Chapitre 9: Acides et bhases

S [Nattune des aclides & des

Trois théories permettent d'expliquer le comportement acide ou basique de certaines
substances. La premiere a été élaborée par Arrhenius. Elle fut suivie par la théorie de
Bronsted-Lowry, deux chimistes qui I'ont émis presque en méme temps. Celle-ci est plus
générale que celle dArrhenius. Enfin la théorie de Lewis, la plus récente, englobe les
deux autres théories.

BHBRQS ULKHIXV

8 QDAGH c'est une substance qui donne desions H* dans I'eau.
Exemplee HCl(@ —H'@ay) + ClI (ag)
8 (HEDWH c'est une substance qui donne desions OH™ dans |'eau.

Exemplee NaOH(s) — Na'(ag) + OH (a)
6HBRQYLROMWG / RZ U

8 QDACGH c'est une substance qui donne un H* aune base.

8 QHED\H c'est une substance qui regoit un H* d'un acide.

Selon cette théorie on voit que le concept d'acide nécessite la présence d'une base et vice
et versa

([HP SO
HCl(g) + HxO() — HzO'(ag) + Cl(a0)
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Comme on peut le remarquer, I'ion H™ n@xiste pas alCtat libre dans |@au. Il est fix par
un atome d@xygéne d@ne mol cule d@au pour former 1@n hydronium HzO".
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a) Structure de Lewis
del'ion H;O". b)
Repr sentation spatiale,
mettant en vidence le
doublet d€lectrons
libres, I©xygéne tant
hybrid sp®. c) L@n
H;O" hydrat par 3

. - mol culesd@au

De plus selon Bronsted-Lowry, |€change d@n proton (H*) ne se fait pas seulement en
milieu agueux mais peut aussi se faire en phase gazeuse.
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HCl( + NHig — NH; + CI
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([HAH Compl tezles quations suivantes:

b) HCN(g) + H.O(l) =



C) CHsCOOH(ag) + HO() ==

5 pSRQH voir exercice 5.2

3DLHDAGH EDHARQWI XpH

La th orie de Y4 RQMMG/ RZU introduit la notion de couple ou pare acide-base
conjugu e.

Lorsque I@cide nitrique HNOs se dissout dans 1@au, il céde un H* aune mol cule d@au et
forme ains 1@n nitrate NO3. On dit que I@n nitrate est |a base conjugu e de I@cide
HNO:s.

HNOs(ag) + HO() = H30"(ag) + NOs(a)

t t

acide

base conjugu e

Il en est de méme lorsgue l@nmoniac r agit avec |@au.

NHs(eq) + HO() == NH;"(aq) + OH(e0)

base acide conjugu

On peut tendre le concept de paire acide-base conjugu e au solvant (H20).

Danslapremiére quation (HNOy):

base acide conjugu

v v

HNOz(a) + HxO() = HzO'(ag) + NOs(a)

t t

acide

base conjugu e



Pour ladeuxi me quation (NHs):

acide base conjugu e

v v

NHz(a) + HO(@) == NH; (a + OH(an)

t t

base acide conjugu

Lafigure alapage suivante repr sente al@de de mod lemol culaire I€change de proton
entre acide et base.

NH; i H,O — NH," o OH™
Base Acide Acide conjugué de NH;  Base conjuguée de H,O

([HRAH Pour chacune desr actions, identifiez les couples acide-base conjugu e.
a) HCIO4ea) + HxO() = H3iO"(a) + ClO4 (a0)

b) HCN(@@ + H.0() = H;0'(a) + CN (aq)

C) CH3COOH(ag) + HxO() == HiO'(ag) + CH3COO (a)

d) CHaNHz@) + H0() == CHsNHs" (@) + OH (a)

5 pSRQWH/ donn es en classe.

L@au agit selon le cas en acide ou en base. On dit alors que I@au est une substance

DP SKRWLH
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Constante dCquilibre

Laforce d@n acide est d termin e par la valeur de la constante dSquilibre. Selon laloi
d@ction de masse on pourrait crire comme expression d@quilibre pour lar action:

HA() + HO() = HO'(a) + A (e0)

K' = [HsO'[A]
[HA] [HzO]

Comme [H20] est pratiquement constante, |@xpression devient:

K'[HzO] = [ﬂ30+||AI

I [HA]
Ka = [ﬂ30+|| ATl
[HA]

Ka est appel e constante d@cidit . C@st savaleur qui d termine si un acide est fort ou
faible.

Acidefort: valeur deKaesttr s lev e

Acidefaible vaeur deKaesttr sfaible

On pourrait d finir une base forte et une base faible de la méme fagon. La constante
dCquilibre dansle cas d@ne baseest . E.



solvant (eau) _ iﬁ *®

+ ' = Dissociation
: 2k % partielle d'un acide
faible (HF) dans
|'eawl.
=2 anion -, ion hydrogene, H'

delacide, F~ = (sous forme de H30")

apres dissociation,
avant dissociation a I’équilibre Pour un acide fort, la
HA HY A™ dissociation est compl te, on
consid re qu@©ICquilibreil ne
reste plusde mol cule de HA.

a)

HA HA Pour un acidefaible, la
dissociation est faible de telle
sorte qu© ICquilibre il existe
surtout des mol cules de HA et

H* A~ tr speudeH;O et de A
hi



Forcerelative de l'acide Force relative de sa base conjugu e

fort n gligeable
] !
mod r tr sfaible
T v
faible faible
! '
tr sfaible mod r
! !
n gligeable fort
([HRAH Pour chacune des r actions ci-dessous, crire [@pression dCquilibre et
chercher dans votre volume la valeur de la constante d©quilibre (page 203
et 223)

@ HClOxag) + HO() = HO" () + ClO; ()
b)HCN(@ + H:0() == H:O'(@ + CN (@

C) CH3COOH(ag) + H,O() = H30" (aq) + CH3COO ()
d) CHaNHxag) + HxO() == CH3NH3" (aq) + OH (a0

B o

5 pSRQVHV Les expressions seront donn es en classe, les valeurs de Kaou Kb sont: a) 1.2
x 102, b) 6.2x 10 c) 1,8 x 10° d) 4,38 x 10 (Kb)



([HAH Quel est I'acide le plusfort, le plus faible?

R ponse: Leplusfort HCIO,, le plusfaible HCN .

Auto-ionisation de |@au

2H,0() = HiO'(ag) + OH (aq)

Keau = [H3O"][OH] = 10 25(C
Dans |@au pure [H;0"] = [OH] = 107 25 (L. Comme une constante dCquilibre varie
en fonction de latemp rature, la concentration des ions changent aussi. Voir exercice 5.4
page 205 de votre volume.

Il est important de noter que la constante d©quilibre de |@au ne s@pplique pas seulement

|@au pure, mais XA/ NROMRQVDTXH\AY
([HP SO

Soit une solution contenant 0,00015 mol/L de HCI, un acide fort qui se dissocie (r agit)
compl tement. Onveut valuer [HsO'] et [OH].

HCl + H,O0 — HsO0" + OH

Le HCI produit donc 0,00015 mol/L d@ns HsO" . Si on place cette concentration dans
|@xpression dSquilibre de [@au:

Keau = [0,00015][OH] = 10™
[OH] = 6.7 x 10" mol/L
Unetelle solution contient:  HCI = 0 (n gligeable)
Cl" = 0,00015 mol/L

[H50"] = 0,00015 mol/L
[OH] = 6,7 x 10 mol/L



On peut voir cet exemple comme une perturbation d@n syst me 1©quilibre:

2H,0() = HiO'(ag) + OH (aq)

107 10”7
pert 1,5x 10"
i 1,5x 10* 10”7
r -X -X

1,5x 10 x 107~ x
> 2 @ [ (x tantn gligeable)
[H;O'][OH] = 10"

[OH] = [107-x] = 10™
1,5x 10“(x tant n gligeable)

2+ @ [

5.3 Echelle de pi

En milieux aqueux, la concentration des ions est extrémement petite. C@st pourquoi on
utilise une chelle RIDUWP LTXHHQEDWH . De plus pour avoir des valeurs positives
on prend I@verse du logarithme ou -log. Le terme pH signifie "potentiel hydrog ne".

3DUGI LAMRQ
S+ &RI> 2 @
et
S2 + RI2+ @

On utilise ce type dSchelle pour d@utres quantit s comme des constantes dequilibre:

S. ® .

L@xpression dCquilibre de |@au:

Keau = [H3O'][OH] = 10 25(C



SCrit sous forme logarithmique:

St S2+
Dans |@au pure, les concentrations des ions HsO"et desions OH sont de 107 mol/L 25
0
S+ GHODX SXWH x> @

S2 + GHOHDX SXWH x> @

[ HS+ CGHTXHIXHNRWRQYDIXHX\AY
Lexchelle de pH est superpos e au dessin d@éne

lectrode de verre utilis e pour mesurer le pH.
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34 Czlleul cv pi de seluiiens d'wn aeide ot

On consid re qu@n acide fort est un acide qui UpRIMWHRP SQWP HQAdans |@au pour
donner desions. A cetitre un acide fort est consid r commeun lectrolyte fort.

L@&cide chlorhydrique (HCl(ag)) qui provient de la dissolution du chlorure d@ydrog ne
gazeux (HCl(g) dans I@au est un acide fort. Lar action peut étre repr sent par une
guation dans laguelle on utilise une seule fl che:

HCl@) + HxOn —* H3O'@w) + Clia)
Dans une telle solution, la concentration de HCI est si faible qu@le ne peut étred tect e.
Lorsqu® s@git du calcul du pH, il faut tenir compte de I@semble des r actions qui
produisent des ions HzO". La dissociation de I@au produit une certaine quantit de ces
ions. Cependant la quantit fournie par I@cide fort d placeral@quilibre de lar action de

dissociation de I@au (principe de Le Chatelier) de telle sorte que cette TXDQAY GVHN
QIQIHEM
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Calcul du pH d'une solution d'acide nitrique (HNO3) 0,10 mol/L. Acidefort.

HNOs(ag) + H,O() — HzO'(eq) + NOs (a0)

i 0,10 0 0
r -0,10 +0,10 +0,10
f 0 0,10 0,10

pH = -log[H30'] = -log[0,10] = 1

( [HAF Quelle masse d' acide nitriquedevrait-on dissoudre dans I'eau pour obtenir 500
mL d'une solution aqueuse de pH = 2,507?

5 pSRQH 0,1 g de HNO3

,03257%17
Pour fin de calcul, on consid re qu@n acide est fort lorsgue son Ka est SXV JWDQG RX
pJDg . Les calculs se font comme dans |@emple qui pr ¢ de.

39 Gallevl ¢ pi des seluiiiens dumn aelide Filble

Un acide IDE®I( lectrolyte faible) est un acide qui se AWRAHSDUAHBP H)Aén solution
aqueuse. L@&cide fluorhydrique (HF) et l@cide ac tique (CH3COOH) sont des acides
faibles.

Dans le calcul du pH de ce type d@cide il faudra tenir compte de |©quilibre qui sttablit
en solution. Contrairement aux acides forts, on devra utiliser les constantes d@cidit pour
effectuer un calcul de pH.

([HPS®

Ca culez4|e pH d@ne solution aqueuse d@cide fluorhydrique 0,01 mol/L. LeKadeHF =
7,2x 10"
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