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La loi de dilution d'Ostwald, est une loi concernant
les réactions acido-basiques sur |'eau, qui dit
que /a dilution augmente la dissociation de /'acide
(respectivement la protonation de la base).



http://fr.wikipedia.org/wiki/R%C3%A9action_acido-basique

Cas d'un acide faible

Un acide faible, noté AH, réagit avec l'eau de la
maniere suivante :

AH+ H,O= A" + HO™
On pose [AH]p= ¢, et [H;0"]=[A"]=x
avec [T = X 0 ou a est le coefficient de
dissociation.
On a alors la constante d'acidité Ka :
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a tend vers 1 s/et seulement s/ Ka/c augmente,
or Ka est une constante. Donc la dissociation

de l'acide augmente si ¢ diminue, donc avec la
dilution.

A ¢ fixée, la dissociation augmente avec la
constante Ka, or pKa = - logKa donc plus I'acide
est fort, plus il est dissocié dans I'eau.
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Cas d'une base faible

Une base faible, notée 8-, réagit avec |'eau de
la maniere suivante :

B+ H,O+= BH+0H

Onpose [B ]y=c et [OH ]1=[BH]=x

avec r = c x (3 ,ou p est le coefficient de

protonation. i .
T If_,l. -

Cotnme avant, on obtient : K, = —
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De méme, p tend vers 1 s/et seulement
si K./c augmente, or K, est une constante,

onc la base est d'autant plus protonée
‘( qu'elle est diluée.
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1) La théorie d'Arrhénius (1892)
Selon la théorie acide-base d'Arrhénius, un acide était
une entité capable de libérer un ion H* tandis qu'une base était
une entité capable de libérer un ion OH-.

Ces deux définitions se basent sur le comportement de substance en solution
dquese.] . 2) Théorie acido-basique d'Arrhénius
Un acide est une substance capable de se dissocier en libérant
des ions H* (protons) en solution aqueuse.
En réalité, les protons H* libres ne sont pas présents en solution,
mais se lient des molécules d'eau pour former des ions hydronium H;O".
Une basérest une substance capable de libérer un ou plusieurs

ions hydroxydes OH-




1. 3) Différences avec la théorie d'Arrhénius

*On ne fait plus jouer un réle important a |I'eau ni a un autre solvant
sLa définition d'une base est liée a celle d'un acide (transfert de proton) ;
I"ion OH - ne joue plus de réle particulier, il devient simplement une base
parmi d'autres.

=Selon la définition un acide ne doit pas obligatoirement s'ioniser dans
I"eau ;\c'est un composé susceptible de donner un proton. On envisage ainsi

la réactivité de |'acide et non pas sa structure dans le solvant.
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2. 1) Définition de Bronsted et Lowry

Le concept d'acidité et basité de Bregnsted se fonde sur le fait que la réaction
d'un.acide ou d'une base ne sont pas indépendantes mais résulte d'un méme
phénomene : un transfert de proton de |'un des 2 composés vers |'autre.
Dans cefte théorie on définira donc :

vadide : espece chimique susceptible de donner un ou plusieurs protons (ion H*)

v'base :'‘espece chimique susceptible d'accepter un ou plusieurs protons
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exemple:

H,0 + HCl —— H;0* + CI-

*Solvant non aqueux:
HA + CH;COOH —» CH;COOH,* + A- (acide HA)
B + CH,COOH —» H'+ CH,COO- (base B)

Conséquence:

Ces définitions sont complétées par la notion de couple acide/base. A tout acide correspond une base
conjuguée et a toute base correspond un acide conjugué.

Exemple:
CH,COOH +H,0 ——> CH,COO- + Hs0*
4+

Acide 1 base 2 basel acide 2
Un couple (acide/base) ne peut exister qu'en présence d'un autre couple.
Composés amphoteres (ampholytes):

Un ampholyte est une espéce qui peut jouer aussi bien un réle basique ou acide suivant la réaction
proposée.

Exemple: H,O+ HCl ____ ,H;0* + CI-
) Base
> H,O + NH;— > OH + NH,
acide

& H.0 est un ampholyte.
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3. Théorie de LEWIS (1923)

Un acide est un corps chimique qui peut accepter un ou plusieurs doubles d'électrons. Une base
est un corps chimique donneur d'un ou plusieurs doubles d'és.

Exemples:
H20: + — H3;0

base

Cette,définition est encore plus générale, tout ion positif est un acide de LEWIS et les

Exemple: Ni*z +  6H,0  — [Ni(H0)]"*
(acide) (base)

4. DiSSOCiOTiOH de |'e(lLl: H20(|) + H20(|) < H30+(aq) + OH- (aq)

H,O pure est un mauvais conducteur d'électricité. Appliquons la loi d'action de masse a cet
équilibre: -a'25°C 1 litre d'eau pése 997g.

nc [OH-] [H;0*] = K\[H,0]? = K(55,4)2 = 3,24 .10-1¢(55,4)?= 10-14.
[OH-] [H50*] =/10-14 =Ke

e constante Ke = 10-14 est appelée produit ionique de I'eau.

*Ke varie avec la température. Ke = 5,6 . 10-14 a 50°C
\ Ke = 60 .10-14 g 100°C



Remarque:

Dans toute solution aqueuse, le produit ionique reste constant a température donnée.
-Dans l'eau pure on a [OH-] = [H30*] = 10-7 mol/l a 25°C.

-Toute solution pour laguelle [OH-] = [H;0*] = 10-7 mol/I est dite neutre.

En résume :

On a une solution neutre [OH-] = [H;0*]
On a une solution acide [OH-] < [H;0"]

On a une solution basique [OH-] > [H;0"]

Reémargueh Dans la suite de notre étude nous limitons a la définition de BRONSTED des acides
et des bases.

B)Force des acides et des bases:

Laforce-d'un acide ou d'une ase est sa tenance a céder ou a capter un ou plusieurs protons plus
ou moins, facilement.

Cette force est a la valeur de leur constante de dissociation et elle est mesurée par rapport a
un couple de référence qui est celui du solvant.

5. 1) Définition de K,, K,, pK, et pK, dans un solvant aqueux:




On appelle constante d'acidité Ka du couple acide/base noté (A/B) la constante d'équilibre de la

r'éC(CTion . A(aq) + HZO(,) — B(Gq)"' H3O+(aq)

K, = [B].,[H, 0" ],
[A]Eq
Ka, tout comme kg |, ne dépend pas de I'état initial du systéme, mais de la température. Elle s'exprime sans unité, bien

gue les concentrations [Blag, [Ha0™)zq ot [Ak, soient expriméesen molL™ ",
CIn associe a la constante K la grandeur pkg définie par la relation : pKy=- logK,;.

s0ient Kay et Kez les constantes d'acidité des couples AYB, et AJB: -
Miagy T MOy = Biagy + HyO%gy 8t Mg +H00 = Beag + HyU,

_ BilegHs0" L o BalgH0"L,
pCiEN W 25 AL

Motons Kla constante déquilibre de la reaction @ Ajag, + Brag = Biag + Azag
CBLALN K
[AakqlBzkq Kaz

méme chose pour lexcas d'une base dans un milieu aqueux, exemple NH; ,le K, est la
tante de basicité:

Ky, =[NH,*] [OH"] / [NH;]

rque: *pour les polyacides(ou polybases) on définit plusieurs constantes relatives a chacune
onction acides (ou bases).
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*exemple: le couple HA/A-
HA +H,0 —— A- +H;0" K. = [A-][H0*]1/[HA]
A~ + H,O— HA +OH- Ko=[HA]J[OH-]/[A]
2H,0 —— H;0* + OH-
Ko Ky = [ H30+ J[ OH-] = K,
pK. + pK, = pKe = 14

Plus l'acide est fort Ka/ > pKa&

D'une_maniére générale, en milieu aqueux on considére:
»>Un acide fort quand pKa <O.
»>Un acide est moyen quand O < pKa < 4

»>Un acide est*moyennement faible quand 4 < pKa <7

Un acide est faible quand pKa> 7



6.Notion de pH:

Le pH dune solution aqueuse est définit par: pH = -log [H;0"].
pH + pOH =14

Una-golution aqueuse est
- atile si: (0% = [OH"]: on & dlors: [H;O*]}HK dnnt:pr:;pKP )

- neut@ 8 (002 [OH | on & dors : [Hi0)= w'K donc; pH= ;pK

B 1 solution acide solution basique
-hasique oi: [HO' [0 ); ana alrs: [H0"< K, doncs: pH}sz 0] [OH] [F,0"] <[0H7]

aolution neutre

avar =P, =Pl |3 fempérature de |3 solution est de 25°C. :
s b=

DansleaupuE&ZE'*C,IEpHvautdnnl:?'Detnnaalns.[H30] 0K ], = 1000 mol L'

b b
') Cemanatration
olution et acide s [H3O+]:=[DH'] = [I-l30+]ﬁ:=[DH'HH3O+] = 02K, = mH0Y> kg K, = - byl <- by K, =g =—;IngKE

=pH ot - Ingka- pKe alors: pH pKE (o une soluion acide)




7 .Calcule de pH en milieu aqueux:

utilisation des logarithmes décimaux:
log (a.b)=loga+logb log(a/b)=loga-logb log(1/a)=-loga = co loga = p (a).

7.1pH d'un acide fort:
*On écrit les réactions des équilibres chimiques des espéces:

état du systeme ava(nr(r:]((a)rlr;ent AH ag +H,0(1) —A-aq + H30+aq
initial 0 c 0 0
intermédiaire c 0 solvant c C
final Ctin 0 c C

A l'équilibre on aura [H30+] = ¢
Donc [pH = -log c

Z.2.pH d'une base forte:

De la’méme maniere:

[OH-] =\C' ,donc le pOH= -log ¢' — pH= 14+log ¢’
7.3.pH d'une soluion d'acide partiellement ionisé:
Sont partiellement ionisés, les acides
moyennement faibles en soluion assez concentrée,
ainsi que les acides faibles et trés faibles a toute
centration.

ple: avancement

état du systeme (mol) AH ag +H,0(1) =A- aq + H30+aq
initial 0 c 0 0
intermédiaire ac Oa solvant ac ac
final OCip C(1-0) ac ac



a :laguantité dissociée de I'acide AH.

ler cas o << 1 :

K, = [A)[H;0*V/[AH] =ca2/(1-a)

Ka ='c a?— a=(Ka/c) » — pH—-log [H30+] =-log (Kac) s — pH=1/2(pKa—logc)
2¢me c@s’o. non négligeable devant 1:

Ko=ca?2/(l-a) — ca?+oKa+Ka=0.
équation de second degre en o qu’il faudra résoudre sachant que 0 < a < 1. on déduit alors le pH.

7.4.pH d'une solution basique partiellement ionisé:
de la méme maniére qu'un acide faible. On trouve le pH :

pH = # ( 14+ pKa+ log c')

8 .Hydrolyse :
L'hydrolyse es la réaction avec un excés d'eau d'un acide ou d'une base faible, I'acide étant un cation
BH*, la base un anion A-. Dans une réaction de ce type, I'eau joue d la fois le role de réactif et de

solvant.
Exemple:
F-+H,0 < HF + OH-
L'hydrolyse des,sels entraine des modifications de la concentration des ions H;O* e OH-de I'eau, donc
le pH de la solutiofwariera.




9.titrages acido-basiques :

Titrer une solution d'acide consiste a déterminer la concentration de |'acide dans cette solution. On
utilise pour cela une solution de base de concentration connue appelée solution titrante.

Allure générale de la courbe de titrage. ( suivi pH métrique)

H H
H-FI H-p
12 | pH, 123
10 - 0 -
; E g
§ 6 | E
i |
F'Hii- 2
u 1 1 1 :: u 1 1 ]

0 10 il T VylmL) 0 il il v




A |'équivalence E, la quantité de matiére de |'espece a titrer et la quantité de matiere de |'espece
titrante ont été mélangées et ont réagit dans les proportions stoéchiométriques. Avant |'équivalence la
solution titrée est en exces dans le becher ; apres |'équivalence la solution titrante est en exces dans le
bécher.

On écrira a |'équivalence E : Qté de matiére d'acide =Qté de matiere de base soit C V, = C,V,.

Repérage du point équivalent.

La méthode des tangentes paralléles, la méthode de la dérivée qui nécessite |'utilisation d'un ordinateur
( la dérivée passe par un maximum, pic étroit) et |'utilisation d'un indicateur coloré (on parle alors d‘un
titrage colorimétrique); on choisit un indicateur coloré tel que le point équivalent se situe dans sa zone
de virage.

9.pH a |'équivalence :

> Titragesd ' une solution d'acide faible AH par une solution de base forte représentée par
l'ion HO-.
*L'équation de\la réaction est : AH+HO --> A-+ H,0

La réaction étanttotale, a I'équivalence les especes AH et HO- ont totalement disparu. La solution ne

ient alors que la base™A;. Le pH est donc supérieur a 7.




ution d'acide faible HA d'une concentration c, et une Ka et en veut le neutraliser par une

pposons que la quantité de la base ajoutée pendant la neutralisation est xc, .

Tracer la courbe de neutralisation ?

Acide faible pH = 3(pKa-log c,)

0<x<1 Co(l-x) XCq Solution pH = pKa + log x/ (1-x)
( tampon
X=1 Co Base faible pH = 3(14+pKa+log c)
X >1 Co Co(x-1)  Mélange base  pH = 14+log (x-1)c,
faible et base
forte
-




>ditragead ' une solution de base faible A- par une solution d'acide fort représentée par |'ion
H,O".
L*équation de la réaction est : A-+ H;0" --> AH+ H,0

La réaction étant totale, a I'équivalence les espéces A- et H;O* ont totalement disparu. La solution ne

contient alors que I'acide AH. Le pH est donc inférieur a 7.

> Titrage d'une solution d'acide fort (ou de base forte) par une solution de base forte (ou
d'acide fort).

Soit lasréaction de neutralisation suivante:
HCl + NaOH — NaCl + H,O
Nall + H,O0 — Na'(q) +Cl g

Na*q + 2H,0 < NaOH + H;0°
Comme: NaOH + H,0 — Na*q+ OH
Donc: Naeq) + 2H,0 < Na*(iq) + OH" + H;0*
2H,0%e H30* + OH  Ke= 1014
L) ne modifie pas le pH de la solution: Na+ est inactif )
[ OH- ]=101

] = [OH-] :lL':>[H3O+] - 107 pH = 7 25°C

ion: Les sels d'acides forts et des bases fortes se dissocient dans |'eau sans modifier le

, la solution reste neutre.



10.Solution tampon:
Une solution tampon est par définition une solution qui a la propriété de conserver son pH a
peu pres constant par addition d'acide ou de base.

Solution tampon = mélange d'un acide faible (base faible)
avec sa base conjuguée (acide conjugué)

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

11 Nivellement des acides e des bases:
Discussien du phénomene de nivellement:

14 Un acide dit fort dans l'eau s'il se dissocie presque totalement. Prenons pour exemples
deux acides fors dans I'eau:
HBr +H,0 —=<— Br-+ H;0*
HNO; + H,O0 === NO; + H;0*
Les deux équilibres étant fortement déplacés dans le sens 1 par conséquent HBr e HNO; non
dissociés sont,extrémement faibles. L'acide présent dans les deux solutions est donc l'ion
O*, bien que ces solutions aient été préparées a partir de HBr et HNO;.
Les) es HBr et HNO;oht des forces trés supérieures a celles de l'ion H;O*. Mis en solution
ddils H,O, leurs forces sont réduites a celles de l'ion H;O* , c'est ce phénoméne que I'on

A ppelle « Nivellement des acides ».

\



HBr'/A U HBr'

H, o/
En solution aqueuse H3O+ le seule acide fort exns'rer'.
“*H,O a un effet nivelant sur la force des acides.
“*Dans le cas d'un solvant non aqueux.
Exemple: NH; liquide.

CH;COOH + NH; <> CH,COO + NH,"

HCl+NH; <> I +NH,
Nous avons dans ce cas:
-les acides sont nivelés au niveau de NH,*

-les bases sont ‘hivelées au niveau de NH,-

NaOH + NH; <> Na* + H,O + NH,"
PoQ s forces des bases leurs forces sont réduites a celles de l'ion OH- .
\



12.Diagramme de prédominance des espéces:

soit un monoacide faible CH;COOH :
CH3;COOH + H,O <~ CH3COO0- + H;0*
K, =.[CH5COO][H;0*])/[CH;COOH]
Alors : pH = pKa + log [CH3C00-] /[CH;COOH].................. (1)
*Pour pH = pKa — [CH;COO-] = [CH3;COOH].
*[CH;COOH] /[CH;C00-] > 10 — [CH3;COOH] >> [CH;CO0"]
La forme CH;COOH est prédominante (majoritaire).
(1) —pHug, pKa-1 — CH;COOH est prédominante dans la zone de pH: O< pH< pKa-1.
/ L'inverse [CH;CO0-] /[CH;COOH] > 10 — l'espece CH;COO- devient majoritaire dans la zone de
pH: pKa+1l < pH<14.
*Dans la zone pKa-1 < pH< pKa+1 aucune espéces n'est majoritaire, d'ol le diagramme de répartition

des espéces lors de la mise de I'acide CH;COOH en fonction de pH.

CH;COOH | | CH;COO-
| >pH
0] pKa-1 pKa pKa+1 14
Pour un diacide exemple H,A:
3 e | | Ha- | A-2
N ' T ; —pKaz pH
pKa; -1 pKa;+1 pKa,-1 pKa,+1 14



13.Indicateurs colorés de virage:
L'indicateur coloré est un acide faible dont les formes acide et base conjuguée ont des couleurs
différentes:
HIn + H,O0 & In+ H,0O"
Couleur 1 couleur 2

Théoriquement le virage se produit dés I'égalité des concentrations; mais le virage visuel a lieu quand
tne espece prédomine. On considére que cette condition es réalisée quand une forme de
I'indicateur est 10 fois plus concentré que |'autre.

On a alors [In-] = 10 [HIn] si la orme basique est majoritaire. D'ou:
Ka = [In:] [H;0*] /[HIn] = 10 [HINn][H,0*] /[HIn] = 10[H,O"].
Lefdomaine de virage de l'indicateur d'acidié es donc : pKa + 1.

Hélianhine 34 (3.9-4.5) rouge au jaune orangé
Bleu de bromophénol 410 (3.0-4.6) jaune au bleu violet
Rouge de phénol 6.25 (6.4-8.0) jaune au rouge

) Phénolphthaléine 9.20 (8.0-9.6)n jaune au violet
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