,H,0,]=0.20-X

N _ 2
CHICHO T g5 qp2 X %2 +0.065x — 0.013 = 0
[C,H,0,] 0.20 - x
- 2_
X = bi”s 4C . _0.0861 ou —0.184
a

» la deuxieme solution n’est pas acceptable

« donc [H*] =0.086 M
[C,HO,]=0.086 M
[C,H,0,]=0.11 M



Les diacides et les polyacides

Solution: On doit aussi trouver [C,0,%]. On fait I’approximation que cette
deuxiéme dissociation n’affecte pas [C,HO,] et [H*] pour la premiere
dissociation.

C,HO; (ag) <—>H" (ag) + C,0% (aq)

[C,07]=x [H']=0.086+x [C,HO,]=0.086-X

_[H71Ic,0:] - eax10-s - (0086)(x)

a1 - X =6.1x10"°
[C,HO,] (0.086)

-5
vérifions notre approximation: 6;22132 x100% = 0.07%

notre approximation est acceptable, donc [C,H,0,] =0.11 M
C,HO,]=0.086 M
C,0,1=6.1x10~M
‘H*] =0.086 M




Les bases faibles et les constantes d’1onisation des bases

 on traite les bases faibles de la méme facon que les acides faibles

° ex.: NH,(aqg) + H,O(l) «<>NH,*(aqg) + OH(aq)

« _2wifor  [NH;J[OH]
; Anh, A H,0 [NH,](1)

K, =18x10"7

» K, est la constante d’1onisation de la base



Les acides faibles et les constantes d’10onisation des acides

Exemple: Calculez le pH d’une solution de méthylamine (CH;NH,) a 0.26 M.
K, = 4.4 x 10 pour le méthylamine.

CH;NH,(aq) + H,O(l) «» CH;NH;*(aq) + OH-(aq)

Solution: [CH;NH;*] =X, [OH]=x, et[CH3;NH,]=0.26-x~0.26

_[CH,NH;JOH] x?

] 4.4x107 = x = 0.011
[CH,NH, ] 0.26

0.011

verifions notre approximation: ; x100% = 4.2%

notre approximation est acceptable, donc pOH =-log(0.011) = 1.96, donc le
pPH=14.0-1.96=12.04



[La relation entre les constantes d’1onisation des
couples acide-base conjuguees

 pour un acide faible

’ - _HIIAT]
HA(ag)«—H"(aq) + A" (aq) K, = A
* pour sa base conjuguée
A (aq) + H,O(l)«—HA(aq)+ OH™ (aq) K, = [OH[A][;"A]

 le produit des deux constantes d’ionisation donne

K, = LIA LM IAL 1 gi0m1-k,,
HA] ~ [A]




[La relation entre les constantes d’1onisation des
couples acide-base conjuguees

le fait que K.K, = K
réactions est

equ €St pas surprenant car la somme des deux

H,O(l)«——H"(ag) + OH (aq)

K — eau et K A — eau

plus un acide devient fort, plus sa base conjuguée est faible, et vice
versa

Exemple: Pour I’acide acétique, K, = 1.8 x 10, Quelle est la valeur
de K, pour I’anion acétate (sa base conjuguée)?

Solution: K. 1.0x10™

_ eau

" K. 1.8x10°

a

—5.6x107*°



Les propriétes acido-basiques des sels

* 1’hydrolyse d’un sel est la réaction entre un anion et/ou un cation
derive(s) du sel, et ’eau

« pour un sel ou le cation est I’acide conjugue d’une base forte et
I’anion est la base conjuguee d’un acide fort, les 1ons du sel ne
réagissent pas avec I’eau et le pH = 7.0

* eX.; NaNO, est produit par la réaction entre NaOH et HNO,

lors de sa dissociation: NaNO, (s)—2>— Na* (aqg) + NO; (aqg)

les 10ns produits n’interagissent pas avec 1’eau

» on dit que ce sel est neutre



Les sels qui produisent des solutions basigues

e ¢ex.; lorsqu’on dissout 1’acetate de sodium dans 1’eau
CH,COONa(s)—*22— Na" (ag) + CH,COO™ (aq)

le cation Na* ne réagit pas avec 1’eau, mais 1’anion
CH;COOQO" réagit avec I’eau

CH,COO (aq) + H,0(l) «——CH,COOH(aq) + OH" (aq)

« la solution devient basique

 on dit que ce sel est un sel basique



Les sels qui produisent des solutions acides

e ¢x.; lorsqu’on dissout le chlorure d’ammonium dans 1’eau

NH,Cl(s)—22— NH: (ag) + Cl ™ (aq)

I’anion CI" ne réagit pas avec I’eau mais le cation
NH,* se dissocie partiellement

NH; (aq) «—H" (aq) + NH, (aq)
« |a solution devient acide

« on dit que ce sel est un sel acide



Les sels dont le cation et I’anion s’hydrolysent

 sile cation et ’anion réagissent dans 1’eau, ce sont les forces relatives
de la base et de I’acide du sel qui détermineront le pH de la solution

* si K, > K, solution basique
* si K, <K, solution acide
 si K, =~ K_: solution presque neutre

ar

e pour un ion amphotere, la constante d’1onisation la plus grande
dominera

ex.. HCO;(ag) +H,O(l)«—H,0" (ag) + COZ (aq) K, =4.8x10™"
HCO; (aqg) + H,0(I) «—>OH" (aq) + H,CO, (aq) K, =24x10°

donc une solution de bicarbonate de sodium est basique



e On dissout 0.1344 g d’un monoacide, HA, dans I’eau pour produire une solution de
25.0 mL. Pour neutraliser cet acide, on a besoin 36.2 mL d’une solution aqueuse
0.122 M en NaOH. Quelle est la masse molaire de ce monoacide? Si le pH au point
d’équivalence est 11.22, quelle est la valeur de K, pour A(aq)?



Les oxydes acides, basigues, et amphoteres

* les oxydes réagissent souvent avec 1’eau
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Oxides of Representative Elements
* en genéral, I’oxyde d’un meétal réagit

sk i avec I’eau pour donner une base
: :j-' —— :@ ﬁ gj‘l _jé—_]l (I’oxyde est donc basique)
A
~ = I | exemples:
- _l'j] :JJ . ol | Na,O(s)+ H,O(l)—>2 NaOH(aq)

CaO(s) + H,O0(l)——Ca(OH), (aq)



1
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2
2A

o

Na0 MgO

Les oxydes acides, basigues, et amphoteres
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Oxides of Representative Elements
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en général, I’oxyde d’un non-métal réagit
avec I’eau pour donner un acide (I’oxyde
est donc acide)

exemples:

CO,(g) +H,0()——H,CO,(aq)
SO,(g) +H,0(l)——H,SO, (aq)
N,O.(g) + H,O()——>2HNO,(aq)
P,0,,(g) +6H,0()——>4H,PO,(aq)

la premiere réaction explique pourquoi la
pluie est naturellement acide (pH = 5.5) et
la deuxieme réaction, pourquoi le
phénomene des pluies (artificiellement)
acides existe



Les oxydes acides, basigues, et amphoteres

* D’oxyde d’un meétal de transition dans un
¢tat d’oxydation éleve est souvent un
e g . i et acide
Oxides of Representative Elements

Py Basicaxde » ¢ eX.;1’acide permanganique:
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e eX.; I’acide chromique

CrO,(s)+H,0()—>
H,CrO,(aq)



