                       

Introduction : Les définitions de Lowry et Bronsted sont complétées par la notion de couple acide/base. A tout acide correspond une base conjuguée et à toute base correspond un acide  conjugué.

Expel:  CH3COOH + H2O↔ CH3COO - + H3O +
Sens 1 : CH3COOH cède en proton : c’est un acide.

Sens 2 : CH3COO – peut capter un proton : c’est une base.

  H3O + peut céder un proton : c’est un acide.

D’une manière plus  générale on peut noter :

Comme les ions  H + n’existent pas à l’état libre, ils ne peuvent qu’être transférés.

AH ne peut libérer son proton que s’il est mis en présence d’une base d’un autre couple susceptible de le fixer.


Par conséquent, un couple (acide/base) ne peut être excité qu’en présence  d’un autre couple.

AH + B ↔ A - + BH -.

Lewis propose en (1923) une autre théorie, des acides et des bases, fondée sur les échanges d’électrons alors :

· Un acide est un corps qui peut accepter un ou plusieurs doublets d’électrons  donc il pressente une lacune de deux électrons au moins.

· Une base est un corps qui possède un ou plusieurs doublets électroniques libres susceptibles d’être mis en jeux pour une liaison de covalence semi-polaire.

Cette définition nous pousse a chercher la relation entre les acides et les bases, et leurs forces de capter (.resp. céder), un ou plusieurs doublets d’électrons ; donc on a  plusieurs acides (différents) presque chaque acide possède une force qui est propre à lui, on a aussi différentes bases par ce que chaque acide possède  une force qui est propre à lui ; on a aussi différentes bases parce que chaque base  possède une force qui le distingue.

Application théorique et pratique

I-   étude sur le degré de dissociation :

· Etude théorique :

Force des acides et des bases :

La force d’un acide ou d’une base est sa tendance à céder ou à capter un proton plus au moins facilement.

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

Définition de Ka, Kb, pKa, pKb dans un solvant aqueux :

Cas un acide HA :

Un acide peut être caractérisé par sa constante d’acidité.

HA + H2O ↔ H3O + + A – 
La loi d’action de masse appliquée à cet équilibre donne :
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[H2O] étant une constante.

Donc :
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On obtient : pKa = -log Ka

Ka est par définition la constante d’acidité de l’acide HA, c’est la constante de dissociation de l’acide HA dans l’eau.

Cas d’une base :

Une base peut être caractérisé par sa constante de basicité 

B + H2O ↔ BH + + OH - .

Kb est la constante de basicité de la base B ; c’est la constante de dissociation de la base B dans l’eau.


[image: image3.wmf].

log

]

[

]

].[

[

Kb

pKb

B

OH

BH

Kb

-

=

Þ

=

-

+


Ka et Kb sont fonctions de la température et de la nature du  solvant.

Pour les poly acides ou poly bases on peut définir plusieurs constantes d’acidité ou de basicité relatives à chacune des fonctions acides ou basiques 

.

D’après la théorie de Bronsted dont la conséquence était le couple acide/base conjugué, les forces de l’acide ou de la base sont liées.

Considérons le couple HA/A :

AH + H2O ↔ A - +H3O + ;  
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A - + H2O ↔ AH + OH - ; 
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On aura : Ka.Kb = [ H3O + ].[OH - ] = Ke et : pKa+pKb = pKe = 14

On remarque que la connaissance de Ka d’un acide en solution aqueuse nous permet d’accéder au Kb de sa base conjuguée et inversement.

Remarque :

Plus un acide est fort plus son Ka est grand donc plus son pKa est faible, autrement dit la force d’un acide est fonction de Ka en 1/pKa.

La force d’une  base varie en fonction du pKa du couple.

Déplacement des équilibres acides base :

Il résulte de la définition des acides et des bases que les réactions acido-basiques sont constituées par toutes les réactions chimiques se faisant par un transfert de proton entre deux espèces .

HA + B ↔ A- +BH – 

Dans quel sens s’effectue la réaction ?

Connaissant les constantes d’acidité des deux couples soient :
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La position de l’équilibre dépend des forces relatives de chacun des deux couples, autrement dit de Ka et Ka\ , d’une manière générale le transfert du proton se fait dans le sens correspondant à la formation de l’acide le plus faible et de la base la plus faible.

Calcul du pH :

Les cas d’une solution d’acide partiellement ionisent :

       
  HA  +H2O                                        A-
+      H3O+


 

T=0    
      c                                                       0                0

T= eq  
       c*(1-α)                                          c* α           c*α

1CAS:   α<<1: DONC alpha négligeable devant 1

Ka= 
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donc   α =
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 pH =-log  [H3O+]=-log 
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                                                 pH =
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2eme cas   α non négligeable devant 1, on aura donc 

Ka=
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     c α²+ α Ka-Ka=0

équation du second degré qu’il faudra résoudre sachant que :0< α<1  
     on déduit le pH.

Cas d’une solution basique  partiellement ionisée : 

B   +  H2O



BH +  +OH-

T=0     C                                                          0          0

T=eq    c*(1- α)                            

 c α      c α

Comme pour l’acide partiellement ionisé on aura :


                                                  POH = 
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Comme pH =14- POH     ET  Pkb=14-pka


On aura 


           pH=7+ 
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Réaction de neutralisation :

C’est d’une manière générale, l’action d’un acide sur une base :

Acide + base → sel + eau…. (1)

Cette action donne naissance à une réaction instantanée.

H3O + + OH - ( 2H2O…. (2)

Le mécanisme fondamental de la réaction (1) peut être précise à l’aide de la théorie de Bronsted, plusieurs cas de réaction de neutralisation peuvent se présenter selon la force de l’acide et de la base.

Sel d’acide faible et de base forte :

Considérons l’action de NaOH sur CH3COOH :
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Dans l’eau le sel se dissocie comme suite
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Na+ est inactif.

Considérons maintenant l’ion CH3COOH + OH - (hydrolyse)

On remarque que cet équilibre libérée des ions OH - , d’où la concentration initiale en OH -  va être modifie, en effets on aura une augmentation de la concentration en OH - ; comme [OH -].[ H3O +] = 10-14 = Ke

Donc la concentration de H3O + va diminuer, par conséquent le pH de la solution va augmenter.

· pour déterminer le pH de l’équilibre et la zone de virage en doit utiliser un indicateur colore.

Dans notre cas : la phenophtaline
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***************************************************************************
                                    І) Détermination du degré de dissociation 
                                        ****************************** 
Étude expertement :

1) but de la manipulation :
Détermination de alpha de trois solutions de CH3COOH

2) principe de la manipulation :

         On mesure le pH des trois solutions en utilisant un ph-mètre d’une électrode combinée et en calcule alpha théoriquement.

3) matériels utilises :

    *  PH- mètre d’électrode combinée 

    * Agitateur magnétique

    * Pipette (25ml) 

    *  Becher (100ml)

    *  Solution de CH3COOH de concentration c1, c2, c3 inconnus.

        4) manipulation : On a le ph-mètre fixé à pH=6.9 pour une solution tampon 

    On introduit dans un Becher  50ml de la solution de CH3COOH de concentration inconnue, on plonge   l’électrode dans la solution, on agite la solution sans casser  la boule de verre, on passe de la position de Ds sur (1-8), après avoir pris la valeur du pH on ramène le ph-mètre sur la position Ds, avant de retirer on nettoie ce dernier et on récupère  la solution.

On refait la même chose pour les deux autres solutions de 
CH3COOH 

Pka =4.75 , V=50cm3 

On obtient après la manipulation les résultats suivants :

	Les concentrations
	Le pH exp.

	C1
	3,60

	C2
	2,93

	C3
	3,51


Détermination de la relation entre pH, α et c
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c α                c α
Ka= 
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Ka= 
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Ka =
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On a: [H3O+]= αC  

On aura Ka= 
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pH= pka +log (α /1- α)    

détermination de α    :

ka =
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α *([H3O+]+Ka )=ka 





α=ka /([H3O+]+Ka )    or [H3O+]= 10 –pH




α=ka/10 –pH +ka        or  
ka = 10 –pka

Donc : 

α=  10–pka  /10–pka  +10 –pH

Pour pka =4.75 

PH = 1.40


α1=6,611 .10-2 

  PH =1.80


α2=1,490 .10-2

PH= 1.90


α3=5,441 .10-2

Détermination de C

          On a: [H3O+]= αC  


 C=10 –pH/α
           [H3O+]= 10–PH

Pour : pH= 1.40  et α1=4.464 10-4   

             C1= 3,8 .10-3  

Pour : pH=1.80   et α2=0.0011207

             C2= 7,88 .10-2
Pour : pH=1.90   et α 3=0.0014105

             C3= 5,68 .10-3
 Après tout calcules on aura :

	Concentrations

Inconnues
	pHexp
	α
	 α en pourcentage
	Concentrations calculées

	C1
	3,6
	6,611 .10-2
	6,611
	3,8 .10-3  

	C2
	2,93
	1,490 .10-2
	1,49
	7,88 .10-2

	C3
	3,51
	5,441 .10-2
	5,441
	       5,68 .10-3


La variation de α en fonction de la concentration 

D’après les résultats obtenus on remarque que le coefficient de dissociation est inversement proportionnel a la concentration de l’acide.

                                 On a :
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dans chaque dissociation le coefficient α augmente par l’augmentation du nombre des molécules dissociées .

En autre, dans chaque augmentation de nombre de molécules dissociées on aura une diminution de la concentration de l’espèce.

On constate que l’augmentation du coefficient α est équivalant  à la diminution de la concentration, et vis ver sa.
on a :
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le degré de dissociation ( est inversement proportionnelle à la concentration C.

Commentaire des résultats :
D’après le tableau on constate que le degré de dissociation (() augmente quand le pH augmente et la concentration (C) augmente quand le pH diminue d’où :

C    ( (      et inversement.

*****************************************************************************

                             ІІ) Dosage d’un acide faible par une base forte 

                               ***********************************
Étude expertement :

2) but de la manipulation :
· dosage de CH3COOH

· détermination de la zone de virage de la phenophtaline

· détermination de Ka et de l’acide acétique d’une certaine concentration.

2) principe de la manipulation :

L’étude de l’évolution du pH à la cour de la neutralisation d’un acide pour une base, cela a l’acide d’un pH-mètre.

3) matériels utilises :

· ph-mètre
· électrode combinée

· agitateur magnétique

· une pipette

· un bêcher

· solution de CH3COOH de Concentration  
· solution de NaOH 0,1N

· indicateur colore : phenophtaline
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4) manipulation :
On met 10 Cm3 dans un bêcher de 100ml et on lui complète avec de l’eau jusqu'à ce que l’électrode soit bien émerger, on ajoute 2 a 3 goûtes de phenophtaline, on s’assure avec le barreau magnétique l’homogénéisation de la solution, on verse la soude(NaOH) dans le bêcher de la manier suivante :1 Cm3  a 1Cm3 jusqu'à 8 Cm3, de 8 Cm3 à 9 Cm3 en ajoute 0,2 Cm3 à   0,2 Cm3 ,de 12 à 14 pour 1 Cm3 ; à chaque fois en prend la valeur du pH.
	V (ml)
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8

	pH
	3.43
	3.82
	4.06
	4.23
	4.41
	4.56
	4.70
	4.87
	5.06
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	/
	0.39
	0.25
	0.17
	0.18
	0.15
	0.14
	0.17
	0.19

	  suite

	V (ml)
	8.2
	8.4
	8.6
	8.8
	9
	9.1
	9.2
	9.3
	9.4
	9.5

	pH
	5.11
	5.16
	5.21
	5.26
	5.32
	5.35
	5.39
	5.41
	5.46
	5.51
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	0.25
	0.15
	0.25
	0.25
	0.45
	0.30
	0.40
	0.20
	0.50
	0.50

	
	
	
	
	
	suite
	
	
	
	

	V (ml)
	9.6
	9.7
	9.8
	9.9
	10
	10.1
	10.2
	10.3
	10.4       10.5

	pH
	5.54
	5.57
	5.63
	5.68
	5.75
	5.81
	5.88
	6.02
	6.17        6.54
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	0.30
	0.30
	0.60
	0.50
	0.70
	0.60
	0.70
	1.4
	1.5         3.70

	
	
	
	
	
	suite
	
	
	
	

	V (ml)
	10.7
	10.8
	10.9
	11
	11.2
	11.4
	11.6
	11.8
	12          13

	pH
	6.95
	8.35
	9.41
	9.75
	10.31
	10.65
	10.82
	10.99
	11.12    11.38
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	4.10
	14
	10.6
	3.40
	2.80
	1.70
	0.82
	0.85
	0.65       0.26


	V (ml)
	14
	15

	pH
	11.56
	11.68
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5/  Les courbes de titrage :

Echelle :
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· Commentaire :
VX[0,9] : on constate une légère augmentation  du pH, malgré que le volume versé de NaOH est relativement considérable, dù a la concentration des ions [OH -] n’influe pas sur la concentration des ions [H3O +] de l'acide.

VX[9, 13] : on observe une augmentation très rapide du pH surtout entre 10 et 11ml ; mais au-delà où Vx[13,15]  il continue à augmenter d'une manière moins rapide que la précédente elle est presque équivalente a celle de l’intervalle Vx[0,9]  .

Le graphe de la neutralisation de l'acide acétique par la base NaOH présente 2 points d'inflexion :

1pt d’inflexions : à l'équivalence le pH varie rapidement.

2pt d'inflexion : à la demi équivalence .

· La recherche du point d’équivalence :

Sur le graphe, on trace les deux tangentes ((1) et ((2) et une droite perpendiculaire au deux tangentes puis en cherche le centre de la distance séparant ces deux tangentes sur la droite après on trace une quatrième ligne parallèle au deux tangentes et passant par le centre recherché.

Donc d’après ce graphe on a :

pHe=8,35 et Ve=10,8ml 

pH 1/2e=4,6 et V 1/2e=5,4ml
· Calcul de la normalité de la solution (CH3COOH) et ( :
Au point d’équivalence on a :

CA VA=CB VB                                                                                              
Mais CB=0,1M , VB=10,8cm3 et VA=10cm3

Donc : 
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CA=0,108M.

On a :
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(=0.013
· Comparaison entre Ka(exp.) et Ka(théorique) :

D’après la courbe de la neutralisation pH=f(VNaOH) On a :

PH1/2e=4.6=pKa

Donc :

Ka=10-4,6=2,511.10-5


Ka (exp.)=2,511.10-5

D’après ces résultats on a :

Ka(exp.) ~ Ka(théorique) .

F/  de pHe retrouvés en milieu basique :

La solution contient de l'éthanol de sodium qui est une base faible => forme un seul basique.
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G/  CH3COOH  0,1N :
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H/  pour calculer la valeur du PHe = ((c,pKa) on utilise :
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H/  
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Lorsque [Ind -] = [HInd] on a: PH=pK

Pour la phénophtaléine:

· Si PH<pK la forme Hind (incolore prédomine).

· Si PH>pK la forme Ind (rouge violet) prédomine.

L’indicateur colore ne varie pas pratiquement pour la valeur PH=pK le changement de couleur se fait sur une certaine zone de PH qu’on appelle zone de virage.
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Pour la phénophtaléine pKi=9,4

Donc la zone est entre : 8,4( PH(theo) ( 10,4   (théorique)

Expérimentalement on obtient :  7( PH(exp) ( 9

· A la neutralisation on a :

Na                              Na+ + OH-

CH3COOH + H2O                          C H3COO- + H3O+ 
[OH-]=[H3O+]

Ainsi c’est le pH d’une base faible: 
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· Calcul du pHe :

Avec la relation : 
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pH=8,875

· Calcul de la zone de virage théorique de la phénophtaléine :
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Mais pKi=9,4 donc
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et la zone obtenue expérimentalement :
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· Conclusion :
D’après les résultas obtenue dans la première expérience, on constate que pour les électrolyte donnée, la valeur de ( varie au sens inverse de la concentration, C.a.d : lorsque c(  =>  (( .

On peut conclure que la dissociation d’un électrolyte faible est favorise par la dilution.

la neutralisation consiste a ajoutes progressivement la solution de base forte a la solution de l’acide faible.

Si CbVb < CaVa  => seul une partie de l’acide est neutralisée.

Si CbVb = CaVa => la neutralisation est complète tout l’acide est dissocier

=> Le milieu est neutre(pt d’équivalence).

Si CbVb > CaVa => le milieu devient basique excès des ions [OH - ].

Le valeur de pKi(exp.) presque égale à pKi(théorique).

 On peu déterminer la concentration de l’acide par deux méthodes :

1. en calculent le degré de dissociation(() et en connaissant le pH .

2. par la neutralisation en terminant le pHe et Ve.
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Burette contenant NaOH





Becher contenant du CH3COOH 
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