5

TSMP












Cours  chimie

chap 3 : pH de solutions acides et basiques
	Dans le chapitre, nous allons apprendre à caractériser précisément une solution acide ou basique et à calculer son pH. 

I. Electroneutralité d’une solution
A l’échelle humaine, la matière est électriquement neutre. 
En chimie, ceci se traduit par la neutralité des solutions utilisées.
VRAI ou FAUX ? Dans toute solution, Il y a donc autant d’anions que de cations : ………………..
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La quantité de ………………… apportées par les cations est égale à la quantité de ………………… apportées par les anions.

Ex : compléter le tableau
	Solution aqueuse
	Espèces présentes
	Equation d’électroneutralité

	Eau pure


	
	

	Solution de sulfate d’aluminium obtenue par dissolution dans l’eau de Al2(SO4)3

	
	


II. Solution aqueuse de monoacide fort de concentration Ca
1. Solution d’acide chlorhydrique
a) Solutions diluées (10-1 mol.L-1 ≥ Ca ≥ 10-6 mol.L-1)
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	Etat initial (avant dissolution) 

Etat final (après dissolution = solution acide)
	


[H3O+]solution   = 
……… ( pHsolution   = …………………  Ex : Ca = 1,0.10-2 mol.L-1 ; calculer le pH de la solution à 25 °C : 
b) Solutions très diluées (Ca ≤ 10-6 mol.L-1)
Ex : Ca = 1,0.10-8 mol.L-1 ;  calculer le pH de la solution à 25 °C à l’aide de la formule précédente :
Que constatez-vous ? 

L’erreur vient du fait que tous les ions H3O+ de la solution ne proviennent pas seulement de la réaction de dissolution totale de l’acide fort HCl mais aussi d’une autre réaction, laquelle ?
En tenant compte des 2 réactions,  recenser toutes les espèces présentes dans la solution, écrire l’équation d’électroneutralité de la solution et trouver le bon pH de la solution.
Espèces présentes : 

Electroneutralité : 

c) Solutions concentrées (Ca ≥ 10-1 mol.L-1)
Pour les solutions concentrées, nos définitions du pH et de Ke ne sont plus valables.
2. Récapitulatif : 3 cas
· Solutions très diluées (Ca ≤ 10-6 mol.L-1) ( équation du 2nd degré mais pH(  7,0 à 25°C
· Solutions diluées (10-6 ≤ Ca ≤ 10-1 mol.L-1) (   pH ( – log Ca  
· Solutions concentrées (Ca ≥ 10-1 mol.L-1) ( pH et Ke non définis.
III. Solution aqueuse de monobase forte de concentration Cb
1. Solution d’hydroxyde de sodium

a) Solutions diluées (10-1 mol.L-1 ≥ Cb ≥ 10-6 mol.L-1)
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	Etat initial (avant dissolution) 

Etat final (après dissolution = solution basique)
	


[HO-]solution   = 
 

( [H3O+]solution   = 



( pHsolution   =
Ex : Cb = 3,.10-2 mol.L-1  ; calculer le pH de la solution à 25 °C : 
b) Solutions très diluées (Cb ≤ 10-6 mol.L-1)
Ex : Cb = 1,0.10-8 mol.L-1 ;  calculer le pH de la solution à 25 °C à l’aide de la formule précédente :

Que constatez-vous ? 

Là encore, l’erreur vient du fait que tous les ions HO- de la solution ne proviennent pas seulement de la réaction de dissolution totale de la base forte NaOH mais aussi de l’autoprotolyse de l’eau.
En tenant compte des 2 réactions,  recenser toutes les espèces présentes dans la solution, écrire l’équation d’électroneutralité de la solution et trouver le bon pH de la solution.

Espèces présentes : 

Electroneutralité : 

c) Solutions concentrées (Cb ≥ 10-1 mol.L-1)
Pour les solutions concentrées, nos définitions du pH et de Ke ne sont plus valables.
2. Récapitulatif : 3 cas
· Solutions très diluées (Cb ≤ 10-6 mol.L-1) ( équation du 2nd degré mais pH(  7,0 à 25°C
· Solutions diluées (10-6 ≤ Cb ≤ 10-1 mol.L-1) (  pH ( pKe + log Cb
· Solutions concentrées (Cb ≥ 10-1 mol.L-1) ( pH et Ke non définis.
IV. Solution aqueuse de monoacide faible de concentration Ca
1. Composition d’une solution de pH connu
Exo1 : on dispose d’une solution d’acide éthanoïque (pKa = 4,8) de pH = 2,9. 

Calculer la concentration des différentes espèces en solution, ainsi que Ca et , coefficient de dissociation de l’acide faible.
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	Etat initial (avant dissolution) 

Etat final (équilibre) = solution acide
	

	
	


Espèces présentes à l’équilibre : 

2. Calcul du pH d’une solution de Ca connue : 

a)  Acide moléculaire : solution d’acide éthanoïque 
	
	
[image: image4]

	Etat initial (avant dissolution) 

Etat final (équilibre) = solution acide
	


Trouver une relation entre [H3O+]solution   , Ca, Ka et 
Approximation faite :   acide faiblement dissocié  (si  ≤ 0,1). On supposera  << 1. 
Utiliser l’approximation  pour trouver une relation simple entre pH, pKa et Ca.
Ex : Application numérique : pKa= 4,8 pour l’acide éthanoïque, Ca = 0,100 mol.L-1. 

Calculer le pH à 25 °C de la solution puis vérifier que l’approximation faite est valable.
Approximation admise : en réalité, la formule approchée précédente n’est valable que si on néglige les ions H3O+ provenant de l’autoprotolyse de l’eau ; ceci n’est possible que si le milieu est suffisamment acide, c’est-à-dire que l’acide n’est pas trop faible (pKa  ( 10)  et suffisamment concentré (Ca ≥ 10-3 mol.L-1). 
b)  Acide cationique
Exo2 : à l’aide de la relation trouvée en a), calculer le pH à 25 °C d’une solution de chlorure d’ammonium NH4Cl  (pKa = 9,2) de Ca = 1,0.10-2 mol.L-1 et vérifier que l’approximation faite est valable en calculant .
c)  Conclusion

Pour une solution d’acide faible ni trop faible (pKa  ≤ 10),  ni trop dilué (Ca  ≥ 10-3 mol.L-1) et faiblement dissocié ( ≤ 0,1) :   pH = ½ (pKa – logCa)
Rem 1 : si l’approximation faite sur   n’est pas valable il faut résoudre une équation du 2nd degré. 

Rem 2 : si en plus l’approximation admise (acide ni trop faible (pKa  ≤ 10),  ni trop dilué (Ca  ≥ 10-3 mol.L-1))  n’est pas valable il faut résoudre une équation du 3ème  degré (hors programme of course) !
V. Solution aqueuse de monobase faible de concentration Cb
Calcul du pH d’une solution de Cb connue : 

a)  Base moléculaire 1 : solution d’ammoniaque
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	Etat initial (avant dissolution) 

Etat final (équilibre) = solution basique
	


Trouver une relation entre [H3O+]solution   , Cb, Ka , Ke et 
Approximation faite :   base faiblement dissociée  (si  ≤ 0,1). On supposera  << 1. 
Utiliser l’approximation  pour trouver une relation simple entre pH, pKa , pKe et Cb.
Ex : Application numérique : pKa = 9,2 pour l’ammoniaque, Cb = 0,20 mol.L-1.

Calculer le pH à 25 °C de la solution puis vérifier que l’approximation faite est valable en calculant .
Approximation admise : en réalité, la formule approchée précédente n’est valable que si on néglige les ions HO- provenant de l’autoprotolyse de l’eau ; ceci n’est possible que si le milieu est suffisamment basique, c’est-à-dire que la base n’est pas trop faible (pKa  ≥  2)  et suffisamment concentrée (Cb ≥ 10-3 mol.L-1). 
b)  Base anionique :

Exo3 : à l’aide de la relation trouvée en a), calculer le pH à 25 °C d’une solution d’éthanoate de sodium CH3COONa  (pKa = 4,8) de Cb = 6,0.10-2 mol.L-1, et vérifier que l’approximation faite est valable en calculant .
c)  Conclusion

Pour une solution de base faible ni trop faible (pKa  ≥ 2),  ni trop diluée (Cb ≥ 10-3 mol.L-1) et faiblement dissociée (  ≤ 0,1) :   pH = ½ (pKa+ pKe + logCb)
Rem 1 : si l’approximation faite sur   n’est pas valable il faut résoudre une équation du 2nd degré. 

Rem 2 : si en plus l’approximation admise (base ni trop faible  (pKa  ≥ 2),  ni trop diluée (Cb ≥ 10-3 mol.L-1))  n’est pas valable il faut résoudre une équation du 3ème  degré (hors programme nature liche) !
VI. Récapitulatif
	
	Acide fort :


	pH = - log Ca
	Base forte
	pH = pKe + log Cb

	
	Acide faible :
	pH = ½ (pKa – log Ca)
	Base faible
	pH = ½ (pKe + pKa + log Cb)


VII. Exercices

Pour tous les exercices, écrire la réaction  de dissociation de l’acide (ou la base) dans l’eau et faire un tableau d’avancement en concentration. 
Vous avez ensuite le droit d’utiliser les formules du tableau ci-dessus…lorsqu’elles sont valables. 
Dans le cas contraire (si le résultat semble aberrant), il faut faire une étude complète comme dans le cours…
Ex 1 : calculer le pH d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration Ca = 0,050 mol.L-1. 
Ex 2 : calculer le pH d’une solution d’acide nitrique (acide fort de formule HNO3) de concentration Ca = 2,5.10-8 mol.L-1. 
Ex 3 : calculer le pH d’une solution d’hydroxyde de potassium de concentration Cb = 8,0.10-2 mol.L-1. 
Ex4 : le pH d’une solution d’acide benzoïque C6H5COOH de concentration massique ta = 0,244 g /L vaut 3,5. Déterminer le pKa du couple C6H5COOH / C6H5COO-.
Ex 5 : CAS d’un DIACIDE : calculer le pH d’une solution d’acide sulfurique (diacide fort de formule H2SO4) de concentration Ca = 0,10 mol.L-1. 
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