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Prérequis

Ce module fait logiquement suite au module "Les acides et les bases en
solution aqueuse”.

Il suppose que I'étudiant maitrise les notions développées dans ce module :
- acides et bases selon Bronsted,

- couple acide-base,

- constante d'acidite K, (pKy) et constante de basicité Ky, (pKp).,

- degré d’ionisation

- constante d’autoprotolyse de I’eau.

Il doit connaitre la liste des acides et des bases forts.
Il doit étre capable de classer des acides et des bases en forts et faibles en
consultant une table des K, (pKa).

Une table des pK, figure a la fin du fascicule.

Les regles permettant de déterminer le nombre de chiffres significatifs sont
reprises dans le module « Les chiffres significatifs ».

Obijectifs

Au terme de ce module, I'étudiant sera capable :

- de répertorier toutes les espéces présentes dans une solution aqueuse
d'acide, de base ou de sel ;

- d'exprimer et de vérifier les équations de conservation de matiére (des
especes) et d'électroneutralité, pour ces solutions ;

- de calculer les concentrations de toutes les espéces présentes dans ces
solutions et de décider des approximations licites ;

- d'établir un classement des especes présentes en solution en fonction de
leurs concentrations ;

- de calculer le pH d'une solution aqueuse avec une préecision maximale
de 0,1 unite ;

- de prévoir le sens d'une réaction acide-base, qualitativement en utilisant

une table des K, et quantitativement en calculant la constante
d'équilibre de la réaction.
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Introduction

Lors de I’étude des propriétés acido-basiques des solutions aqueuses, on est
souvent amené & faire des calculs de concentrations et de pH.

Ces calculs nécessitent généralement le passage par I'utilisation combinée
des relations de conservation de la matiere (ou des espéces) et
d'électroneutralité, ainsi que des constantes d'équilibre, dont le produit
ionique de I'eau Ky.

Pour prévoir les réactions acide-base qui peuvent se dérouler, lors du
mélange de deux solutions, il faut préalablement répertorier les especes
présentes en solution et les classer par ordre d’importance.

1. Relations de conservation de la matiére et d'électroneutralité

Dans une réaction chimique, il y a non seulement conservation de la
matiere, c’est la loi de Lavoisier, mais aussi de la neutralité électrique du
systéme, ce qu’exprime la relation d’électroneutralité.

Exprimons ces relations dans deux cas simples.

1.1. Cas de I'eau pure

L'eau est un ampholyte : une molécule d'eau jouant le role d’acide de
Bronsted transfére un proton a une autre molécule d’eau jouant le réle de
base. C'est la réaction d'autoprotolyse de l'eau :

HO (I) + HxO (I) = Hs0" (ag) + OH ™ (aq)

Le produit ionique de I’eau Kyy caractérise cet équilibre :
Kw=[H30"].[ OH 7= 1,0.10™(mol/L)* & 25°C (1)

Les especes présentes dans I'eau sont : - des molécules d'eau ;
- des ions H3;O" et OH .

- Imaginons une situation ou I’eau n’aurait pas encore subi I’autoprotolyse
et serait donc constituée uniquement de molécules d’eau; dans ce cas, la
concentration en molécules d’eau, appelée concentration analytique et notée
c, serait de 55,5 mol/L.

1000 g
(18,0 g/mol). 1L
Suite a la réaction d'autoprotolyse, un certain nombre de molécules d'eau se
retrouvent sous forme ionisee. Lorsque I'équilibre d'autoprotolyse est atteint,
I'eau se trouve sous trois formes : des molécules d'eau, des ions H3O"(aq)
c'est-a-dire des molécules d'eau qui ont fixé un proton et des ions OH(aq)
c'est-a-dire des molécules d'eau qui ont cédé un proton. Globalement, on
écrit :

= 55,5 mol/L

Eneffet:c, , =

N(H20)initiat = N (H20)equitibre + N(H3O )equitibre + N OH “equilire
Cette relation traduit la conservation des espéces.
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Si I’on considére un volume V d’eau, on pourra écrire :

n(HZO)initiaI - n(HZO) + n(H30+)

\% \%

ou Choo = [Hzo] + |.H30+J + |.OH_J (2)
La notation ¢, représente la concentration globale (ou concentration

équilibre squitioe + MOH ) et

analytique) en eau sous toutes ses formes, tandis que [ H,O] représente la
concentration en eau & I'équilibre.

L'eau est électriquement neutre. Par conséquent, méme si la réaction
d'autoprotolyse fait apparaitre des ions, globalement le milieu reste neutre.
La quantité des charges positives apportées par les ions positifs (cations)
doit donc étre égale a la quantité des charges négatives apportées par les
ions négatifs (anions). C'est ce qu'exprime la relation d'électroneutralité :

[H30"1=[OH] (3)

En combinant les relations (1), (2) et (3), on calcule aisément les
concentrations de toutes les espéces présentes dans I'eau pure :

- Kw = [ H30"].[ OH 1 =1,0.10™ (mol/L)? =[ H30")?=[ OH 7]?
D'ol, [ HsO'] = [ OH] = {10.10™(mol/L)*> = 1,0.107 mol/L

- de I'équation (2), on peut déduire la concentration en molécules d'eau a

I'équilibre :
[HZO] :CHZO '([H3O+] + [OH ])

=555 mol/L - (1,0.107 mol/L + 1,0.10"7" mol/L)

= 55,5 mol/L , en tenant compte des chiffres significatifs.
On constate, dans ce cas, que la concentration en molécules d'eau a
I'équilibre est pratiquement identique a la concentration initiale : lI'eau est
un électrolyte extrémement faible, il n'y a que 1,8.10" % de molécules
d'eau qui sont ionisées (environ une molécule d'eau sur 555 millions).

Le dessin suivant permet de visualiser les espéces présentes dans l'eau et
leur abondance relative :

. 20 = 55,5 mol de molécules
. d'eau

1 =1,0.107" mol d'ions H,O"

@ . . 1 =1,0.107 mol d'ions OH -
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Puisque nous étudions les réactions acide-base en solution aqueuse, dans
chaque cas, quelle que soit la nature du soluté, nous devrons envisager la
réaction d'autoprotolyse de I'eau, ce qui entrainera la présence des ions H;O"
et OH ". Ce sont les molécules de solvant H,O qui sont cependant toujours
en quantité largement supérieure a celle des autres especes.

Les développements suivants ne sont valables que pour des solutions diluées
(c < 1,0.10™" mol/L).

1.2. Cas d'une solution aqueuse de NaCl

Soit une solution aqueuse de chlorure de sodium de concentration
¢=1,0.10" mol/L.
Dans cette solution, ont lieu :
- la réaction d'autoprotolyse de I'eau :
H,O() + HO() = H30'(ag) + OH ~(aq)
Par la suite, chaque fois que nous écrirons la réaction d'autoprotolyse de
I'eau, nous I'écrirons sous forme simplifiée :

H,O + H,O = H30+ + OH"

- la dissociation compléte (quantitative) de NaCl, sel tres soluble dans I'eau :

+ eau

NaCl(s) — Na'(aq) + Cl (aq)

Les especes présentes dans la solution sont :
- des molécules d'eau ;
- des ions H30*(aq), OH ~(aq), Na*(aq), Cl ~(aq).

La relation de conservation des espéces traduit le fait que tout le sel
introduit dans I'eau se retrouve sous forme dissociée. La lecture molaire de
I'équation de dissociation de NaCl permet d'écrire :

NNacl = N .= N (2)

a

Comme n = c.V et que les différentes espéces sont dissoutes dans le méme
volume V de solution, I’équation (2) devient :

Cnacl - V :[Na+] Vo= [Cl 1.V

Dés lors, si I’on divise les deux membres de I’équation (2) par V, on peut
exprimer la relation de conservation des especes par I’équation

CNacl = [Na+] = [C| ] (2’)
Remarquons que, dans nos conventions d’écriture,

- Cx représente toujours la concentration totale de soluté dans la solution : on
I’appelle concentration analytique du soluté X
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- [ Y] représente la concentration effective de I’espéce en solution, par
exemple sa concentration a I’équilibre.

On exprime I'électroneutralité de la solution par I'équation :

[H0] + [Na’] = [OH] + [CI] 3)

En effet, la charge globale apportée par les ions positifs est égale, en valeur
absolue, a la charge globale apportée par les ions négatifs.

Comme dans le cas de I'eau, la combinaison du produit ionique de I’eau et
des relations (2’) et (3) permet de calculer les concentrations de toutes les
espéces présentes dans la solution.

- De I'équation de conservation des espéces (2’) et de la valeur de la
concentration analytique, on peut déduire :

cnact = [Na'l = [CI] = 1,0.107 mol/L
- En remplagant [Na'] et [CI ] dans I'équation d'électroneutralité (3), on
obtient :

[Hs0"] + 1,0.10" mol/L = [OH ] + 1,0.10™ mol/L

D'ou, on déduit :
[Hs0] = [OH ]

- Du produit ionique de I'eau, on extrait :
[H;0"] = [OH] = \/1,0.10‘14(moI/L)2 = 1,0.107 mol/L

- La concentration des molécules d’eau vaut
[H0] =c,0 -2.[HsO7=555mol/L - 2,0.10" mol/L
= 55,5 mol/L.

Comme dans le cas de I’eau pure, ce sont les molécules d’eau qui sont
largement majoritaires par rapport aux autres especes.

Le dessin ci-dessous permet de visualiser, les especes présentes dans un litre
de solution aqueuse de NaCl (c = 1,0.10"* mol/L) et leur abondance relative.

20 X = 55,5 mol de molécules d'eau
A
S 1x % =1,0.10"7 mol d'ions OH-

% @ 1X@ =1,0.10"" mol d'ions H30™*

A 5x @ =0,10 mol d'ions Na*

@ 0 5 Xe = 0,10 mol d'ions CI°
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Si on ne représente plus les molécules d'eau sur le dessin, les especes les
plus abondantes dans un litre de solution sont :

20 X@ = 55,5 mol de molécules d'eau

@ @ @ = 1,0.10'7 mol d'ions OH"
@ @ 9 1 x@ =1,0.10"" mol d'ions H30™*

6 5x EB =0,10 mol d'ions Na*
@ D @ 5X@ =0,10 mol d'ions CI-

Remarquons que les concentrations des ions HsO" et OH ~ sont identiques
dans la solution de NaCl et dans I'eau : elles valent 1,0.10”" mol/L. Dés lors,
le pH de I'eau pure, comme celui de la solution aqueuse de NaCl, vaut :

pH = -log[ H30"] = -log 1,0.107 = 7,0

Ces deux milieux sont neutres du point de vue acido-basique.

1.3. Cas d'une eau minérale du commerce

Une solution aqueuse est electriqguement neutre. Dés lors, la charge électrique
globale apportée par les ions positifs doit étre égale a la charge globale apportée
par les ions négatifs. Nous venons de le montrer dans deux exemples simples : le
cas de I'eau et celui d'une solution aqueuse de NaCl.

Envisageons encore un exemple un peu plus complexe ou interviennent des ions
portant un nombre de charges élémentaires non unitaires.

Voici la composition d'une eau minérale de la région liégeoise :

Na* K* ca®* | Mg | F~ | Ccl” | SO/ [HCOs

Teneur en
mg/L 476 | 2,5 65 18 0,4 35 42 307

Exprimons, en mmol/L, les concentrations des ions et les quantités de charges
apportées par ces ions.

Insistons sur le fait qu'une mole d'ions Na* apporte une mole de charges positives,
alors qu'une mole d'ions AI** apporte 3 moles de charges positives.
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Na* | K* | ca™ Mg~ F | CI'| SO | HCOs

Teneur 47,6 2,5 65 18 0,4 35 36 307
en mg/L

M(g/mol) | 23,0 | 39,1 | 401 24,3 19,0 | 355 | 96,0 | 61,0

Teneur en
mmol/L 2,07 [0,064| 1,6 0,74 0,02 | 0,99 0,38 | 5,03

Quantité
de chargey 2,07 |0,064|2.16 |2.0,74 | 0,02 |[0,99 |2.0,38| 5,03
(mmol/L)

- La somme des charges positives apportées par les cations vaut :
1[Na"l + 1[K' + 2.[Ca*] + 2[Mg*] =
207 + 0064 +2.16 + 2.0,74 =6,81 mmol/L

- La somme des charges négatives apportées par les anions vaut :
1[F] + 1[CIT + 2[SO/*] + 1.[HCO;] =
002 + 099 +2.038 + 503 =6,80mmol/L

Aux erreurs de mesure pres, la somme des charges positives apportées par les
cations est égale a la somme des charges négatives apportées par les anions ; la
solution est donc électriquement neutre.

Pour cette solution, I'équation d'électroneutralité exprimée en fonction des
concentrations s'écrit :

1.[Nal + 1.[K'] + 2.[Ca®] + 2.[Mg*] = 1[F] + 1.[CI] + 2.[SO4*] + 1.[HCO5]

Il convient bien entendu d’y ajouter les concentrations des ions HzO" et OH"
toujours présents puisque nous sommes en solution aqueuse. Si nous sommes a
pH =7, ces concentrations sont égales et négligeables par rapport aux autres.

Dans la relation d’électroneutralité, seules les concentrations des ions sont prises
en compte ; les espéces qui se trouvent sous forme moléculaire neutre
n’interviennent pas, puisqu’elles n’apportent aucune charge.

En résumé, dans le bilan d'électroneutralité, il importe de multiplier la
concentration de chaque ion par la charge gu'il porte.
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Conclusions

1. Larelation de conservation de la matiere exprime le fait que
la quantité de matiére du soluté (par exemple NaCl) introduit dans
la solution doit étre conservee. En effet, il y a conservation du nombre
total d’atomes de chaque espéce.

Fréquemment, on fera appel implicitement a cette conservation de
la matiere par le biais de la conservation des espéces.

Pour exprimer les concentrations des especes en solution, nous
utiliserons deux symboles : cet[ ]

- C représente la concentration telle qu’elle résulterait de
I’introduction du soluté dans le solvant, sans qu’il y ait de réaction.
On I’appelle concentration analytique.

A tout moment, elle est égale a la somme des concentrations des
différentes especes provenant du solute.

- [ ] représente la concentration en une espéce donnée existant
effectivement, a un instant donné, ou dans un état donné, par
exemple a I’état d’équilibre.

2. Comme nous ne considérons ici que des solutions aqueuses d’acides, de
bases ou de sels dont la concentration du soluté est inférieure ou
égale a 1,0.10™ mol/L, ce sont toujours les molécules du solvant
H,O qui sont en quantité largement supérieure a celle des
autres especes.

Dans le cas de I'eau, on aura toujours la relation :
[ HZO] = CHZO - ([ H30+] + [ OH ])
= 55,5mol/L - [ HO'] +[ OH )

2. Toute solution aqueuse est électriqguement neutre, ce que traduit
la relation d'électroneutralité.
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uestions

. a) Répertoriez les espéces présentes dans une solution aqueuse de nitrate
d’hydrogéne (acide nitrique), ¢ = 1,0.10™" mol/L.
b) Ecrivez la relation d’électroneutralité.

. On dissout, dans un peu d’eau, 5,15 g de bromure de sodium NaBr et 1,60 g de
sulfate de potassium K,SO,.
On complete avec de I’eau jusqu’a obtenir 0,250 L de solution.
Sans tenir compte des interactions des ions avec I’eau :
a) Ecrivez les équations de dissociation de chaque sel dans I’eau.
b) Calculez les concentrations de tous les ions présents dans la solution.
c) Ecrivez la relation d’électroneutralité.

. On prépare une solution aqueuse de saccharose, C1,H2,011, en dissolvant
20 g de saccharose dans 0,25 L d’eau.
a) Quels sont les ions présents dans cette solution ?
b) Ecrivez la relation d’électroneutralité.

Pour rappel, une solution aqueuse de saccharose ne conduit pas davantage le
courant électrique que I’eau pure.
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Réponse 1

Le nitrate d’hydrogeéne est un acide fort.
Dans la solution de HNOj, les réactions qui ont lieu sont :

- l'autoprotolyse de I'tsau : H,O + H,O = H;0" + OH~
- I'ionisation totale (quantitative) de I'acide :
HNO;(aq) + H.0(aq) - H30"(aq) + NO3'(aq)

a) Les espéces présentes dans la solution sont les ions HzO*, NOs", OH -
et les molécules de H,0.

b) Larelation d’électroneutralité s’écrit :

[Hs0] = [OHT] + [ NOs]

Réponse 2
+ eau

a) NaBr(s) - Na'(aq) + Br(aq)
+ eau

K,SOs(s) - 2K'(ag) + SO4*(aq)

b) Masse molaire de NaBr = 102,9 g/mol,

5150 _ 540102 mol

a0l Meer = 102,9 g/mol

Masse molaire de K,;SO4=174,0 g/mol

1609 _ 95010 mol

a0l Ny 50, = T72.0g/mol

Les concentrations de ces sels et des ions provenant de leur dissociation dans
I’eau valent donc :

c=n/V (mol/L) Concentrations des ions (mol/L)
NaBr 5,00.10 /0,250 = 2,00.10™ [Na'] = [Br] = 2,00.10™
K,S0y, 9,20.10° /0,250 [SO4*] =3,68.107
=3,68.10” [K"] =2.[SO,*] = 7,36.102
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c) Les ions présents dans cette solution sont Na*, Br ", K*, SO,%, sans oublier
les ions H3;O" et OH ~ de I’eau, présents en trés petites quantités.

Les ions Na*, K*, Br~, HsO" et OH ~ portent une seule charge (positive ou
négative).

Les ions SO,> sont porteurs de deux charges négatives : ils apportent une
quantité de charge deux fois plus grande que les ions précédents.

La relation d’électroneutralité s’écrira :

[Na"] + [K'] + [H30"] = [Br] + 2.[SO,*] +[OH ]

Réponse 3

Le saccharose n’est pas ionisé dans I’eau. D’ou, dans la solution aqueuse de
saccharose, les seuls ions présents sont ceux qui proviennent de I’autoprotolyse de
I’eau.

La relation d’électroneutralité s’écrira donc :

[Hs0"] = [ OH]]
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2. Les espéces présentes dans différentes solutions agueuses d'acides, de
bases et de sels et leur importance.

Comme nous venons de le montrer dans deux cas simples, l'utilisation
combinée des relations de conservation des espéces, d'électroneutralité et
du produit ionique de l'eau, permet de calculer les concentrations de
toutes les especes présentes en solution, de les classer ensuite par ordre
d'importance et de déduire le pH de la solution. Dans le cas de solutions
d'acides et de bases faibles, nous utiliserons en plus les constantes
d'acidité.

Solutions aqueuses d'acides

2.1. Solutions agueuses d’acides forts

2.1.1. Les especes présentes dans une solution aqueuse d'acide fort

Soit une solution aqueuse de HCI de concentration analytique

Ca=1,0.10™" mol/L.

Lors de sa dissolution, HCI gazeux réagit quantitativement avec l'eau, ce
qu'on peut représenter par I'équation :

HCI(g) + H,0() - HiO'(aq) + Cl(aq)
L'eau est toujours le siége de la réaction d'autoprotolyse :

H,O + HO = H30+ + OH-
Cet équilibre est caractérisé par le produit ionique de l'eau :

Kw= [Hs0'].[] OH] = 1,0.10* (mol/L)? & 25°C 1)

Les espéces présentes dans la solution aqueuse de HCI sont donc :

- des ions H3O"qui proviennent de I'ionisation de l'acide et de
l'autoprotolyse de I'eau ;

- des ions OH " qui proviennent de l'autoprotolyse de I'eau ;

-desions Cl *;

- des molécules d'eau.

Puisque HCI réagit quantitativement avec I'eau, qui est toujours en large
exces, I'équation qui traduit la conservation des especes sera :

Cher = [C1] = 1,0.10™ mol/L (2)

Pourquoi ne pas écrire cycy = [ Hs0'] ?
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Tous les ions H3O" présents dans la solution ne proviennent pas de
I'ionisation de I'acide ; des ions H3O" proviennent aussi de l'autoprotolyse de
I'eau. D'ou,

[ H3O totatle = [ H3O T et + [ H30 Jdereas = 1,0.10™" + [ H30"ge peau

Calculons la contribution & la concentration en ions H;O" des ions Hz0" qui
proviennent de I’autoprotolyse de I’eau.

HCI étant un acide fort, une solution 1,0.10" mol/L en HCI a une
concentration en ions HsO* au moins égale & 1,0.10™ mol/L et par
conséquent, en tenant compte du produit ionique, une concentration en ions
OH ~égale & 1,0.10™ mol/L.

L’autoprotolyse de I’eau produisant les ions HzO" et OH ~ en quantités
égales, la contribution en HzO" provenant de I’autoprotolyse de I’eau sera
inférieure 2 1,0.10™*° mol/L.

En conséquence,

- la relation de conservation des espéces (2) pourra aussi s’écrire :

chcr =[Cl7] = [ Hs0"] =1,0.10" mol/L (2)

Pour les solutions d’acides forts dont la concentration est comprise entre
1,0.10™ mol/L et 1,0.10°® mol/L, on considérera que [ H;0'] totale = c..
Rappelons que c, est appelée concentration analytique en acide.

- la relation d'électroneutralité [ Hs0"] =[Cl] +[ OH ] 3)
pourra se simplifier puisque la concentration des ions OH ~ est négligeable
devant [Cl ] :

[ Hs0"] =[CI] = 1,0.10™" mol/L (3"

Dans la solution aqueuse de HCI, les molécules d’eau sont encore une fois
largement majoritaires :

[H,0] = 55,5-1,0.10" - [ OH ] =55,4 mol/L

Remargue : nous constatons que méme dans une solution d'acide fort, la
concentration en eau est voisine de 55,5 mol/L. Pour les autres
solutions aqueuses diluées d'acides et de bases, nous ne
calculerons plus cette concentration, sachant que l'eau est
I'espéce largement majoritaire dans ces solutions, les
concentrations des ions Hs;O" et OH ~ sont négligeables par
rapport a la concentration en eau.
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2.1.2. Classement des espéces par ordre d’importance des concentrations.

Le dessin ci-dessous représente les différentes especes présentes dans la
solution aqueuse de HCI, ¢ = 0,1 mol/L et leurs abondances relatives, dans
un litre de solution.

20 = 55,5 mol de molécules d'eau
1 -13 .
=1,0.10 mol d'ions OH"
5 @ = 0,10 mol d'ions H30*
5 @ = 0,10 mol d'ions CI-

Si on ne représente pas les molécules d'eau sur le dessin, les espéces en plus
grandes concentrations, dans un litre de solution, sont :

20 = 55,5 mol de molécules d'eau
© O D4 =sesmocem:
@ @ 1 @ =1,0.10 mol d'ions OH"

5 @ = 0,10 mol d'ions H3O*

S,
@ O @ @@ 5 ) =010moldions CI

2.1.3. Calcul du pH de la solution de HCI, ¢ = 1,0.107* mol/L

De la relation de conservation des especes (2°) et de la relation
d’électroneutralité (3'), on a déduit [ H;0"] =[Cl] = 1,0.10™ mol/L
D’ou,

pH = - log [ Hs0"] = - log 1,0.10™ = 1,0.

Rappelons que nos approximations ne permettent pas une précision
supérieure a 0,1 unité dans les calculs de pH.

Exercice 4

Supposons une  solution aqueuse de chlorure d’hydrogene HCI de
concentration analytique c. = 1,00.10°® mol/L.

Si on applique de maniere automatique la formule générale de pH des
solutions d’acides forts ( pH = - log c,), on obtient pH = 8,0. Ce résultat
est inacceptable, puisqu’un pH supérieur a 7,0 caractérise une solution a
caractere basique, a 25°C.

Expliquez ce résultat aberrant.
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Réponse 4

La concentration de I’acide est tellement faible que, dans

ce cas, on ne peut pas négliger la concentration des ions

HsO" qui proviennent de I’autoprotolyse de I’eau.

La concentration totale des ions HsO" vaut donc :

[ H3O+] dereaut [ H3O+] de Iacide = [ H3O+] del'eau T+ 1,00-10_8 mol/L (1)

En remplacant dans I’équation du produit ionique de I’eau, on obtient
Kw= [ H30"].[ OH ] = ([ H30"gereas + 1,00.10®).[OH Tae reau
= 1,0.10"* (mol/L)?

Les concentrations des ions HsO" et OH ~ provenant de I’autoprotolyse de
I’eau sont égales. Par conséquent, on peut écrire :

Kw = ([ H3O™gereau + 1,00.10®).[ H30"] e reay = 1,0.10™* (mol/L)?
Par transformation, on obtient I’équation du second degré :

[ H30 e reas + 1,00.10° [ H30 e reay - 1,0.10™ = 0

dont la seule solution acceptable est [ H3O"]ge reau = 9,51.10 ® mol/L.

En remplacant dans I'équation (1), on obtient la concentration totale des
ions H;O" :

9,51.10®% + 1,00.10® = 1,051.10" mol/L
et par conséquent, le pH de la solution vaut — log 1,051.107 = 6,978.
Ce résultat est raisonnable, il correspond a une solution tres légérement

acide.
Si on se limite a une décimale, le résultat devient pH = 7,0.

page 15



Conclusions

Dans une solution aqueuse d'acide fort HA de concentration

1.10%mol/L<c, < 1.10" mol/L,

a) les réactions qui ont lieu sont :

- I’ionisation de I’acide HA + H,0 - A + H30"

- I'autoprotolyse de I'eau  H,O + H,O0 = H30" + OH"-

b) c. = [A] = [H30"] exprime la relation de conservation des espéces.

[H30"] =[ A +[ OH ] exprime I'électroneutralité de la solution

Cette équation pourra genéralement se simplifier, puisque

la concentration des ions OH ~ (inférieure @ 1,0.10" mol/L) est trés

faible et donc négligeable dans une solution d'acide fort.

c) les espéces presentes et leurs concentrations, sont :

Espéces présentes Hs0" A OH"
1,0.10™
Concentrations (mol/L) Ca .

Le classement des concentrations des espéces est :

[H20] >>[Hs0"] = [A] >> [OH]

d) Le pH d’une solution aqueuse d’acide fort vaut :

pH =-log [ H30"] = -logc,
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Exercices

5. Les especes présentes dans une solution aqueuse d'acide perchlorique,
ou perchlorate d'hydrogéne sont:
a) des ions H;0", ClO,", OH ~ et des molécules H,O et HCIO, ;
b) des ions H;0*, ClO,’, OH ~ uniquement ;
c) des ions H30™, CIO4, OH ~ et des molécules d'eau.

Quelle est la proposition correcte ?

6. Etablissez un classement par ordre de concentrations croissantes des
especes présentes dans une solution aqueuse d'acide iodhydrique ou
iodure d'hydrogéne Hl.

a) [Hs0"] <[17] < [H0O];
b) [H3O"]=[17] <[H0];
¢) [OH] = [H30"] <[H,0]

Quelle(s) est (sont) la (les) proposition(s) correcte(s) ?

7. Le pH d'une solution aqueuse d'acide nitriqgue HNO3 vaut 2,3.
Quelle est la concentration analytique de I'acide introduit dans cette
solution ?
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Réponse 5

La proposition c est correcte.

L’acide perchlorique HCIO, est un acide fort. En solution aqueuse, il a réagi
quantitativement avec les molécules d’eau, ce qu’on peut représenter par
I’équation :

HCIO4(ag) + HO() - HsO'(ag) + ClO4 (aq)

Comme dans toute solution aqueuse, il faut tenir compte de I’autoprotolyse
de I’eau :

H,O + H,O = H;0" + OH-

Les especes présentes dans la solution aqueuse de HCIO, sont donc

uniquement :

- des ions H30" qui proviennent de I’ionisation de I’acide et de
I’autoprotolyse de I’eau ;

- des ions ClO4";

- des ions OH™ provenant de I’autoprotolyse de I’eau ;

- des molécules d’eau.

Réponse 6

La proposition b est correcte.
L’acide iodhydrique HI est un acide fort.

Dans la solution aqueuse de cet acide ont lieu :
- I’autoprotolyse de I’eau : H,O0 + H,O = H3;O0" + OH~

- I’ionisation de I’acide : Hi(agq) + H,O(I) — HsO%(ag) + 1°(aq)

Les especes présentes dans la solution de HI sont donc :

- des ions H30" qui proviennent de I’ionisation de I’acide et de
I’autoprotolyse de I’eau ;

-desions | ;

- des ions OH™ provenant de I’autoprotolyse de I’eau ;

- des molécules d’eau.

HI étant un acide fort, on peut écrire : c,=[ 17 =[ H3O"], car la
concentration en ions H3O" provenant de I’autoprotolyse de I’eau est
négligeable par rapport a celle de I’acide.

Comme dans toutes les solutions aqueuses, ce sont les molécules d’eau qui
sont largement majoritaires par rapport aux autres especes.
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Réponse 7

L’acide nitrique HNO3 est un acide fort.
On peut calculer le pH d’une solution d’acide fort par la relation

pH=-logc, et c,=10P"
Dou, 2,3=-logc,

Et par conséquent : ¢, = 10%°= 5.10° mol/L
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2.2. Solutions aqueuses d'acides faibles

2.2.1. Les espéces présentes dans une solution agueuse d'acide acétique
HsCCOOH

Considérons une solution aqueuse d'acide acétique (ou acide éthanoique) de
concentration analytique c, = 1,0.10™ mol/L.
Dans cette solution ont lieu deux réactions :

a) I’autoprotolyse de I’eau : H,O0 + H,O0 = H30" + OH"-

b) l'acide éthanoique étant un acide faible (K, = 1,8.10®° mol/L), sa réaction
avec l'eau mene a un état d'équilibre que l'on peut représenter par
I'équation :

HsCCOOH(aq) + H,O(l) = H3CCOO ~(aq) + Hs;0'(aq)

Au départ 1,0.10"* mol/L 55,5 mol/L - -

A I’équilibre (1,0.10" = x ) mol/L (55,5 - x) mol/L  x mol/L X mol/L

ou x = [ H3;CCOO ] = [ H3O+]de l'acide

A priori, on n’écritpas x =[ HsCCOO7] =[ H30"]

car les ions HzO" proviennent & la fois de I’ionisation de I’acide et de

I'autoprotolyse de I’eau.

D’ou, [ H3O+]totale: X+ H30+]del'eau

Les especes présentes dans la solution d'acide acétique sont :

H3CCOO 7, H30", HsCCOOH, H,0, OH ",

Calculons les concentrations de ces différentes espéces.

- Produit ionique de l'eau :
Kw= [HO0.[]OH ] = 1,0.10™ (mol/L)*a 25°C (1)

- Relation de conservation des especes :
En solution aqueuse, I’acide éthanoique va se répartir en deux formes
H3;CCOOH et H3CCOO . Au bilan, la somme des concentrations des deux
formes doit étre égale a la concentration analytique.
Ca =[ HsCCOOH ] + [ H;CCOO 7] = 1,0.10" mol/L 2

- Relation d'électroneutralité :
[Hs0"] = [HCCOO 7] + [OH ] (3)

- De I'expression du produit ionique de I'eau (1), on peut déduire :
. _ 1010"
[OH]

 BHO' B
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En remplacant [ OH 7] dans I'équation (3), on obtient :
+ ) 1,0.10™
[H3O'] = [HCCOOT] + — 4)
|H3O |

-14
La concentration des ions OH™ (= }[%]— ) est tres petite, puisqu'on se
3

trouve en milieu acide ; d'ou celle-ci sera généralement négligeable par
rapport a la concentration des ions H3CCOO ~. Dans ce cas, I'équation (3) se
simplifiera :

[HsO"] = [ H3CCOO ] 4"

En conséquence, comme pour les acides forts, on pourra considérer que
dans cette solution d’acide faible, [H3O™]¢e reau €St Négligeable par rapport &
[H30"] de HsCCOOH. Dés lors,

X =[ HsCCOO ] = [H30]

- L'équilibre d'ionisation de I'acide éthanoique dans I'eau est caractérise par la
constante d'acidité K, :

_ |n07||H,cc00]

Ka
[H,CCOOH]

= 18.10°(mol/L) (5)

En remplagant [ H3CCOO 7] et [ HsCCOOH] en fonction de [H30'] en
utilisant les relations (2) et (4”), on obtient :

- Hol Hecoo | — [Ho7][H,ccoo ]
* [H,CCOOH] ~1,0.10" - | H,CCOO |
— [H3O+ ]2 _ 5 ,
r 1+ = 1,8.10” (mol/L) (57)

1,010 -|H,0"]
Par transformation, on obtient une équation du second degreé :
[H:0"]% + 1,8.10°. [H30"] -1,8.10°=0
dont les deux solutions sont :
[H30] =1,3.10° mol/L et [H30]=- 1,4.10° mol/L
Seule la solution [H30"] = 1,3.10°° mol/L est acceptable, car on doit rejeter
la valeur négative, qui n’a pas de sens physique.

D'ou, les concentrations des différentes espéces sont :

[ HsCCOO 7] = 1,3.10° mol/L = [H50"]
[ HsCCOOH] = 1,0.10™" — [ H;CCOO ] = 9,87.10 mol/L arrondi &
1,0.10" mol/L

1,010"  _ [010™

H,0'g  H.3.10°

[OH] = Emol/L = 7,7.10" mol/L
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Remarque : approximations.

- La simplification que nous avons faite dans I’équation (4”) se justifie.
Comme on se trouve en présence d’une solution d’un acide pas trop faible
et pas trop dilué, la concentration des ions OH °, qui proviennent de
I’autoprotolyse de I’eau, est négligeable par rapport a la concentration des
ions H3O" et donc des ions H;CCOO'.

Les résultats confirment cette hypothése : la concentration des ions OH °,
qui vaut 7,7.10™ mol/L, est nettement inférieure a celle des ions
H3;CCOO ~ (1,3.10° mol/L).

- D’autre part, dans cette solution d’acide acétique, la fraction d’acide
dissocié en ions est trés faible.
En effet, le coefficient de dissociation vaut

o= |H.ccoo™| _ 1,310 mol/L

< =0,013
Ch,ccooH 1,0.10™ mol/L

Il n’y a donc que 1,3% de molécules d’acide introduites en solution qui
sont ionisées dans une solution d’acide acétique de concentration
¢=1,0.10" mol/L.

Dans ce cas, la concentration en acide ionisé et donc la concentration en
ion éthanoate [ H3CCOO 7] est tres faible par rapport a la concentration
analytique d’acide introduit dans la solution ¢, ;oo -

Rappelons une fois encore que Cy ccoo représente la concentration

analytique (initiale) de I’acide mis en solution, tandis que
[H3CCOOH] représente la concentration en acide non ionisé a
I’équilibre.

En conséquence, on pourrait simplifier la relation de conservation des
espéces (2) et obtenir I’équation suivante :
Ca= [ HsCCOOH] = 1,0.10™ mol/L (6)

Cette approximation supplémentaire revient donc a considérer qu’a
I’équilibre la concentration en acide éthanoique non ionisé est pratiquement
égale a la concentration analytique de I’acide (& 1,3% pres). Nous
reviendrons sur cette approximation plus loin.

2.2.2.1. Classement des différentes espéces par ordre d’importance des
concentrations

Le schéma ci-dessous représente les espéces présentes dans un litre de
solution et leurs abondances relatives :
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N
o
1

55,5 mol de molécules d'eau

7.7.10" mol d'ions OH-

0®

é

1,02 mol de H3CCOOH

1,3.10° mol d'ions H30*

0O

1,3.10° mol d'ions H3CCOO"

Si on ne représente pas les molécules d'eau sur le dessin, les espéces en plus
grandes concentrations dans un litre de solution sont :

20 @ = 55,5 mol de molécules d'eau

= 1 @ 7710~ mol d'ions OH-

(D @@ & 10 =1,0" mol de H3CCOOH

) 2 @ =1,3.10° mol d'ions H30*
2 =1,3.10"° mol d'ions H3CCOO"
S,

Y

0 0

Le classement des différentes especes par ordre de concentrations
décroissantes est :

[ H,0] >> [ H3CCOOH] >[ H3CCOO ] = [H30"] >> [OH ]

2.2.1.2. pH de la solution de H;CCOOH

L’utilisation combinée des relations de conservation des espéces,
d’électroneutralité, de la constante d'acidité de I'acide acetique et du produit
ionique de I’eau nous a permis de calculer toutes les concentrations des
espéces présentes en solution et donc la concentration des ions H;O". D’ou,
on déduit aisement le pH de la solution d’acide éthanoique H;CCOOH,
Ca=1,0.10" mol/L :

pH = - log [ H;0"] = - log 1,3.10° = 2,9
Remarque : Nous avons montré que, dans cette solution, I’acide acétique est

trés peu ionisé (1,3%), ce qui nous a amené a éecrire une forme
approchée de la relation de conservation des especes (6) :
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Ca = [ HsCCOOH] = 1,0.10™ mol/L

Si on introduit cette approximation dans I’expression de la
constante d’acidité K, (5), on obtient I’équation :

2
9"3@%2 EHsOE i E HSOE ¥
*~ [M,CCOOH] ~ ¢, 10107 1,8.10°(molL)
8 a LA

Par transformation, on obtient :
[ H;0"?=1,8.10°.1,0.10" = 1,8.10°® (mol/L)?

et [H30"] = 4/18.10° = 1,3.10° mol/L.

En conséquence, malgré I’ approximation faite, on obtient par
calcul, en tenant compte des chiffres significatifs, la méme
valeur de pH que celle obtenue ci-dessus :

pH=-log \/K,.c, =-1log1,3.10%=29

Avant de généraliser, nous allons effectuer le raisonnement et les calculs
pour une solution d'un autre acide faible, de constante d'acidité plus grande,
donc un peu plus fort.

2.2.2.1. Les especes présentes dans une solution aqueuse d'acide iodique
HIO3

Considérons une solution aqueuse d'acide iodique HIO3 de concentration
analytique ¢, = 1,0.10™ mol/L.

Par un raisonnement analogue a celui que nous avons suivi pour l'acide
éthanoique, nous allons calculer les concentrations de toutes les espéces
présentes dans la solution d’acide iodique.

- L’eau est toujours le siege de la réaction d’autoprotolyse :
H,O + HO = H30+ + OH-

- HIO3 est aussi un acide faible (K; = 1,6.10 mol/L) mais de force
supérieure a celle de H3CCOOH (K, = 1,8.10° mol/L).
HIO; réagit avec I'eau jusqu'a I'obtention d'un état d'équilibre que I'on peut
représenter par I'équation :
H|O3(3.C]) + HzO(') = 105 ‘(aq) + H30+

Au départ  1,0.10™ mol/L 55,5 mol/L - -
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A I’équilibre (1,0.10" = x) mol/L (55,5-x)mol/L xmol/L  x mol/L
oux = [ 103 ] = [ H3O+]de l'acide

A priori, comme pour les acides forts , on n’écrit pas
x=[1037]=[Hs0"]
car les ions HsO" proviennent a la fois de I’ionisation de I’acide et de
I’autoprotolyse de I’eau.
D’ou, [ H3O+]totale: X+ H30+]del'eau

Les especes présentes dans la solution d'acide iodique sont :

1057, H;0", HIO3, H,O, OH .
Calculons les concentrations de ces différentes espéces, en combinant les
relations de conservation des espéces, d’électroneutralité et le produit

ionique de I’eau.

- Produit ionique de l'eau :
Kw= [HO0.JOH ] = 1,0.10™ (mol/L)*a 25°C (1)

- Relation de conservation des espéces :
Ca=[ HIO3] + [ 1057 = 1,0.10" mol/L (2)

- Relation d’électroneutralité :
[H30] = [105] + [OH ] (3)

- De I'expression du produit ionique de I'eau (1), on peut déduire :

. 1010"
PHE= 1o
B0
En remplacant [ OH 7] dans I'équation (3), on obtient :
N . . 1,010" ,
[HO] =[105] + - (3)
H:0°H

Dans la solution d’un acide pas trop faible, la concentration des ions OH °

venant de I’autoprotolyse de I’eau est trés petite par rapport a la

concentration des ions H3O" et peut étre négligée dans I’équation (3’) :
[H:0] = [105] (3")

- L’équilibre d’ionisation de I’acide iodique est caractérisé par la constante
d’acidité K, :
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K, = 308 - HOF _ 1,6.10*(mol/L)
: [HIO,]

(4)

En remplacant [ 1037 et[ HIO3] par les relations (2) et (3’”), on obtient :

= B_'l'p 5 — = 1,6.10"(mol/L) 4)
1,0.10" - BH;0'H

et [Hs0"]? +1,6.10™. [H30'] - 1,6.10% =0

Les racines de cette équation du second degré sont :
[H30"] = 7,0.102mol/L et [H30"] = - 2,3.10"" mol/L ; cette seconde racine
négative doit étre rejetée, car elle est dépourvue de sens physique.

Les concentrations des différentes especes sont :

[105] = 7,0.10%mol/L
1,0.10" -[ 1057 = (1,0.10% = 7,0.10?) mol/L = 3,0.10° mol/L
1,0.10" _ ( 1,0.10™

H,0°H 7,0.107

[Hs07]
[HIO3]

HPHH =

) mol/L = 1,410" mol/L

2.2.2.2. Classement des différentes espéces par ordre d’importance des
concentrations

Le dessin ci-dessous représente les especes présentes dans un litre de
solution de H103, ¢ = 1,0.10™ mol/L et leurs proportions :

20 = 55,5 mol de molécules d'eau
1x % =1,410" mol d'ions OH-

3x = 3.10 ? mol de molécules H103

7x @ =7,0.10" mol dions H30"

7x @ =7,0.10" mol d'ions 103"

Si on ne représente pas les molécules d’eau, les espéces les plus abondantes
dans un litre de solution sont :
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20 x @ = 55,5 mol de molécules d'eau
=1,4.10" mol d'ions OH-

@ @ @ 3x =3.10" mol de molécules HIO3

@ 7x @ =7,0.10" mol dions H30"

7x 9 =7,0.10" mol d'ions 103"

Le classement des différentes especes par ordre de concentrations
décroissantes est :
[H0] >> [10;7] = [H30"] > HIOs] >> [OH]

2.2.2.3. pH de la solution de HIO3, ¢ = 1,0.10™ mol/L

pH =-log [H30"] =-log 7,0.10% = 1,2

Ce résultat est logique : puisque I’acide iodique est un acide faible, son pH
doit étre supérieur a celui d’une solution d’acide fort de méme concentration
(pH = 1,0).

D'autre part, I'acide iodique étant un acide plus fort que I'acide acétique, la
concentration des ions HzO" dans la solution d'acide iodique est supérieure a
celle des ions H30" dans la solution d'acide acétique de méme concentration
C, et par conséquent, le pH de la solution d'acide iodique est inférieur au pH
de la solution d'acide acétique.

Approximations :

a) [OH] = 1,410 mol/L est bien négligeable par rapport a la
concentration des ions HsO" qui vaut 7,0.10% mol/L .
L approximation faite dans I’équation (3’”) est justifiée.

b) Si, comme nous I’avons fait pour I’acide éthanoique, on considere que
I’acide iodique est faiblement ionisé, on écrira
[ HIO3] = 1,0.10" -[ 1057 = 1,0.10™ mol/L.
On fait ainsi I’hypothése que la fraction d’acide ionise est tres petite.
En introduisant cette approximation dans I’équation (4’), on obtient :

O'H? H.0T 2
' 101?;'3 ; oo 51;1%1 =1,6.10™(ol/L)
v - B-|3 E 1.

D’ou, [H30'] = 4/1,6.107 =1,3.10"'mol/L
et pH=-log1,3.10"=0,9
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Dans ce cas, on constate que

- [H30"] = 1,3.10"" mol/L si on fait I’hypothése que I’acide est trés
faiblement ionisé ([ HIO3]= 1,0.107"-[ 1057 = 1,0.10" mol/L) et
[H30%] = 7,0.10 mol/L si on ne fait pas cette approximation.
Les deux solutions sont clairement différentes, ce qui amene a rejeter
I’approximation

- Le calcul approché du pH de la solution d’acide iodique de concentration
analytique ¢, = 1,0.10™ mol/L fournit la valeur 0,9. Il serait donc inférieur
a celui d’une solution d’acide fort de méme concentration (pH = 1,0). Par
conséquent, ce résultat est aberrant.

Pourquoi I’approximation faite dans ce cas n’est-elle pas valable ?

Calculons le coefficient de dissociation o de I’acide iodique dans une
solution de concentration c, = 1,0.10"mol/L :

7,0.107
a= -
1,0.10
70% de I’acide iodique introduit dans cette solution a subi une ionisation.

=0,70

Par conséquent, on ne peut négliger la concentration [ 1037] devant la
concentration initiale de I’acide ¢, .

Conditions d’application des approximations

En pratique, lors du calcul du pH d’une solution d’acide faible, on admettra
souvent qu’on peut negliger la fraction d’acide ioniseé devant la
concentration initiale de I’acide si, au maximum, 5 % de I’acide est ionisg,

ce qui correspond a Ii—a > 400.

a

Généralisation

Dans une solution aqueuse d'acide faible Ha, de concentration analytique
Ca mol/L,

a) les équilibres qui s’établissent sont :
- Iionisation de I’acide Ha + H{O = a  + H30"
- I’autoprotolyse de I'eau H,O + H,O = H;0" + OH~

b) la relation de conservation de la matiére ou plus exactement des espéces
s’écrit: cya = [Ha] + [aT];

la relation d’électroneutralité s’écrit: [a] + [OH ] =[ H30'] ;
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I’équilibre d’ionisation de I’acide faible est caractérisé par la_constante
d’acidité K,

. . BOE. BB

a [Ha]

C) les especes présentes et leurs concentrations sont :

Espéces présentes Ha HO" a- OH

Concentrations a 10.10

I'équilibre Ca— X X X v
(en mol/L)

Le classement des différentes especes par ordre de concentrations
décroissantes peut-étre :
[H0] >> [Ha] >[a] = [H0] >>[OH ]
ou [H0] >>[a7] = [H0'] > [Ha] >>[OH ]

Cette seconde situation correspond soit a des acides de constante d’acidité
plus élevée, soit a des solutions plus diluées.

d) pH d'une solution d'acide faible

On obtient la valeur de [ H3O™] , en résolvant I'équation du second degré
que I'on déduit de I'expression de la constante d'acidité de I'acide faible :

bl

a

Comme x =[ a’] =[H30"], on a comme condition que :
la valeur de x que nous allons calculer soit positive et inférieure a c,.

D'OU, X2 + Kax = Ca.Ka = 0

De la résolution de I’équation, on obtient deux solutions, dont I’une
seulement est physiguement acceptable.
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Si la condition d’approximation (x << c,) est verifiée, on obtient les
relations simplifiées suivantes :

[H:0" = /K,.c, et pH = -log [H30"] = - log (Ka. C2)*2

ou pH= %PKa - %Iogca puisque pK; = - log K,

Remarque :

Pour des ions a caractére acide tels que NH;", RNH3'..., que nous
représenterons par bH", le traitement est identique, & condition de remplacer
Ha par bH" eta~ par b.
Dans ce cas, les relations de conservation des especes et d’électroneutralité
s’écriront :

N
- Cyppe = [0] + [bHT]
- [X7+[OHT =[HOT+ [bH]

8.

ou X ~est I’anion qui contrebalance la charge du cation bH".
On I’appelle souvent contre-ion.
Par exemple, I’ion Cl ~ dans HsCNH3;"Cl ~ ou dans NH4"Cl ",

Exercices

Les espéces présentes dans une solution aqueuse de fluorure
d'hydrogéne HF (K, = 6,6.10“*mol/L) sont :

a) Hs0", F 7, H20, OH ", HF ;
b) H30+, F°, HO,OH  ;
¢) HsO", F*, Hz0, HF.

Quelle est la proposition correcte ?

Soit une solution aqueuse d‘acide nitreux HNO, (K, = 6,3.10™ mol/L)
de concentration analytique c, = 1,0.10 mol/L.

Le classement des especes présentes dans la solution par ordre
décroissant des concentrations est :

a) [H,0] >>[HNO,] > [H30"] = [NO; ] >> [OH ]

b) [H,0] >>[H;0"] = [NO;] >[HNO,] >> [OH ]

¢) [H,0] >>[H3;0"] > [NO,] >[HNO,] >> [OH ]
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10.

11.

12.

13.

14.

15.

Quelle est la proposition correcte ? Vérifiez en calculant les
concentrations des différentes espéces.

Soient deux solutions d'acides : I'une de chlorure d'hydrogéne HCI et
I'autre d'hypochlorite d'hydrogéne HCIO (pK, =7,6).

A concentration analytique en acide égale, quelle est la solution dont le
pH sera le plus petit ?

Etablissez dans ces deux cas les relations de conservation des especes
et d'électroneutralité.

Le pH d'une solution aqueuse d'un acide HA de concentration
analytique c, = 2,0.10™ mol/L vaut 1,8.
L'acide HA est-il un acide fort ou faible ? Justifiez votre réponse.

Soient deux acides faibles HA; et HA,, de concentrations analytiques
identiques.

Si pKa1 est supérieur a pKy,, le pH de la solution d'acide HA; sera t-il
égal, supérieur ou inférieur au pH de la solution de I'acide HA; ?
Justifiez votre réponse.

Ecrivez la relation d'électroneutralité pour une solution aqueuse d'acide
monochloroéthanoique CICH,COOH.

Exprimez la relation de conservation des espéces pour une solution
aqueuse de bromure d'hydrogene HBr de concentration analytique

¢ = 5,0.10mol/l et pour une solution aqueuse de fluorure d'hydrogéne
HF de méme concentration.

Une solution aqueuse d'acide méthanoique (ou acide formique) HCOOH
(pKa=3,8)aun pH =2,5.

a) Ecrivez I'équation d'ionisation de I'acide formique dans I'eau.

b) Répertoriez toutes les espéces présentes dans la solution.

c) Calculez les concentrations de toutes les especes et classez-les par
ordre de concentrations décroissantes.
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Réponse 8

La proposition a est correcte.

HF est un acide faible. Les réactions qui se déroulent dans la solution sont :
- l'autoprotolyse de I'eau : H,O + H,O = H;0" + OH"
- I'ionisation partielle de I'acide : HF(aq) + H,O() = Hs0"(aq) + F "(aq)

Les especes présentes dans la solution sont donc :
H,O, H;0*, OH", HF, F".

Réponse 9

La proposition a est correcte.

Comme dans toutes les solutions aqueuses diluées, ce sont les molécules
d'eau qui sont largement majoritaires : [H,O] 55,5 mol/L.

HNO, est un acide faible.

Les réactions qui ont lieu dans la solution sont :
- l'autoprotolyse de I'eau : H,O + H,O = H;0" + OH"
- I'ionisation partielle de I'acide :
HNOz(aq) + H.0(l) = H30"(aq) + NO; (aq)

Exprimons les différentes relations qui vont nous permettre de calculer les
concentrations :
- le produit ionique de I'eau Ky = [ H;0].[ OH ] =1,0.10™ (mol/L)* (1)

- la relation de conservation des espéces Covo =LHNO2] +[NO2] (2)

- la relation d'électroneutralité [ NO, ] + [OH ] = [H307] (3)

- la constante d'acidité de HNO,
H.0*H . INO.H
K, = G105 - N = 6,3.10“ mol/L (&)

HINO,H

La relation (3) peut étre simplifiée : puisqu'on se trouve en milieu acide, la
concentration des ions OH ~ est tres petite et nous la négligerons devant la
concentration des ions NO,™ :

[NO,] = [H:O] (3)

De I'équation (2) on peut déduire :
[HNO] = ¢, - [NOz] = c,,, - [H:O'] @)

En introduisant les relations (2') et (3'") dans I'expression de K,, on obtient :
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O+ 2 O+ 2
ek E+ = Ej"' = — = 6,3.10" mol/L
c- BH,0H 1010° - HH,0'H
Par transformation, on obtient I'équation du second degré :

[H30"]? + 6,3.10™ [H30"] - 6,3.10° =
dont la seule solution positive acceptable est: [H30"] =2,2.10° mol/L

a—

En remplagant [H30"] dans les équations (2'), (3") et (1), on déduit :

[HNO.] =c¢,,, -[Hs:O"] = (1,0.10% - 2,2.10% mol/L = 7,8.10 mol/L

[NO,] = [H30"] = 2,2.10° mol/L

1,0.10™

[oH] = ( 2,2.10°°

)mol/L = 4,510 mol/L

Le classement des espéces par ordre décroissant des concentrations est :

[H,0] >> [HNO,] >[NO, ] = [H30"] >>[OH ]

Réponse 10

Le pH de la solution de HCI est inférieur a celui de la solution de HCIO.

HCI est un acide fort, tandis que HCIO est un acide faible. Donc, @ méme
concentration analytique en acide, la concentration des ions H;O" dans la
solution est plus importante dans la solution d'acide fort, puisqu'il est plus
fortement ionisé.

Puisque pH = - log [H30™], le pH de la solution de HCI sera inférieur a
celui de la solution de HCIO.

Les relations de conservation des especes et d'électroneutralité sont :

- dans le cas de HCI (acide fort) :
les especes présentes dans la solution de HCI sont :
H,O, HsO", OH", CI~.

La relation de conservation des espéces s'écrit :
Char =[ClI] =] H30+] =C

- dans le cas de HCIO (acide faible) :
les especes présentes dans la solution sont :
H,O, H;O", OH", HCIO, CIO".

La relation de conservation des espéces s'écrit :
CHclo = [ ClO ] + [ HCIO ] =C (2)
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Quant a la relation d'électroneutralité : [CIO ] +[OH ] = [ H30"]
puisqu'on se trouve en milieu acide, on peut y négliger [ OH 7], ce qui
donne :

[CIOT] = [H307] (©)

Réponse 11

HA est un acide faible

Si HA était un acide fort, on aurait : cha =[ Al = [ H30"] =2,0.10™ mol/L
et le pH de la solution vaudrait : pH = - log 2,0.10" = 0,7.

La valeur proposée (pH = 1,8) est supérieure a celle calculée pour un acide
fort. La concentration des ions H;O" est donc inférieure a 2,0.10™mol/L.

HA est donc un acide partiellement ionisé en solution aqueuse, c'est un
acide faible.

Réponse 12

pH de la solution HA; > pH de la solution HA,

Rappel : pK, = - log K,
Plus un acide est fort, plus la constante d'acidité K, est grande et donc plus
la valeur de pK, est petite.

Puisque la valeur du pK, de l'acide HA; est supérieure a celle de l'acide
HA,, on peut dire que I'acide HA; est un acide plus faible donc moins ionisé
en solution aqueuse que l'acide HA..

A méme concentration analytique, la concentration des ions H3O" dans la
solution de HA; est inférieure & la concentration des ions H3;O" dans la
solution de HA..

D'ou, le pH de la solution d'acide HA; est supérieur au pH de la solution de
I'acide HA..

Réponse 13

L'acide monochloroéthanoique CICH,COOH est un acide faible.

Les réactions qui se déroulent dans la solution sont :
- l'autoprotolyse de I'eau : H,O + H,O = H;0" + OH"

- I'ionisation partielle de l'acide :
CICH,COOH(aq) + H,0() = Hs30'(ag) + CICH,COO(aq)
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Les especes présentes dans cette solution sont donc :
H,O, H30", OH", CICH,COOH , CICH,COO"

La relation d'électroneutralité exprime I'égalité des quantités de charges
positives apportées par les ions positifs et des quantités de charges négatives
apportées par les ions négatifs :

[ CICH,COO ] +[OH ] = [ H30"]

Réponse 14

HBr est un acide fort.

Les réactions qui se déroulent dans la solution sont l'autoprotolyse de l'eau

et l'ionisation totale de l'acide HBr. Donc, les espéces présentes dans la

solution sont :

- les molécules d'eau, largement majoritaires ;

- les ions H;O" provenant de I'ionisation de I'acide et de I'autoprotolyse de
I'eau ;

- lesions Br~;

- les ions OH ~ provenant de l'autoprotolyse de I'eau.

Exprimons les relations de conservation des especes et d'électroneutralité :

- relation de conservation des especes : Cygr =[ Br]

- relation d'électroneutralité : [OH ]+ [Br] = [ H;0"]

Puisgue la solution est acide, la concentration des ions OH ~ est tres petite et
nous pouvons la négliger par rapport a la concentration des ions Br ~. On
peut des lors simplifier les relations précédentes :

- relation d'électroneutralité : [ Br] = [ H30']

- relation de conservation des especes :
Cher = [ Br]= [ Hs0"] =5,0.10 mol/L

HF est un acide faible

Les réactions qui se déroulent dans la solution sont :
- l'autoprotolyse de I'eau : H,O + H,O = H;0" + OH"
- I'ionisation partielle de I'acide : HF(aq) + H,O(I) = Hs0"(aq) + F ~(aq)

Les especes présentes dans la solution sont :
H,O , HF , H0", F~, OH".

Exprimons les relations de conservation des especes et d'électroneutralité.

- La relation de conservation des especes est :
che=[F7] + [HF] =5,0.10° mol/L
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- La relation d'électroneutralité est: [F ] +[ OH ] = [ H;0"]
Cette seconde relation peut étre simplifiée, puisque la solution est acide.
En négligeant la concentration des ions OH °, on obtient : [ F ] = [ H30"]

La relation de conservation des espéces pourra s'écrire :
cue = [ H30™] + [HF] =5,0.10% mol/L

Réponse 15

a) L'acide methanoique est un acide faible ; sa réaction avec l'eau est
partielle :

HCOOH(aq) + H,O() = H30%(agq) + HCOO ~(aq)

b) Dans la solution d'acide méthanoique, ont lieu :
- la réaction d'autoprotolyse de I'eau :
H,O + HO = H3OJr + OH"~
- I'ionisation partielle de I'acide :
HCOOH(aq) + H,O() = H30*(ag) + HCOO ~(aqg)

Par conséquent, les especes présentes dans la solution sont :

- des molécules d'eau ;

- des molécules de HCOOH ;

- des ions H3O"provenant de I'ionisation de I'acide et de l'autoprotolyse
de l'eau ;

- des ions HCOO ~;

- des ions OH ".

c) Pour calculer les concentrations des différentes espéces, nous utiliserons
les équations de conservation des especes, d'électroneutralité, le produit
ionique de I'eau et la constante d'acidité de l'acide :

- produit ionique de I'eau : Ky = [ H30"].[ OH ] =1,0.10™ (mol/L)* (1)
- relation de conservation des espéeces :

Chcoon=[ HCOO ] + [ HCOOH ] 2
- relation d'électroneutralité : [ HCOO ] +[ OH ] = [ H30"] (3)
qui par simplification devient[ HCOO ] = [ H30'] (3)

- constante d'acidité de HCOOH :
_ [Hcoo | [H,0°)

=1,6.10" mol/L (4)
[HCOOH |

a

- pH=-log[ H:0'] =25 (5)

De I'équation (5), on déduit : [ H;0"] =10%° mol/L = 3,2.10° mol/L
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-14
De I'équation (1), on déduit: [ OH ] = 102'11%—3 EWI/L =3,1.10" mol/L

De I'équation (3), on déduit : [ HCOO ] =3,2.10° mol/L
De I'équation (4), on déduit :

H:0 ] (3.2.103)
1,6.10*  1,6.10*
Comme dans toute solution aqueuse, la concentration des molécules d’eau
vaut :

[ HCOOH ] = mol/L = 6,4.10% mol/L

[ H,0] = 55,5 - ([ H3O"] + [ OH ) O 55,5 mol/L
Classement des espéces par ordre décroissant des concentrations :

[H,0] >> [HCOOH] >[HCOO ] = [H30'] >>[ OH ]
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Solutions aqueuses de bases

Pour I'étude des solutions aqueuses de bases, nous appliquerons la

démarche suivante :

a) écriture des équations des réactions qui ont lieu dans la solution ;

b) écriture des relations utilisées pour calculer les concentrations des
différentes especes présentes dans la solution : produit ionique de I'eau,
relation de conservation des especes, relation d'électroneutralité,
constante d'acidité ;

c) calcul des concentrations de toutes les espéces présentes en solution et
classement de celles-ci ;

d) calcul du pH de la solution ;

e) généralisation.

2.3.Solutions agueuses de bases fortes

Considérons une solution aqueuse d'hydroxyde de sodium NaOH de
concentration analytique ¢ = 1,0.10™ mol/L.

2.3.1.Equations des réactions qui ont lieu dans la solution

- L'autoprotolyse de I'eau: H,O + H,O = H3O" + OH-
- La dissociation compléte de I'hydroxyde de sodium :
NaOH(s) Ot  Na'(aq) + OH "(aq)

D'ou, les espéces présentes dans la solution sont :

- des molécules d'eau ;

- des ions Na* ;

- des ions OH ™ provenant de la dissociation de NaOH et de I'autoprotolyse
de l'eau ;

- des ions H3O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

2.3.2.Relations qui permettent de calculer les concentrations des différentes
espéces et d'établir un classement de celles-ci.

- Produit ionique de l'eau :

Kw = [ H;0"].[ OH ] = 1,0.10(mol/L)* & 25°C 1)
- Relation de conservation des espéces : cnaon = [ Na™] 2)
- Condition d'électroneutralité : [ Na*™] + [H30"] = [OH ] (3)

En milieu basique la concentration des ions H3O" est inférieure a
1,0.107" mol/L. On peut donc la négliger par rapport & la concentration des
ions Na”.
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D'ou, la relation d'électroneutralité pourra s'écrire sous la forme approchée
[Na"]=[OH] 3)

2.3.3. Calcul des concentrations des différentes espéces et classement de
celles-ci

- La relation (3") permet de compléter la relation (2) :

Cneon = [ Na*]=[ OH ] =1,0.10" mol/L 2
. L . 1,0.10™
- De la relation (1), on peut déduire : [ Hs0"] = ( o107 Ymol/L

=1,0.10™ mol/L
L'approximation faite dans la relation (3) se vérifie donc.

La contribution a la concentration des ions OH ™ provenant de
I'autoprotolyse de I'eau est égale a celle des ions HzO". Elle vaut donc aussi
1,0.10™ mol/L.
La concentration totale des ions OH " est égale a la somme des
concentrations des ions OH ~ provenant de la dissociation de NaOH et de
I'autoprotolyse de I'eau.
D'ol, [ OH Jiowme = 1,0.10" mol/L + 1,0.10™** mol/L

= 1,0.10  mol/L =[ Na"] = Caon
Ceci explique la relation (2') : dans une solution de base forte, pas trop
diluée, la concentration des ions OH ™ provenant de l'autoprotolyse de I'eau
est négligeable par rapport a celle des ions OH ™ provenant de la dissociation
de la base.
Par conséquent, [ OH TJrotale =[ OH Jgenaon = [ Na'] = Cnaom-

Le dessin ci-dessous représente les différentes especes présentes dans un
litre de solution aqueuse de NaOH, ¢ = 1,0.10"* mol/L et leurs proportions.

20 X = 55,5 mol de molécules d’eau

1x @ =1,0.10 " mol d’ions H,0*
5x % = 0,10 mol d'ions OH"

5 x @ = 0,10 mol d'ions Na'

Si on ne représente pas les molécules d'eau sur le dessin, les especes les plus
abondantes dans un litre de solution sont :
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% D D 20 X@ = 55,5 mol de molécules d'eau

1,0.10" mol d’ions HyO*

4/'; >
% 5x % = 0,10 mol d'ions OH"
% @ % 5 x @ = 0,10 mol d'ions Na'

Le classement des différentes especes par ordre décroissant des
concentrations est :

[ H20] >>[Na] =[ OH ]>[ Hs0]

2.3.4. Calcul du pH de la solution

- 1,0.107
1010~ __ log —— =13,0.

H = -log[HO = - log 2o =
P 9[HO] J HOH F 10.10°
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Généralisation

La plupart des bases fortes courantes sont des bases hydroxylées. Leur
dissociation dans I’eau est quantitative

+ eau
MOH () - M'(aq) + OH ™ (aq)

Nous nous limiterons ici au cas des cations alcalins monovalents.

En fait, ce sont les ions OH ~ qui sont responsables du caractére basique de
ces solutions. Les cations alcalins ne réagissent pas avec I’eau.

1) cmoH=C,=[M '] = [ OH] exprime la relation de conservation des
especes

Pour les solutions aqueuses de bases fortes de concentration comprise
entre 1,0.10" mol/l et 1,0.10° mol/l, on peut considérer que la
concentration des ions OH™ qui proviennent de l'autoprotolyse de I'eau
est négligeable par rapport a celle des ions OH" de la dissociation de la
base forte.

2) [M™ + [H07 = [OH ] exprime I’électroneutralité de la
solution

Comme la concentration des ions HzO" est trés faible dans une
solution de base forte ( inférieure & 1,0.107 mol/L), la relation
d'électroneutralité s'écrira généralement :

[M]=[OHT] =c,

Les especes présentes dans la solution d’une base forte hydroxylée et leurs
concentrations sont :

Espéces présentes M"  OH- Hs0"
1,0.107%4
Concentrations (mol/L) Cb Co B

3) pH d'une solution de base forte

1,0.10™ 1,0.10™
= -log ——

HOH "H Cy

D’ou, | pH = 140 + logc, |

pH = -log [H30'] =- log
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Remarque : En chimie organique, on est amené a utiliser des bases fortes non hydroxylées
comme I’amidure de sodium NaNH,, les alcoolates (RONa avec R = résidu
hydrocarboné), les organométalliques (RMgX ou RLi). Dans ce cas, I’espece
basique est toujours anionique. Nous la représenterons par B ~. Comme le
plus souvent le contre-ion (cation M") associé a la base B ~ne réagit pas avec
I’eau, on peut représenter la réaction quantitative de la base forte B ~ avec
I’eau par I’équation :

B+ HO - BH + OH"

1) ¢, =[BH] = [OH ] exprime la relation de conservation des espéeces.

Pour les solutions aqueuses de bases fortes de concentration comprise entre 1,0.10™ mol/l et
1,0.10°® mol/l, on peut considérer que la concentration des ions OH™ qui proviennent de
l'autoprotolyse de I'eau est négligeable par rapport a celle des ions OH" de la dissociation de
la base forte.

2) [MT + [H301=[OHT exprime I'électroneutralité de la solution

Comme la concentration des ions H;O" est trés faible dans une solution de base forte
(inférieure & 1,0.10” mol/L), la relation d'électroneutralité s'écrira généralement :

[M] =[OH]

Les espéces présentes dans la solution et leurs concentrations sont :

Espéces présentes BH OH"~ H;0"
_ 1,0.10-4
Concentrations (mol/L) Cp Ch o
b

3) pH d'une solution de base forte

H = -log [H:0"] =-1 1,0.10™ | 10.107
pH = - log =-log =——— = -log ————
? HOH H c,

D'ou,

| pH = 140 + logc, |

Remarquons que la formule de calcul de pH d’une solution de base forte est la méme,
que la base soit anionique ou qu’elle soit une base hydroxylée de type MOH.
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Exercices

16. Soit une solution aqueuse d'hydroxyde de potassium KOH, de
concentration analytique ¢ = 2,0.10mol/L.
a) Ecrivez I'équation de dissociation de KOH dans I'eau.
b) Répertoriez toutes les espéces présentes dans la solution.
c) Ecrivez les relations de conservation des especes et
d'électroneutralité relatives a cette solution.
d) Calculez les concentrations de chaque espece.
e) Classez-les par ordre de concentrations décroissantes.

17. Soit une solution aqueuse d'hydroxyde de calcium Ca(OH),, de
concentration ¢ = 1,0.10% mol/L.
a) Quelles sont les espéces majoritaires, si on ne tient pas compte des
molécules d'eau ?
b) Exprimez la relation d'électroneutralite.
c) Calculez les concentrations des différentes espéces.

En premiere approximation, on considere que, dans ces conditions,
I'hydroxyde de calcium se dissocie totalement.

18. A 10,0 mL d’une solution aqueuse d’hydroxyde de potassium dont le pH
vaut 12,3, on ajoute de I’eau pure jusqu’a obtenir un volume de 50,0 mL.
Que vaut le pH de la solution diluée ?

19. Le pH d'une solution aqueuse d'hydroxyde de sodium vaut 11,7.
a) Calculez les concentrations de toutes les espéces présentes dans la
solution.
b) Exprimez la relation d'électroneutralité.

page 43



Réponse 16

a) KOH est une base forte, totalement dissociée en solution aqueuse :
KOH(s) O™  K*(ag) + OH(aq)

b) Dans cette solution ont lieu la dissociation compléte de KOH et
I'autoprotolyse de I'eau. Les especes présentes dans la solution sont :
- des molécules d'eau, largement majoritaires ;
- des ions K* ;
- des ions OH" provenant de l'autoprotolyse de I'eau et de la dissociation
de la base ;
- des ions H30" provenant de l'autoprotolyse de I'eau.

c) L’équation de conservation des espéces s’écrit :
ckon = [ K] =2,0.102 mol/L (2)

et la relation d'électroneutralité :
[K'] + [Hs0"] =[OH ] =2,0.10% mol/L @3)

Comme on est en présence d'une solution de base forte, la concentration
des ions H3O" est trés petite et peut étre négligée par rapport a la
concentration des ions K*.

Dés lors, on obtient la relation d'électroneutralité simplifiée :

[KT =[OH] (3)

d) Pour calculer les concentrations des différentes espéces, nous utiliserons
les équations suivantes :
- le produit ionique de l'eau :
Kw = [ H;0"].[ OH ] = 1,0.10(mol/L)* & 25°C
- les équations de conservation des espéces (2) et d’électroneutralité (37)

Les concentrations des différentes espéeces sont :
[K7=[OH7 = 2,0.10% mol/L
[ H;0"=1,0.10%/2,0.102=5,0.10™ mol/L
[ H,0] = 55,5 mol/L
e) Classement des espéces par ordre de concentrations décroissantes :

[ H20] >>[ K] =[OH] >>[ H;07]
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Réponse 17

a) Puisque, dans ces conditions, nous considérons que I'hydroxyde de
calcium se dissocie totalement, on peut écrire I’équation :

Ca(OH)(s) Ofa  Ca?(ag) + 2 OH ~(aq)

Aprés les molécules d'eau, ce sont les ions OH ~ suivis des ions Ca** qui
sont les espéces en plus grandes concentrations.

b) En plus des ions Ca** et OH ~, la solution contient aussi des ions HsO*
provenant de l'autoprotolyse de I'eau. Les ions calcium apportent une
quantité de charges positives deux fois plus grande que les ions Hz0";
on écrira donc la relation d'électroneutralité comme suit :

2.[Ca*"] + [H30" =[OH ]
c) Calcul des concentrations des especes de la solution :

- puisque la dissociation de I'nydroxyde de calcium dans I’eau est totale
(quantitative), on peut écrire :

c =[ Ca*"] =1,0.102 mol/L

Ca(OH),
et[OH] =2.¢,, =20.107moliL

- la concentration des ions H3O™ est déduite de la relation du produit
ionique de l'eau :
-14 14
[H,0" = 1,0.10 _ 1010 _
HOH 'H 2010

= 5,0.10"" mol/L

On constate encore une fois que, dans une solution de base forte dont la
concentration est comprise entre 1,0.10° mol/L et 1,0.10" mol/L, Ia
concentration des ions H3O" est trés petite et négligeable par rapport a la
concentration des ions Ca®* dans I’équation d’électroneutralité.

Réponse 18

KOH est une base forte.
Si on utilise la formule simplifiée de calcul de pH des solutions de bases
fortes, on obtient :
pH=140+logc, et 12,3=14,0+logcy,
D'ou, on calcule ¢, = 2,0.102 mol/L
Apres dilution d'un facteur 5, la concentration de la solution diluée vaudra
4,0.10° mol/L.
Par conséquent, le pH de la solution sera égal & : 14,0 + log 4,0.10% = 11,6
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Réponse 19

L'hydroxyde de sodium NaOH est une base forte.

Les réactions qui ont lieu dans la solution sont :

- L'autoprotolyse de I'eau: H,O + H,O = H3;O" + OH"
- La dissociation complete (quantitative) de I'hydroxyde de sodium :

NaOH(s) O  Na'(ag) + OH (aq)

Ecrivons les équations qui permettent de calculer les concentrations des
différentes especes :

- Le produit ionique de l'eau :

Kw =[ Hs0"].[ OH ] = 1,0.10™ (mol/L)* & 25°C 1)

- La relation de conservation des espéces : Cnaon = [ Na'] (2)

- La relation d'électroneutralité : [ Na™] + [ H;0'] = [OH ] (3)
que I'on peut simplifier, en négligeant la concentration des ions Hz0*

[Na®] =[OH] 3)

- pH =-log [ Hz0"]

Puisque le pH de la solution de NaOH vaut 11,7, on déduit :

"o 12 L _ 10107 _ 3
307]1=20. = ——=90.
[H:0'] =2,010™ mol/L et [ OH ] = 2= = 5,010° mol/L

Des relations (2) et (3'), on déduit :
Cnaon = [Na*] =[ OH 7 =5,0.10" mol/L
Enoutre, [H20] = 55,5 mol/L
Remarque : on peut calculer la concentration analytique de la base en
appliquant la formule simplifiée donnant le pH des solutions
aqueuses de bases fortes :
pH =140 + log ¢y
11,7 = 14,0 + log ¢y

d'oti on calcule ¢, = 5,0.10° mol/L.
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2.4.Solutions aqueuses de bases faibles

Soit une solution aqueuse d'ammoniac NH3 de concentration analytique
cp=1,0.10" mol/L.

2.4.1.Equations des réactions qui ont lieu dans la solution.

- L'autoprotolyse de I'eau: H,O + H,O = H3O" + OH"

- La réaction partielle de I’ammoniac avec I’eau :
NHs(aq) + H,O(l) = NH,(aq) + OH " (aq)

Les espéces présentes dans la solution sont donc :

- des molécules d'eau ;

- des molécules de NH3 ;

- des ions ammonium NH,";

- des ions OH ~ provenant de l'autoprotolyse de I'eau et de I'ionisation de la
base ;

- des ions H3O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

2.4.2.Relations qui permettent de calculer les concentrations des différentes
espéces et d'établir un classement de celles-ci.

- Produit ionique de l'eau :

Kw =[ H;0"].[ OH 1= 1,0.10™ (mol/L)* & 25°C 1)
- Relation de conservation des espéces : Cp, = [ NHs] + [NH,'] 2
- Relation d'électroneutralité : [NH,;"] + [H30"] = [OH ] (3)
- Constante d'acidité du couple NH;" / NH3
2= [NH.] - {0 =6,3.10"%° (mol/L) (4)
ENH.E

2.4.3. Calcul des concentrations des différentes espéces et classement

- Comme on est en présence d'une solution a caractére basique, la
concentration des ions H3O" est trés petite et inférieure & 1,0.10” mol/L.
Dans I'équation (3), en négligeant celle-ci par rapport a la concentration
des ions ammonium NH,", on obtient la relation :

[NH,] = [OH] (3)
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- De I'équation (2), on peut déduire : [ NHz] = ¢, - [NH,4'] )

-14
- De la relation (1), on extrait : [ H30"] = 1’0'10_
PH

(1)

- En introduisant les relations (1), (2') et (3') dans I'expression de K, (4), on
obtient :

« - L ew,~ BWHB) .BHOB _ (cy, ~ BOWH) B HOE
ENH.E HOH 5
(cw, - BOHE). 1010
HOH g
Par transformation, on obtient I'équation du second degreé, dans laquelle on
remplace Cp, et K, par leurs valeurs respectives : ¢y, = 1,0.10"" mol/L

et K,;=6,3.10"° mol/L :

6,3.10°. [OH]? + 1,010 [OH ] -1,010%=0

Les deux solutions de cette équation sont : [ OH ] = 1,25.10" mol/L

et [ OH ] =-1,27.10"° mol/L.
Seule la premiére solution [ OH 7] = 1,25.10" mol/L est évidemment
acceptable.

- En remplagant [ OH 7] par sa valeur dans les équations (3") et (2"), on
obtient respectivement :
[NH, 7 = [OH ] = 1,25.10° mol/L et
[NHs] = 1,0.10" - 1,25.10° = 0,0987 arrondi & 1,0.10™ mol/L.

A ce stade, on peut aisément calculer le coefficient de réaction de
I'ammoniac dans cette solution

o [NH;] _ 125.107
C 1,0.10™"

NH,

=0,0125 arrondi 4 1,2.10

I n'y a donc que 1,2 % de la quantité de base introduite qui a réagi avec
I’eau dans cette solution aqueuse d'ammoniac de concentration
¢=1,0.10™" mol/L.

Dans ce cas, la concentration en ion ammonium NH," est trés petite par

rapport a la concentration analytique de base ¢, introduite dans la
3
solution.
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- De la relation (1), on extrait :
1,0.10 ™

H0 = ( ———
[H:07] (1,25.10'3

) mol/L = 8,0.10™ mol/L

L'approximation faite dans I'équation (3") est justifiée :
[ H;0"]=8,0.10™ mol/L est négligeable par rapport & la concentration
des ions ammonium NH,4*, qui vaut 1,25.10° mol/L.

Le dessin suivant represente les différentes espéces présentes dans un litre
de solution aqueuse d'ammoniac NHs;, ¢ = 1,0.10" mol/L et leurs
proportions :

20 x = 55,5 mol de molécules d'eau
1x @ =7,7.10"> mol d'ions H30+

10 x@ =9,9.102 mol de molécules de NH3
2x % =1,2.10° mol d'ions OH".

. @ =1,2.10" mol dions NHa*

Si on ne représente plus les molécules d'eau sur le dessin, les especes les
plus abondantes dans 1 litre de solution sont :

20 x @Z = 55,5 mol de molécules d'eau

-12 ) +
1X@ =7,7.10 mol d'ions H30

10 X@ =9,9.10" mol de molécules de NH3
2x @ =1210°mol dions OH"

2x EB =1,2.10" mol diions NHg'

Classement des espéces par ordre de concentrations décroissantes :

[ H20] >>[ NHz] > [NH,"] = [OH] >>[ Hs07]

2.4.4. pH de la solution
-14 -14
pH = -log [ H3O'] = - log % =-log 1’;5150_3 Emol/L =111
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Généralisation

Toutes les bases faibles sont des bases conjuguées a des acides faibles.

Nous distinguerons deux grands types de bases faibles :

- celles qui sont électriqguement neutres, telles I’lammoniac NHgz, les amines,
que nous représenterons par b ;

- les bases anioniques, telles CN ~, HCOO 7, F ", que nous représenterons
parb .

a. Cas des bases anioniques

Ce sont ces bases que I’on rencontrera le plus freqguemment. Dans les cas
que Vous aurez a traiter , ces bases anioniques proviennent le plus souvent
de la mise en solution dans I’eau d’un sel M*b".

Par exemple : H;CCOONa, KF, ...

Dans les cas simples, le contre-ion M* (Na*, K*...) ne réagit pas avec I’eau.

En solution aqueuse, ces bases faibles réagissent partiellement avec I’eau
b"+H,O = bH + OH~
Dans ce cas :

1) co=[bH] + [b] =[ M'] exprime la conservation des espéces

2) [H30] + [ M']=[ OH T + [ b "] exprime I’électroneutralité de la
solution

La concentration des ions HzO" étant petite dans les solutions & caractére
basique (inférieure & 1,0.107" mol/L), on pourra généralement négliger celle-
ci par rapport a la concentration des ions M*.

La relation d'électroneutralité s'écriradonc : [ M]=[OH] +[b ] =cp
D’ou, on pourra déduire[b] =¢, -[ OH ]

En remplagant [ b ] dans la relation de conservation des especes, on
pourra calculer la concentration en base qui a réagi avec I’eau [ bH] :

[bH] =co-[b]=cCo—(Cr-[OHT)=[OH]

3) Les especes presentes dans la solution et leurs concentrations sont :

Espéces présentes b- bH OH "~ H;0"
) ; } 1,0.10™
Concentrations ¢ -[OH] [OHT [OH] RO
(mol/L) FPH'
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4) pH d'une solution de base faible :

K - HbH.H HOH Hb "H.1,0.10™
T 5bH [ ~ HbHE.HOH{
(¢, - BOHF .1010™
HOH 'B°

Par transformation, on obtient I'équation du second degré :

Ka.[OH]? + 1,010 [OH ] -1,0.10™. ¢, =0 dont on pourra calculer
les racines. Une des deux solutions est négative ou supérieure a c, et doit
donc étre rejetée. L'autre solution permettra de calculer [ Hz0'] et le pH.

Approximation

Généralement, pour les solutions de bases faibles dont la concentration est
comprise entre 1,0.10% mol/L et 1,0.10° mol/L, on pourra simplifier
I'expression de K.

En effet, la quantité de base b™ qui réagit avec I’eau, donc [ bH], est petite
par rapport a la concentration analytique de base cy,.

Puisque [ bH] =[ OH 7, la concentration des ions OH ~a I’équilibre est
négligeable par rapport a la concentration analytique c,. On peut des lors
simplifier I’équation de K, :

_ ¢, . 10107
© goH g’

12
Aprés transformation, on obtient : [ OH ] =1,0.107 . ECK—*’Q

-14 /12
et [ H;0"] = ﬂ = 1,0.107. E’ig
HOH 'H Cy

D'ou, le pH d'une solution de base faible pourra souvent étre calculé a lI'aide
de la formule simplifiée :

pH = 7,0 + % pK, + %2 log ¢y
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b. Cas des bases faibles neutres b

Dans cette catégorie, c’est surtout I’ammoniac NH 3 que nous rencontrerons
et quelques amines RNHs.

En solution aqueuse, ces bases faibles réagissent partiellement avec I’eau
b+H,O0 = bH" + OH"
Dans ce cas :

1) c,=[bH'] + [b] exprime laconservation des espéces

2) [H30']+[bH]=[ OH] exprime I’électroneutralité de la solution

L approximation faite dans le cas des bases faibles anioniques b™ reste
valable ici. Dans une solution basique, [H3O"] est négligeable et la relation
d’électroneutralité peut s’écrire : [ bH']=[ OH .

De la relation de conservation des espéeces, on déduit:[b]=c,-[ OH ]

3) Tableau des principales espéces en solution et leurs concentrations

Espéces présentes b bH" OH" Hs0"
) ) . lLo010™
Concentrations ¢ -[OH] [OHT [OHT] oHD
(mol/L) PHH

4) Formule de pH de la solution de base faible b

" . [b]. BHOH [b].1010"
: ) HbHE ) HbH'E . HOH F
) (cb i EOHH).l,O.lO'“
) HOH

Ka.[OH 7% + 1,010 [OH] -1,0.10*. ¢, =0

L’équation obtenue est identique a celle établie dans le cas bases faibles
anioniques b". Par consequent, le calcul de pH et la formule simplifiée de
calcul de pH seront identiques:

pH = 7,0 + % pK; + %2 log ¢y
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20.

21.

22.

Exercices

La méthylamine est une base faible.

Dans une solution aqueuse de méthylamine H3CNH,, les espéces
présentes sont :

a) H3CNH3+, OH ", Hzo, H30+ ;

b) HsCNH,, H3CNH3", OH °, H,0, H30™ ;

C) H3CNH,, OH 7, H,0.

Quelle est la proposition correcte ? Justifiez votre choix.

Soient deux solutions aqueuses de bases de méme concentration
analytique, lI'une d'ammoniac NH; et I'autre d'hydroxyde de sodium
NaOH.

Les valeurs de pH mesurées expérimentalement sont 12,0 et 10,6.
Attribuez a chaque solution son pH et justifiez.

Une solution aqueuse d'éthylamine de concentration analytique

Cp = 5,0.10 mol/L a un pH dell,7.

a) L'éthylamine est-elle une base forte ou faible ? Expliquez.

b) Exprimez les relations de conservation des especes.

c) Exprimez la relation d'électroneutralité.

d) Calculez les concentrations de toutes les especes présentes dans la
solution et classez-les par ordre de concentrations décroissantes.

e) Calculez le pK, du couple HsCoNH3" / HsCoNH; .
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Réponse 20

La proposition b est correcte.

La méthylamine est une base faible.
Dans la solution de cette base faible, ont lieu :

- | 'autoprotolyse de l'eau : H,O + H,O = H3;0" + OH"-

- la réaction partielle de la base avec I’eau :
H3CNH2(aq) + HZO(I) == H3CNH2+(aq) + OH" (aq)

D'ou, les espéces présentes dans la solution sont :

- des molécules d'eau ;

- des molécules de méthylamine H3CNHj ;

- des ions H3CNH," ;

- des ions OH " provenant de l'ionisation de la base et de I'autoprotolyse de
I'eau ;

- des ions H3O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

Réponse 21

PHNaoH = 12,0 et pH NH, =10,6

- NaOH est une base forte. Dans I'eau, elle se dissocie totalement en ions
selon I'équation :

NaOH(s) Ot  Na'(ag) + OH (aq)
- NHj3 est une base faible. Elle réagit partiellement avec I'eau :
NHs(ag) + H,O(l) = NH4'(aq) + OH "(aq)
A méme concentration analytique de base, la concentration des ions OH °

dans la solution de NaOH est supérieure a celle de la solution de NH3. Le
pH de la solution de NaOH est supérieur a celui de la solution de NHs.

Réponse 22

a) Si I'ethylamine était une base forte, on pourrait calculer le pH en
appliquant la formule simplifiée : pH = 14,0 + log ¢y

D'ou, pH = 14,0 + log 5,0.102 = 12,7

page 54



Cette valeur ne correspond pas a la valeur proposée (pH = 11,7). Celle-ci
étant inférieure, on peut dire que la concentration des ions OH " est

inférieure & 5,0.10 mol/L.
La réaction de I’éthylamine avec I’eau n’est que partielle : c'est une base

faible.

b) Les reactions qui ont lieu dans la solution d'éthylamine sont :
- | 'autoprotolyse de l'eau : H,O0 + H,O0 = H30" + OH-

- I'ionisation partielle de la base :
H5C2NH2(aq) + Hzo(l) = H;5C, NH3+(aq) + OH~ (aq)

Dés lors, la solution contient les especes suivantes :

- des molécules d'eau ;

- des molécules d'éthylamine HsC,NH; non ionisées ;
- des ions éthylammonium HsC, NH5" ;

- desions OH °;

- des ions H3O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

La relation de conservation des especes s'écrit :
C = [ H5CzNH2] + [ HsC, NH3+] (2)

HsC,NH,

c) Les ions présents dans la solution sont : HsC; NHz", OH ™ et HsO".
D'ou, on exprime la relation d'électroneutralité par I'équation :

[ HsC, NH3+] + [ H30+] = [ OH ] (3)

d) En combinant les relations de conservation des espéces (2),
d'électroneutralité (3), le produit ionique de I'eau et la formule du pH, on
peut calculer toutes les concentrations des especes présentes dans la

solution.

- Produit ionique de l'eau :
Kw =[ Hs0"].[ OH ] = 1,0.10™(mol/L)? 425°C (1)

-pH =-log [ H;0"]

Calculs :
- pH=117=-1log[ Hs0"] dou, [H;0" =2,0.10" mol/L

- Du produit ionigue de I'eau (1), on déduit :
-14 -14
[OH']'-l’O'10 = HR0.10 Emm/L = 5,0.10° mol/L

~ BH,0'H 20107
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- De la relation d'électroneutralité (3) , on déduit :
[ HsC, NH3" 1 =[ OH ] - [ H30] = 5,0.10° - 2,0.10™*
=5,0.10° mol/L

- De la relation de conservation des espéces (2), on déduit :
[HsC:NHz]=c¢,, .. -[HsC2NH;"] =5,0.10%-5,0.10°

=45.10° mol/L

Classement des especes par ordre de concentrations décroissantes :
[HQO] >>[ H5C2NH2] > [ H5C2NH3+] = [ OH ] >> [ H30+]

e) pK, d'un couple acide-base = - log K,

Exprimons I'équation de la constante d'acidité K, du couple HsCoNHs" /
HsC,NH, et remplacons les différentes concentrations par les valeurs
calculées au pointd :

O*H . BH.C,NH 12 -2
K, = HH,0'H . HH; : g _ [0.10 .4,_53.10 Emom_
H,C,NH,'H H 5010
=1,8.10"* (mol/L)

et pK, = - log 1,8.10™ = 10,74.

2.5. Solutions agueuses de sels

Dans la théorie de Bronsted, les sels ne constituent pas des cas particuliers.
En effet, lors de leur dissolution dans I'eau, les sels solubles se dissocient
totalement et il suffit d'envisager le caractere acide-base des ions libérés.
Nous avons déja considéré le cas d'une solution aqueuse de chlorure de
sodium NaCl au point 1. Nous envisagerons encore deux autres solutions
aqueuses de sels : une solution d'éthanoate de sodium H3CCOONa et une
solution de chlorure d'ammonium NH,CI.

2.5.1. Solution aqueuse d’éthanoate de sodium H;CCOONa

Soit une solution aqueuse d'éthanoate (acétate) de sodium H;CCOONa de
concentration analytique ¢ = 1,0.10™ mol/L.

2.5.1.1. Equations des réactions qui ont lieu dans la solution.

- L'autoprotolyse de l'eau: H,O + H,O0 = H30" + OH-
- La dissociation totale du sel dans I'eau :

+eau

H;CCOONa(s) — HsCCOO ~(ag) + Na*(aq)
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Les ions Na* provenant de la dissociation du sel ne se comportent ni comme
acide, ni comme base vis-a-vis de l'eau. Par contre, les ions éthanoate
H3CCOO ™ réagissent partiellement avec I'eau selon la réaction :

H3;CCOO “(ag) + H,O(I) = H3CCOOH(ag) + OH “(aq)
Cette réaction est responsable de I’excés d’ions OH ~ par rapport aux ions
Hs0",ce qui confére un caractére basique a la solution de H3CCOONa.

D'ou, les espéces présentes dans la solution sont :

- des molécules d'eau ;

- des ions Na* ;

- des ions H;CCOO ~;

- des ions OH ~ provenant de lI'autoprotolyse de I'eau et de la réaction des
ions H3CCOO ~avec l'eau ;

- des molécules de H;CCOOH non ionisees ;

- des ions H3O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

2.5.1.2. Relations qui permettent de calculer les concentrations des
différentes espéces et d'établir un classement de celles-ci.

- Produit ionique de l'eau :

Kw = [ Hs0"].[ OH ] = 1,0.10™ (mol/L)? & 25°C (1)
- Relation de conservation des espéces :
C.. ccoone = [NaT = |H,cCO0| + |H,CCOOH| 2

- Relation d'électroneutralité :
[Na'] + [H30"] = [OH] + [H3CCOO ] (€))

- Constante d'acidité du couple H3CCOOH / H;CCOO ™ :

K, = H*?»C;Ogc_gg:éo B 18105 moi) (4)

2.5.1.3. Calcul des concentrations des différentes espéces et classement.

Notons ¢ la concentration analytique du sel H3;CCOONa.
- En combinant les equations (2) et (3), on obtient

[Na'] + [H30"] =c + [H30"] = [OHT] + [H3CCOO ] (3)
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- De I'équation (3"), on déduit :
[H;CCOO ] = ¢ + [H30"] - [OH] (5)

- En introduisant la relation (5) dans I'équation (2), on déduit :

[ HsCCOOH] = ¢ -[HsCCOO ] = ¢ - (c + [H30" - [OH )

[ HsSCCOOH] = [OH ] - [ H307] (2"

- En utilisant la relation (1) et en remplacant, [ H;CCOO ] et
[ H;CCOOH] par les relations (5) et (2", I'équation de K, (4) devient :

_1010%.[Hccoo § 10.10%. (o -[OH B .0 ')

~ HOH BF H,CCOOHRF @HH(QOH g H,0 )

La solution aqueuse d'éthanoate de sodium est une solution a caractére
basique, a cause de la réaction partielle des ions H3CCOO ~ avec les
molécules d'eau. On peut, comme pour les solutions de bases faibles
suffisamment concentrées, considérer que la concentration des ions H;O*
est négligeable par rapport a celle des ions OH ". En faisant cette
simplification et en remplagant K, et c par leurs valeurs respectives dans la
relation (4'), on obtient :

(4)

a

1,010%.(1,010" - fOHH)
FPHH?

Par transformation, on obtient I'équation du second degré :

Ka = = 1,8.10° (mol/L) (4"

1,8.10°.[OH J? + 1,010 [OH ] -1,010" = 0

dont la seule solution acceptable est : [ OH ] = 7,45.10° mol/L ; l'autre
solution correspond a une valeur négative de la concentration, ce qui est
impossible.

Le calcul des concentrations des autres espéces se fait aisément, par
remplacement dans les équations (1), (2") et (5).

e o N ,0.107™
- De I'equation (1), on déduit : [ H;0'] = = 10 mol/L

= 1,3.10° mol/L
L'approximation faite dans I'équation (4"), a savoir que la concentration
des ions H3O" est négligeable par rapport a celle des ions OH *, se justifie.

- De I'equation (2'), on déduit :
[ HsCCOOH] = (7,5.10°-1,3.10°) mol/L = 7,5.10"° mol/L
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- De I'équation (5), on déduit :
[ HsCCOO ] =(1,0.10"-7,5.10° + 1,3.10° ) mol/L = 1,0.10"* mol/L

L'ion éthanoate est donc une base tres faible : a I'équilibre, [ H;CCOO 7]
équivaut pratiqguement a la concentration analytique ¢ des ions H3CCOO .
Le calcul du coefficient de réaction le confirme :

7,5.10°°
1,0.101

Il n'y a donc que 0,0075 % de la quantité d'ions éthanoate introduits qui
ont réagi avec I’eau.

a= =75.107

Classement des especes :

[H,0] >>[Na"] O] HsCCOO ] >[ HsCCOOH] T [OH]>[ H30']

2.5.1.4. pH de la solution

pH =-log [ H;0"] =-log 1,3.10° =89

Généralisation

Le cas des sels dont I’anion se comporte comme une base faible dans I'eau,
se traite donc de la méme maniére que celui des bases faibles en solution
agueuse que nous avons envisagé au paragraphe 2.4.

2.5.2. Solution agueuse de chlorure d'ammonium

Soit une solution aqueuse de chlorure d'ammonium NH,4CI de concentration
analytique ¢ = 1,0.10™ mol/L.

2.5.2.1. Equations des réactions qui ont lieu dans la solution

- L'autoprotolyse de l'eau: H,O + H,O0 = H30" + OH-

- La dissociation totale du sel dans I'eau :

+eau

NH,CI(s) - NH;'(aq) + Cl (aq)
Les ions Cl ~ provenant de la dissociation du sel ne se comportent ni comme

acide, ni comme base vis-a-vis de l'eau. Par contre, les ions ammonium
NH," réagissent partiellement avec I'eau selon la réaction :
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NH4"(aq) + H,O(l) = H30"(aq) + NHs(aq)

Cette réaction est responsable de I’excés d’ions HzO" par rapport aux ions
OH ~, ce qui confére un caractere acide a la solution de NH,CI.

D'ou, les espéces présentes dans la solution sont :

- des molécules d'eau ;

-desions Cl 7

- des ions NH," ;

- des ions H30" provenant de l'autoprotolyse de I'eau et de la réaction des
ions ammonium NH," avec I'eau ;

- des ions OH " provenant de l'autoprotolyse de I'eau ;

- des molécules d'ammoniac NHs.

2.5.2.2.Relations qui permettent de calculer les concentrations des
différentes espéces et d'établir un classement.

- Produit ionique de l'eau :
Kw =[ Hs0"].[ OH 1= 1,0.10™* (mol/L)* a25°C (1)

- Relation de conservation des especes :
=[CI'T =[NH,] +[ NHg] )

C
NH ,Cl

- Relation d'électroneutralité :
[NHs] + [HsO'] = [OH] + [CI] (3)

- Constante d'acidité du couple NH;" / NHs :

Ky = N BEHO B 6,0.10° (mol/L)

" (4)
BNH. H

2.5.2.3. Calcul des concentrations des différentes espéces et classement.

Notons ¢ la concentration analytique du sel NH,4CI.
- En combinant les equations (2) et (3), on obtient :

[NH,] + [Hi0'] = [CI]T +[OH] =c + [OH] (3)

- De I'équation (3"), on obtient :
[NH,]T = ¢ + [OHT - [H30] (5)

- En introduisant la relation (5) dans I'équation (2), on obtient :
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[NHs] = ¢ - [NH;] =c -(c+[OHT]-[H0)
[ NHz] = [H30"] - [OH ] )

- En utilisant la relation (1) et en remplagant [ NH3] et [ NH,"]  par les
relations (5) et (2"), I'équation de K, (4) devient :

_ BNH, §gH0E (H:0" BHOH B) B H,0E
SCHE (¢ - BH.0'H + HOHE )

Ka

La solution aqueuse de chlorure d'ammonium est une solution a caractére
acide, suite a la réaction partielle des ions ammonium NH," avec les
molécules d'eau. On peut, comme pour les solutions dacides faibles
suffisamment concentrées, considérer que la concentration des ions OH ~ est
négligeable par rapport a celle des ions H;O". En faisant cette simplification
et en remplagant K, et c par leurs valeurs respectives dans la relation (4'), on
obtient :

H O+ 2
Ka = El OB — = 6,0.10™ (moliL)
1,010 - gH,0"

Par transformation, on obtient I'équation du second degré :
[ H;0']? + 6,0.10™°. [ H;0"] - 6,010 = 0

dont la seule solution acceptable est [ Hs0"] = 7,7.10° mol/L ; l'autre
solution étant négative.

Le calcul des concentrations des autres espéces se fait aisément, par
remplacement dans les équations (1), (2) et (5).

. s ) ,0.10™
- De I'équation (1), on déduit: [ OH ] = 10 mol/L

= 1,3.10° mol/L
L'approximation faite dans I'équation (4"), a savoir que la concentration
des ions OH " est négligeable par rapport a celle des ions H3O", se justifie.

(7,7.10° - 1,3.10°°) mol/L

- De I'équation (2"), on déduit : [ NHg]
7,7.10° mol/L

- De I'équation (5), on déduit :

[ NH,7 =(1,0.20" - 7,7.10° + 1,3.10°) mol/L = 1,0.10™ mol/L
L'ion ammonium est donc un acide tres faible : & I'équilibre, la
concentration des ions ammonium [ NH,"] est pratiquement égale a la
concentration initiale ¢ des ions ammonium
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Le calcul du pourcentage de réaction le confirme :

7,7.10°

10107 = 7,7.10°

a=

Il n'y a que 0,0077 % de la quantité d'ions ammonium introduits qui ont
réagi avec I’eau.

Classement des especes

[H,0] >>[CI] O[ NHs"] >[ NHs] O[HsO"] >[OH ]

2.5.2.4. pH de la solution

pH = -log[ H;0"] =-1log 7,7.10° = 51

Généralisation

Le cas des sels dont le cation se comporte comme un acide de Bronsted dans
I'eau, se traite donc de la méme maniére que celui des acides faibles en
solution aqueuse que nous avons envisagé au paragraphe 2.3.
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Exercices

23. Lors de leur dissolution dans I'eau, quels sont, parmi les sels suivants,
ceux qui ne modifient pas le pH de I'eau?

Justifiez vos réponses en écrivant les équations des réactions avec
I'eau.

KNO; - KNO; - NaClO; - NH4l

24. Parmi les solutions aqueuses suivantes, toutes de concentration
¢ = 1,0.10 mol/L, quelles sont celles qui ont un caractére acide ?
Justifiez chaque réponse, en vous aidant des equations d'interaction
avec l'eau.

HNO;3; - NH; - KCI - NH4Br - NaOH

25. Des engrais pour plantes d'appartement contiennent, entre autres, du

nitrate d'ammonium.

a) Ecrivez la formule du nitrate d'ammonium.

b) Ecrivez I'équation de dissociation du nitrate d'ammonium solide
dans I'eau.

c) Répertoriez toutes les especes présentes dans une solution agqueuse
de nitrate d'ammonium.

d) Classez ces espéces par ordre de concentrations décroissantes.

e) Dans quel sens I’utilisation d’un tel engrais modifie t-elle I’acidité
du sol ?

26. Dans la plupart des solutions aqueuses d'acides, de bases ou de sels de
concentrations comprises entre 1,0.10° mol/L et 1,0.10™ mol/L, les
molécules d'eau sont généralement les espéces majoritaires.

Justifiez cette observation.

Que vaut la concentration des molécules d'eau dans ces solutions ?

27. Classez les solutions aqueuses des solutés suivants par ordre de pH
croissant, sans faire de calculs.

Toutes ces solutions ont la méme concentration analytique en soluté,
¢ =1,0.102 mol/L.
Mg(NO3z); - HCOOH - KCN - Ca(OH), - HI

Rem : nous considérons dans ce cas que I’ion Mg®* ne réagit pas avec

I’eau et que, en solution diluée, I’hydroxyde de calcium est totalement
dissocié.
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28. Pour chaque couple de solutions aqueuses (de mémes concentrations
analytiques), quelle est celle dont concentration en ions HzO" est la
plus élevée ?

a) H;CCOOH et NHyl ;
b) H;CNH3CI et NaCl ;
¢) KOH et NaClIO.

29. Une solution agqueuse de benzoate de sodium, CgHsCOONa, de
concentration ¢ =1,0.10™" mol/L a un pH égal & 8,6.
Le pK, du couple C¢HsCOOH / C¢HsCOO ~ est égal a 4,2.

a) Répertoriez toutes les especes présentes dans la solution aqueuse de
benzoate de sodium.

b) Justifiez le caractere basique de cette solution.

c) Exprimez les relations de conservation des espeéces et
d'électroneutralite, pour cette solution.

d) Calculez les concentrations de toutes les espéces présentes dans la
solution.

e) Calculez le pourcentage de réaction des ions benzoate.

30. Dans une solution aqueuse d’hypochlorite de sodium NaClO, de
concentration analytique ¢ = 2,0.10™ mol/L, on peut admettre que la
concentration des ions H3O™ est nettement inférieure & celle des ions
OH ". Justifiez et verifiez cette affirmation par calcul.
pKa(HCIO/CIO) =75

31. Le pH d'une solution aqueuse d'amine R-NH,, de concentration
¢ =1,0.10? mol/L, vaut 11,0.
a) Parmi les solutés suivants, quel (s) est (sont) celui (ceux) qui, dissous
dans I'eau, permettrai(en)t de réaliser une solution de méme pH que
celle de I'amine ?
b) Calculez la concentration du soluté dans cette solution.

HCOOH - NaCN - KBr - HCOONa - (CHs);NH2Br

page 64



Réponse 23

Le pH de I'eau n'est pas modifié par la dissolution de KNOs.

Les solutés sont tous des sels solubles dans I'eau. Apres avoir écrit les
équations de dissociation de ces sels dans I'eau, il suffit de déterminer le
caractére acide-base des ions libérés. C'est lui qui détermine le caractére de
la solution.

L'eau pure est un milieu neutre, son pH est égal a 7.
Seuls les sels qui, par dissolution, libérent des ions qui ne se comportent ni
comme acide, ni comme base, ne modifient par le pH de I'eau.
+eau
KNOs(s) — K¥(ag) + NOsz(aq) L'ion K et I'ion NO3™ ne réagissent
pas avec I’eau (NOjs est la base
conjuguée a l'acide fort HNO3).
Le pH reste égal a 7.
+ eau
KNO,(s) — K'(ag) + NO,(ag)  L'ion K ne réagit pas avec I’eau.
L'ion nitrite NO,™ est une base faible ;
il réagit partiellement avec I'eau selon
I'équation :
NOz'(agq) + H2O(l) = HNOy(aq) + OH "(aq)
Le pH est supérieur a 7.
+ eau
NaClOx(s) — Na'(ag) + ClO, (aq) L'ion Na' ne réagit pas avec I’eau.
L'ion CIO; ~ est une base faible ; il
réagit partiellement avec I'eau selon
I'équation :
ClO; (aq) + H2O(l) = HCIO,(aq) + OH "(aq)
Le pH est supérieur a 7.
+eau
NH4l(s) — NHs'(aq) + 1°(aqg) L'ion |7, base conjuguée de I'acide
fort HI, ne réagit pas avec I’eau.
L'ion ammonium NH," est un acide
faible, il réagit partiellement avec
I'eau selon I'équation :
NH,"(ag) + H,O(l) = NHs(aq) + H30"(aq)
Le pH est inférieur a 7.

Réponse 24
Les solutions aqueuses de HNO3 et de NH4Br ont un caractére acide.
- HNOjs est un acide fort ; en solution aqueuse, il est totalement ionise :

HNOs(aq) + H.O(l) -~ H30'(agq) + NOs'(aq)
La solution a un caractére acide.
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- NHj3 est une base faible ; elle s'ionise partiellement dans I'eau selon
I'équation : NHa(aq) + H,O(l) = NH,"(aq) + OH(aq)
La solution a un caractere basique.

- KCl est un sel soluble, il se dissocie totalement par dissolution dans I'eau :

KCIs) DO  K'(ag) + Cl(aq)
Les ions K* et Cl ~ ne possédent aucun caractére acide ou basique.. Le pH
de I'eau n'est pas modifié.

- NH4Br est un sel soluble, il se dissocie totalement par dissolution dans
leau: NH4Br(s) OO  NH,(ag) + Br(aq)
Les ions Br ™ ne sont ne possedent aucun caractére acide ou basique.

Les ions ammonium NH," sont des acides faibles ; ils réagissent
partiellement avec I'eau selon I'équation :

NH,"(aq) + H,O(l) = NHas(aq) + H;0"(aq)
La solution a un caractere acide.

- NaOH est un hydroxyde soluble ; dans I'eau il se dissocie totalement :
NaOH(s) OO  Na'(aq) + OH "(aq)
La solution a un caractere basique.

Réponse 25

a) NH;NO;
b) NH4NO;3 est un sel soluble dans I'eau ; par dissolution, il se dissocie
totalement selon I'équation :

NH;NOs(aq) OO NH;'(aq) + NOs'(aq)

L'ion nitrate NO3™ ne réagit pas avec I’eau (c'est la base conjuguée de
I'acide fort HNO3).

L'ion ammonium est un acide faible ; il réagit partiellement avec I'eau

selon I'équation : NH4"(aq) + H,O(l) = NHs(aq) + Hz0(aq) (1)

c) Les espéces presentes dans la solution sont :
- des molécules d'eau ;
- des ions NOs'(aq) ;
- des ions NH,"(aq) ;
- des molécules NH3(aq) ;
- des ions H30"(aq) provenant de l'autoprotolyse de I'eau et de la réaction
des ions NH,4*(aq) avec l'eau ;
- des ions OH “(aq) provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

d) Classement : [H,O] >>[NO3 ] >[ NH,"] >[ NH3] O[ HsO0"] >[OH ]
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e) La terre enrichie en nitrate d'ammonium aura un caractére acide. En
effet, la dissolution de ce sel dans I'eau libére des ions NH," a caractére
acide, comme le montre I'équation (1).

Réponse 26

Dans les solutions aqueuses ( 10° mol/L < ¢ < 10" mol/L), ce sont les
molécules d'eau qui sont largement majoritaires par rapport aux autres
expeces.

Dans I'eau pure, la concentration en eau vaut 55,5 mol/L.

Si on y ajoute un acide fort, de concentration maximale 1,0.10™ mol/L, la
réaction de l'acide avec l'eau provoquera une diminution de concentration
en eau de 0,1 mol/I.

En présence d'acides ou de bases faibles, la diminution de concentration en
eau sera encore plus faible, puisque la réaction avec l'eau est partielle.

Réponse 27

Classement des solutions par ordre de pH croissant :
HI - HCOOH - Mg(NQO3), - KCN - Ca(OH);

- Hl est un acide fort ; il est totalement ionisé dans I'eau. D'ou, [ H30™] = ¢,

- HCOOH est un acide faible ; il est partiellement ionisé dans I'eau. D'ou,

[ H3O"] est inférieure a c, et le pH de cette solution est supérieur a celui de
la solution d'iodure d'hydrogéne HI, de méme concentration.

- Mg(NO3), est un sel soluble ; par dissolution dans I'eau, il se dissocie
totalement en ions Mg?*(aq) et NO5 (aq) qui ne réagissent pas avec I’eau.
Cette solution est donc neutre.

- KCN est un sel soluble ; par dissolution dans I'eau, il se dissocie
totalement selon I'équation :

KCN(s) OO K'(ag) + CN(aq)

L'ion K™ ne réagit pas avec I’eau. L'ion CN " est une base faible; il réagit
partiellement avec l'eau :
CN'(ag) + H,O(l) = HCN(aq) + OH "(aq)
La solution a donc un caractére basique, le pH est supérieur a 7.
- Ca(OH); est un hydroxyde totalement dissocié dans l'eau :

Ca(OH)(s) OO Ca’(ag) + 2 OH(aq)
Comme la dissociation de I'hydroxyde de calcium est totale, la
concentration en ions OH ~ est égale a 2C,. Par conséquent, la
concentration [OH 7] est plus grande dans la solution d’hydroxyde de
calcium que dans la solution de KCN, et le pH de la solution de Ca(OH);
est supérieur a celui de la solution de KCN de méme concentration.
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Réponse 28

Dans les différents couples de solutions aqueuses, celles dont la
concentration en ions HsO" est la plus grande sont :
a) H;CCOOH b) HsCNH;"Cl - c) NaClO

a) H3CCOOH et NH," sont des acides faibles.
L'ion |~ ne réagit pas avec I’eau.
H3;CCOOH(aq) + H,O(l) = H3CCOO ~(aq) + H30"(aq)
NH,"(ag) + H20() <= NHs(aq) + Hs;0"(aq)

Par conséquent, & méme concentration analytique, c'est I'acide le plus
fortement ionisé dans I'eau, donc celui qui est caractérisé par la valeur de
la constante d'acidité K, la plus grande (ou pKj, le plus petit), qui libérera
la plus grande quantité d'ions HsO" en solution.

Ka(H3CCOOH) = 1,8.10° mol/L (pK, = 4,75)

Ka(NH") = 6,0.10° mol/L  (pKa. = 9,25)

C'est donc la solution d'acide éthanoique qui est la plus concentrée en
ions H30".

b) H3CNH3Cl et NaCl sont deux sels solubles dans I'eau. Ils sont donc
totalement dissociés en ions selon les équations :

HsCNHsCI (ag) OO  H;CNHs'(ag) + Cl ~(aq)

NaCl(s) O0Of:  Na'(ag) + Cl~(aq)

- Dans la solution de chlorure de sodium, les ions Na*(aq) et Cl ~(aqg) ne
réagissent pas avec I’eau. Par conséquent, les ions HzO" présents dans
cette solution proviennent uniquement de I'autoprotolyse de I'eau. Donc,
[ H30] = 1,0.107 mol/L.
- Dans la solution de HsCNH;"CI ~, les ions Cl'(aq) ne réagissent pas avec
I’eau ; par contre les ions H3CNH3"(aq) réagissent avec I'eau selon
I'équation :

H3CNH3+(aq) + HzO(l) = H3CNH2(aq) + H30+(aq)
C'est donc une solution d'acide faible et par conséquent, la concentration
en ions H3O™ est plus grande que dans la solution de NaCl.

c) KOH et NaClO sont deux substances a caractéere basique.
- KOH est un hydroxyde soluble dans I'eau et donc totalement dissocié :
KOH(s) OO  K'(agq) + OH(aq)
- NaClO est un sel soluble dans I'eau et également totalement dissocié :

NaClO(s) OOt  Na'(ag) + CIO ~(aq)
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Dans cette solution, les ions Na'(aq) ne réagissent pas avec I’eau tandis
que les ions CIO ~(aq) réagissent partiellement avec I'eau et sont
responsables du caractére basique de la solution :

ClIO "(ag) + H,O(l) = HCIO(aq) + OH ~(aq)

L'ion hypochlorite CIO ~ étant une base faible, par réaction avec l'eau, il
libere moins d'ions OH ~ que I'hydroxyde de potassium . Par
conséquent, la concentration en ions OH ~est plus petite dans la
solution de NaClO que dans la solution de KOH et I'inverse est vrai
pour la concentration des ions HzO".

Réponse 29

a) Par dissolution dans I'eau, le benzoate de sodium se dissocie totalement :
HsCsCOONa(s) OO  HsCsCOO “(aq) + Na'(aq)

Les ions Na'(aq) ne réagissent pas avec I'eau, tandis que les ions
HsCsCOO ~(aq) réagissent partiellement avec I'eau selon I'équation :

HsCsCOO "(aq) + H,O(l) = HsCsCOOH(aq) + OH "(agq) (1)

Les especes présentes dans la solution de benzoate de sodium sont :

- des molécules d'eau, largement majoritaires ;

- des ions Na* ;

- des ions benzoate HsC¢sCOO ~;

- des molécules d'acide benzoique HsC¢COOH ;

- des ions OH ~provenant de la réaction partielle des ions benzoate avec
I'eau et de l'autoprotolyse de l'eau ;

- des ions H3O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau.

b) L'ion benzoate HsC¢COO ~ se comporte dans I'eau comme une base
faible, comme le montre I'équation (1).

c) - La relation de conservation des espéces s'exprime par I'équation :

c = [H,c,CO0H] + |H,C,c00"]

HC4COO ~
- La relation d'électroneutralité s'exprime par I'équation :
[HsC6COO ] +[ OH ] =[ HsO'] +[Na']

d)-[Na'l = C,c,coons = 1,0.10™" mol/L
- De la valeur du pH de la solution, on peut déduire la concentration en
ions H;O" : pH = 8,6 d'ou, [ H30"] = 10%° mol/L =2,5.10®° mol/L
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- La relation du produit ionique de I'eau permet de calculer [ OH 7 :
Kw =[ H30".[ OH T = 1,0.10™(mol/L)?* & 25°C

H,010°H
et[OH] = ===~ mol/L =4,0.10° mol/L
U2,5.10° U
U U
- De la relation d'électroneutralité, on peut déduire les concentrations des
autres especes :

[HsC6COO ] =[ H30"] +[Na']-[OH ]
=(2,5.10° + 1,0.10" - 4,0.10°) mol/L
=9,9996.102 mol/L, résultat intermédiaire qui,
compte tenu des chiffres significatifs, s’arrondit
a 1,0.10" mol/L, (2)

- De la relation de la constante d'acidité K, du couple
HsCsCOOH / H5C¢COO 7, on déduit la concentration en acide
benzoique :

‘g . BH.C,CO0H

o)
K, =10"*2 mol/L =6,3.10° mol/L = s

[HsC,COOH]
D'ou,
+ - -9 -1
[H,C,COOH] = [H.0 jégri;c_::coo J:( 2’5'1603 it’?s'lo ) mol/L

= 4,0.10° mol/L

- Les molécules d'eau sont toujours largement majoritaires et la
concentration des molécules d'eau vaut environ 55,5 mol/L.

e) Le pourcentage de réaction des ions benzoate avec I’eau vaut :

0% = [H.C,COOH]| 4,0.10°

x 100 = — x100 = 4,0.10°%

CHSCGCOO' T

Ce pourcentage de réaction est tellement faible qu'on peut considérer,

sans faire d'approximations trop grossiéres, que :

[HsCeCOO 7] = 1,0.10™ mol/L, ce que I'on pouvait déja déduire de
I'équation (2).

Cela revient a considérer que dans cette solution, la fraction d'ions

benzoate qui réagissent avec I'eau est négligeable.

Réponse 30

Une solution aqueuse d'hypochlorite de sodium est une solution basique.
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Les réactions qui ont lieu dans cette solution sont :
- l'autoprotolyse de I'eau : H,O + H,O = H;0" + OH~
- la dissociation de I'hypochlorite de sodium, sel soluble dans I'eau :

NaCIO(s) OOft  Na'(ag) + CIO ~(aq)

Les ions Na* ne réagissent pas avec I’eau, tandis que les ions hypochlorite
réagissent partiellement avec I'eau selon I’équation :

ClIO "(ag) + H,O(l) = HCIO(aq) + OH “(aq)

Les ions H3O" présents dans la solution proviennent uniquement de
I'autoprotolyse de I'eau, tandis que les ions OH ~ proviennent de
I'autoprotolyse de I'eau (en méme quantité que les ions H30") et de la
réaction partielle de la base faible CIO ~ avec I'eau.

Calculs

Pour calculer les concentrations en ions H;O" et OH °, on peut utiliser le
systéme des quatre équations suivantes :

- le produit ionique de I'eau : Kw = [ H30"].[ OH ] = 1,0.10(mol/L)?* (1)
- la relation de conservation des espéces :

C.o- = [CIOT + [HCIO] = 2,0.10™ mol/L (2)
- la relation d'électroneutralité :
[H30"] + [Na'] = [OHT] + [CIO] 3

- I'équation de la constante d'acidité du couple HCIO / CIO ":

_ o s - BOH

= [HCIO ]

= 3,2.10® mol/L (4)

Comme la solution est basique, on peut faire I'nypothese que la
concentration en ions H3O™ est petite et négligeable devant la concentration
en ions OH ~ et donc aussi devant celle en ions Na* qui vaut 2,0.10™* mol/L.
D'ou, I'équation (3) se simplifie

[Na'] = [OH 7] + [CIO] = 2,0.10™ mol/L (3)

En comparant les équations (2) et (3'), on déduit :
[HCIO] = [OH ]

En tenant compte de cette relation, de celle du produit ionique de l'eau et de
I'équation (2) , on transforme I'équation de la constante d'acidité (4) :

_ E1081010% _ (20.00%-FDHF).10.10*
FOHHHOHE o

On obtient I'équation du second degré :
32108 . [OH 7% + 1,010 [OH ] - 2,010 = 0

=3,2.10% mol/L

a
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dont la seule solution acceptable est : [ OH ] = 2,5.10 mol/L, l'autre étant
négative.

La concentration en ions H3O" se déduit de I'équation du produit ionique :

1,0.10* _ 1,0.10™ (mol/L)*
OHE 25107 (mol/L)

[H307] = =4.0.10™ mol/L

La concentration des ions H3;O" est donc nettement inférieure a celle des
ions OH ~ dans cette solution aqueuse d'hypochlorite de sodium,
¢ =2,0.10" mol /L.

Remarque : On aurait également pu calculer, plus rapidement, les
concentrations des ions H;O" et OH " en utilisant la formule
simplifiée de calcul de pH des solutions de bases faibles :

pH=7+ %(pKaHogcb):

pH=70+375-0,35=10,4
D'ou, [ H30*] = 10%* mol/L = 4,0.10"* mol/L et
[ OH]=2,5.10"mol/L
Réponse 31

Une solution aqueuse de cyanure de sodium NaCN de concentration
¢ =6,3.10% mol/L a un pH de 11, comme la solution aqueuse d’amine
R-NH, de concentration ¢ = 1,0.10” mol/L .

a) La solution d'amine R-NH; a un caractére basique, puisque le pH vaut
11,0.

Par conséquent, seules les substances qui, par dissolution dans I'eau, rendent
le milieu basique permettent de préparer une solution de pH = 11.

- HCOOH est un acide faible : la solution a un pH < 7.
- NaCN, sel soluble, se dissocie totalement dans I'eau selon I'équation :

NaCN(s) O0Of  Na'(ag) + CN(aq)
L'ion Na'(aq) ne réagit pas avec I'eau tandis que I'ion cyanure CN(aq) se
comporte comme une base faible dans I’eau :

CN'(aq) + H,O(l) = HCN(ag) + OH ~(aq)
Cette solution a donc un caractere basique ; le pH est supérieur a 7.

- KBr, sel soluble, se dissocie totalement dans I'eau selon I'équation :
KBr(s) OO  K'(ag) + Br(aq)

Les ions K*(aq) et Br ~(aq) ne réagissent pas avec I'eau ; la solution de
bromure de potassium est donc neutre.
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- HCOONa est un sel soluble ; il se dissocie totalement dans I'eau :

HCOONa(s) O Oft HCOO ~(aq) + Na'(aq)
L'ion Na'(aq) ne réagit pas avec l'eau ; I''on HCOO ~(aq) est une base
faible, qui réagit partiellement avec I'eau selon I'équation :

HCOO “(ag) + H,O() = HCOOH(aq) + OH “(aq)
Cette solution a aussi un caractére basique ; le pH est supérieur a 7.

- (CH3),NH,"Cl ~ se dissocie totalement dans l'eau :
(CH3):NH:CI (agq) OO (CHs):NH,"(aq) + Cl ~(aq)

L'ion Cl ~(aq) ne réagit pas avec I’eau. L'ion (CH3),NH,"(aq) est un acide
faible, il réagit partiellement avec l'eau :

(CH3)2NH,"(aq) + H20(I) = (CH3).NH(aq) + H30"(aq)
La solution est acide, le pH est inférieur a 7.

Conclusion : seules les dissolutions dans I'eau de NaCN et de HCOONa
permettent de réaliser des solutions de pH supérieur a 7.

b) Calcul de la concentration de ces deux solutés pour obtenir des solutions
de pH = 11,0.

Nous utiliserons la formule simplifiée de calcul de pH des solutions de

bases faibles : pH=7 + %(pKal +log cp)

- dans le cas de la solution de NaCN (pK, =9,2) :
11,0=70+ %(9,2 + log cp)

d'ol, ¢, = Cnacn = 6,3.1072 mol/L

- dans le cas de la solution de HCOONa (pK, = 3,75)

110=7+ %(3,75 + log cp)

d'Ol:I, Cp = CHcOONa = 1,82.104 mol/L

Une solution de concentration aussi élevée (18000 mol/L) est
irréalisable.

Remarquons que les formules simplifiées ne sont utilisables que pour les
solutions diluées, ce qui n’est certes pas le cas ici.

Conclusion : seule la dissolution dans I'eau du cyanure de sodium a la
concentration ¢ = 6,3.10 mol/L permet d'obtenir une solution
de méme pH que celle de I'amine.
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Annexe : Les solutions aqueuses d'espéces ampholytes.
Cas d'une solution aqueuse d'hydrogénocarbonate de sodium
NaHCO3.

Pour terminer, nous allons envisager le comportement, dans I'eau, d'un sel
qui, par dissociation, libére des ions dont I'un est une espéce ampholyte.

Soit une solution aqueuse d’hydrogénocarbonate de sodium de concentration
analytique ¢ = 1,0.10™ mol/L.

Equations des réactions qui ont lieu dans la solution.

- L'autoprotolyse de l'eau : H,O + H,O = H30" + OH-

+ eau

- La dissociation du sel : NaHCOs(s) — Na‘(aq) + HCOs(aq)

- L'ion HCOj3" est un ampholyte. Par conseéquent, deux équilibres acide-base
sont possibles dans I'eau :

HCOs'(ag) + H,O(l) = H,O(l) + COy(aq) + OH (aq) ()
HCOz(ag) + HO(I) = COs*(ag) + HsO*(aq) (1)

Dans le cas (1), HCOg3  joue le rdle de base, tandis que dans le cas (1), il se
comporte comme un acide.

Espéces présentes dans la solution

- Des molécules d'eau, largement majoritaires ;

- des ions H3;O" provenant de I'autoprotolyse de I'eau et de la réaction des
ions HCO3  avec l'eau ;

- des ions OH ~ provenant de l'autoprotolyse de I'eau et de la réaction des ions
HCO; avec l'eau ;

- des ions Na* ;

- des ions carbonate CO3? et des molécules de dioxyde de carbone (gaz
carbonique) dissous CO,(aq).

Relations gui permettent de calculer les concentrations des différentes
especes et d'établir leur classement.

- Le produit ionique de l'eau :
Kw=[H30".[] OH 7= 1,0.10"* (mol/L)* a 25°C (1)

- La relation de conservation des espéces :

¢=[Na’] =[HCOs] + [COx(aq)] + [COs"] )
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- La relation d'électroneutralité :
[Na"] + [Hs0"] = [HCOs] + 2.[CO3*] + [OH ] (3)

- Les constantes d'équilibre relatives aux deux équilibres d'ionisation des
ions HCOg3 dans I'eau (1) et (I1) sont :

co, (aq)].FOH" u -
<, < [CO: COlOHE _ 1010 _ 10.0 — moliL (4)
B—|C03 E Kal 4,210

ou K, est la constante d’acidité du couple CO,(aq) / HCO3

Kal = O HEO B = 4,2.107 mol/L 4
KO, (ag)H
o HOREO,
, =

HCO,

= K2 constante d’acidité du couple HCO3/ COz>

= 4,8.10™ mol/L (5)

Calculs des concentrations

- Des relations (1), (2) et (3), on déduit :

[HCO:] = [Na'] + [H30"] - 2.[COs*] - [OH] (3)
¢ + [Hs0'] - 2.[COs*] - [OH]
1,0.10" + [H30"] - 2.[COs*] - [OH ]

- De la relation (2), on déduit :

[HCOs] = ¢ - [COx(ag)] - [COs”] (2)
= 1,0.10" - [CO,(aq)] - [COs*]

Si on égale les relations (2") et (3'), on obtient :
1,0.10" + [H30" -2.[CO5*] -[OH ] =1,0.10" - [CO4(aq)] - [CO4*]
et par transformation : [ Hs0"] + [CO,(aq)] = [CO5°] + [OH] (6)

- Des équations (4’) et (5) des constantes d'acidités Ky et K,p, on déduit :

[H30+].|HCOs_| et [COZ] = 4810 . E—K:O;E

[CO2(aq)] = 22107 HOE
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On introduit ces relations dans I'équation (6) :

[H30+].|HC03_| _ 4,8.10'11.B'|CO3H
42107 H,0'E

[H:07] + + [OH]

L'équation du produit ionique de I'eau nous permet encore d’exprimer la
[ OH ] en fonction de [ H30"] et ensuite, par transformation, on obtient
I'équation :

o1, e oo o o (010 0,3 1010%) ©

4,8.10" . FHCO,H + 1,0.10™

., HHcog

4,2.107

[H:07? = (")

Pour les solutions diluées (¢ O 10 mol/L) que nous envisageons, nous
faisons les hypothéses suivantes :

H B e
a) le rapport l& est largement supérieur a 1,

421077
oo B, JHcos]R o [Heo,
b _7 _7 b
4,2.10 4,2.10

b) de laméme maniére, 4,8.10™ . [HCO;] >1,0.10™
d'ou, dans I'équation 6" :
[48.10" . |HCO, | + 10.10™) 0 4,8.10™ . [HCO4]

Dés lors, I'équation (7) peut s'écrire sous la forme simplifiée :

4,810" . [HCO,[

H—lCOBH

4,2.107
et [Hs0'] = 4,5.10° mol/L

[H,0] 2 = = 4,2.107.4,8.10 (mol/L)? (7)

- Les concentrations des autres especes de la solution se déduisent
aisément, par remplacement de la concentration des ions HsO" dans les
équations (7), (4”) et (5) :

De I'équation (7), on obtient : [HCO3] = 4,6.10 mol/L

page 76



De I'équation (4’), on obtient :

[COz(aq)] mol/L

_[H.0} [Heo, ] _ (45.10° 46107 )
42107 42107
=4,9.10" mol/L

De I'équation (5), on obtient :

48.10" . [HCO. -1 -2
(02 = H* s H iy 48.10 '4f'10 ) moliL
FH,0'H 45.10
= 4,9.10" mol/L

Remarque : a ce stade, on peut veérifier les hypothéses faites en a) et b) :

[Hco, | _ 46107
42107 42107

a) =1,1.10° est largement supérieur a 1.

b) 4,8.10™ . [HCO3] =4,8.10™. 4,6.10%=2,2.10", valeur
qui est effectivement supérieure & 1,0.10™

- La concentration des ions OH ~ peut étre calculée a partir de I'équation du
produit ionique de l'eau :

[OH7 = 010 _ 2010 (mOl/L)" _, 5 06 oy
FH,0H 4,5.10° mol/L ’

- La concentration des ions Na* est égale a la concentration analytique du
sel dissous c:

[Na] = ¢ =1,0.10" mol/L

Classement des espéces par ordre d'importance des concentrations

[H20] >>[Na’] > [HCOy] >[CO5*] = [COz(aq)] > [OH ] > [HsO"]

pH de la solution de NaHCOs, ¢ = 1,0.10™ mol/L

Puisque [H30"] = 4,5.10°° mol/L, le pH de la solution vaut :
pH = - log [H30"] = 8,3
Nous observons qu'une solution d’hydrogénocarbonate de sodium a un

caractere basique. Dés lors, on comprend pourquoi cette substance est
souvent utilisée comme antiacide, par exemple dans les cas d'aigreur a
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I'estomac. L'hydrogénocarbonate neutralise partiellement I'acide HzO"
présent dans le suc gastrique selon I'équation :
HCO;s (aqg) + H:O" (aq) — 2 H,O(l) + CO, ()

Remarquons que pour calculer le pH de cette solution, nous n'avons pas tenu
compte de la concentration analytique du soluté (équation 7'). Dans le
calcul, seules les constantes d'acidité des deux couples acide / base auxquels
appartient I'ion ampholyte HCO3™ sont prises en compte.

Généralisation

Pour les solutions diluées (¢ 010™ mol/L) d'espéces ampholytes :
[H30] = (K. Ka2)"?

D'ou,

1 1
pH = - E(|og Ka + log Kap) = E(pKal + pKa2)

Ka1 et Ky sont les constantes d'acidité des deux couples
acide / base auxquels appartient I'espéce ampholyte.
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5.3. Prévision du sens d’une réaction acide-base

5.3.1. Approche gualitative

Toutes les reactions acide-base ne sont pas quantitatives. Comment prévoir leur
degré d’avancement ?

Par exemple

a) la réaction entre une solution aqueuse d’ammoniac, NHs, et une solution
aqueuse d’acide éthanoique (acide acétique), H3CCOOH, est immédiate et
quantitative ;

b) la réaction entre une solution aqueuse de chlorure d’ammonium, NH,4CI, et
une solution aqueuse d’acétate de sodium, H;CCOONa, est quasi inexistante.

Ce sont cependant les 2 mémes couples acide-base qui sont mis en jeu :

NHs(ag) + CH3;COOH(ag) = NH;'(aq) + H;CCOO (aq)

Dans le premier cas, c’est la réaction gauche-droite, entre la base ammoniac et
I’acide acétique, qui a lieu.

Dans le deuxiéme cas, la base acétate est en présence de I’acide ammonium.
Les deux sels introduits dans la solution sont solubles et totalement dissociés :
+ eau
CHsCOONa(s) - CH3COO'(aq) + Na‘(aq)

+ eau

NH,CI(s) -~ NH;(agq) + Cl'(aq)

Les ions Na* et CI" ne réagissent pas avec I’eau. La seule réaction acide-base
qui peut avoir lieu serait :

H3CCOO'(ag) + NH4"(ag) == H3CCOOH(aq) + NHs(aq)

Les deux couples mis en jeu, dans les deux réactions, sont :
H3CCOOH / H3CCOO™ (pK, = 4,75) et NH,*/ NH3 (pK,= 9,2)

Comme H3;CCOOH est un acide plus fort que NH,", c¢’est-a-dire un meilleur
donneur de H*, c’est lui qui impose le sens de la réaction. C’est donc la réaction
droite gauche qui est prépondérante :

HsCCOO'(ag) + NHs'(ag) — H3CCOOH(ag) + NHs(aq)

On pourrait faire le méme raisonnement en comparant les deux bases en
concurrence : NH; est une base plus forte (meilleur accepteur de H*) que
H3CCOO ", c’est donc elle qui impose le sens de la réaction.

Dans les deux cas, on en déduit que la réaction possible impliquant ces deux
couples est la premiere.
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On peut utiliser un schéma pour visualiser et prévoir le sens d’une réaction acide-
base. Sur un axe de pK,, orienté comme sur le dessin ci-dessous, on ordonne les
couples relatifs aux acides et aux bases présents dans la solution, dans I’ordre
croissant des pK,, donc par ordre de force décroissante des acides ou de force
croissante des bases conjuguées a ces acides.

On souligne les espéces introduites dans la solution.

La réaction la plus favorable sera celle entre I’acide le plus fort (dont la valeur de
pK, est la plus petite) et la base la plus forte (dont la valeur de pK, est la plus
grande).

Comme toutes les réactions se déroulent en solution aqueuse, on devra
toujours noter les couples de I’eau : H3O" / H,0 (pKa=-1,74) et H,O/OH "
(pKa = 15,74). Ces couples constitueront toujours les "bornes” de I’échelle des
pK,, entre lesquelles on inscrira les autres couples acide-base présents dans la
solution. En effet, les acides plus forts que HzO" et les bases plus fortes que OH
réagissent complétement avec I’eau, donc n’existent pas en solution aqueuse.

En solution aqueuse, I’ion HsO" est I’acide le plus fort et I’ion OH " la base la
plus forte.

De plus, I’eau étant un électrolyte tres faible, ce sont toujours les molécules d’eau
qui seront les formes prépondérantes en solution.

Appliquons cette démarche a I’exemple envisagé ci-dessus :
a) Nous devons d’abord identifier les couples acide-base impliques :

CH3COOH / CH;COO" : pK,;=4,75

NH." / NH; © pK, = 9,20
H30+ / H,O . pKa =-1,74
H,O / OH" © pKa=15,74

b) Ensuite, nous plagons ces différents couples sur un axe dans I’ordre croissant
des pKj et nous soulignons les especes introduites dans la solution :

Force croissante
des acides
A H30+ N

T
o

CH3COOH [l CH3COO0 -~

NH, [l NHs
v
H,O [ OH Force croissante
des bases

v PK, croissants
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Parmi toutes les especes présentes en quantités importantes dans la solution, c’est
la réaction entre I’acide le plus fort et la base la plus forte, qui est la plus probable.
Donc, c’est la réaction :

CHsCOOH(aq) + NHs(ag) — CH3COO ‘(ag) + NH4'(aq)

5.3.2. Calcul de la constante d’équilibre Kg d’une réaction acide-base et
détermination du sens de la réaction

Le sens d’une réaction acide base est imposé par la force relative des couples
acide-base présents dans la solution.

L’utilisation des valeurs des constantes d’acidité K, de ces couples permet de le
prouver quantitativement.

Soient 2 couples acide-base : HA;/A; et HAL/A,, chacun caractérisé par sa

constante d’acidité :
H.O" H. HAS H.O" H. HA,S
« . BHOH-BAR MO B BA
[ HA] [ HA,]

Envisageons une réaction d’échange de proton entre ces 2 couples acide-base, par
exemple :

HAL + Ay = A7 + HA,

La constante d’équilibre de cette réaction s’exprime par

Ky = HMHBAH _ BHOHHAH L oHAD Ky
HHA, H A H BHA  BHOHAY, Ko
ou PKRr = pKa1 - pKa

- Pour I’exemple envisagé qualitativement ci-dessus
CHsCOOH(aq) + NHsz(ag) = CH;COO(ag) + NH,

la constante d’équilibre de la réaction vaut

K, (H,CCOOH) 18.10° .
Kr = - = . =2910
K,(NH]) 6,3.10

On peut donc effectivement considérer que la réaction directe est quantitative.
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Remarquons que la constante d’équilibre de la réaction inverse vaudrait 29107

soit 3,5.10”°. Son degré d’avancement est donc négligeable.

Sens de la réaction acide-base

- Si la valeur de K est nettement supérieure (10000 fois ou plus) a celle de Kg,
donc si I’acide HA; est beaucoup plus fort que I’acide HA; (ou que la base A, est
beaucoup plus forte que la base A;), la constante d’équilibre de la réaction Kr est
nettement supérieure a 1.

Cela signifie que I’équilibre est fortement déplacé vers la droite ; dans ce cas, on
peut dire que la réaction vers la droite est quantitative :

HA, + Ay o Ay + HA,

Si la valeur de Ky est trés inférieure (1/10000 éme au moins) a celle de Ky, c’est-
a-dire si I’acide HA,, est plus fort que I’acide HA; (ou que la base A, est plus forte
que la base Ay), la constante d’équilibre Kg de la réaction est nettement inférieure
a 1. Deés lors, I’équilibre de la réaction acide-base considérée est fortement déplacé
vers la gauche ; dans ce cas, on peut dire que la réaction est quantitative vers la
gauche, c’est donc la réaction inverse qui a lieu :

HA, + Ay, <« A; + HA

En conclusion,

- Plus la constante d’équilibre Kgr d’une réaction acide-base est élevée
(Kar>>Kj,), plus la réaction est quantitative dans le sens direct.
On considere généralement que :
-si Kg = 10% la réaction est quantitative dans le sens direct
HA, + A, [ Ay + HA,
- si Kg < 10 la réaction est négligeable dans le sens direct

HAL + A7 DK A+ HA,

- 5i 10™ < Kg < 10% la réaction n’est pas quantitative, il reste des quantités non
négligeables de toutes les especes a I’équilibre

HA; + A = Ay + HA,

Lorsque plusieurs espéces acide-base sont en concurrence, la réaction
prépondérante est toujours celle qui fait intervenir I’acide le plus fort et la base
la plus forte.
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uestions

Remargue : Pour répondre aux questions suivantes, vous disposez d’une table

43

44,

45.

46.

47.

des Ky (pKa).

On a placé, sur une échelle de pK,, deux couples acide-base.
Ecrivez I’équation de la réaction acide-base qui est la plus probable.

CIsCCOOH [ CI;CCOO -

HCIO [ CIO-

v pK, croissants

La réaction suivante est quantitative en solution aqueuse
HF(aq) + KCN(aq) - HCN(ag) + KF(aq)

On peut donc dire que a) pKa(HF/F ) >pK4(HCN/CN )
b) pKa(HF/F *) <pKa(HCN/CN )
c) pKa(HF/F ) = pK4(HCN/CN 7)

Quelle est la proposition correcte ?

Quand on fait barboter du sulfure d’hydrogene H,S dans une solution aqueuse
de méthanoate de sodium HCOONa, la réaction spontanée est celle qui donne
lieu a la formation d’acide méthanoique, HCOOH et d’ions hydrogénosulfure
HS".

Cette affirmation est a) VRAIE
b) FAUSSE
c) On ne peut pas décider

Quelle est la proposition correcte ?

A une solution contenant 1,0.10 mol d’éthanoate (acétate) de sodium,
HsCCOONa, on ajoute une solution contenant 1,0.10 mol de chlorure
d’hydrogene, HCI.

a) Quels sont les couples acide-base présents dans le mélange obtenu ?

b) Quelle est la réaction acide-base qui a lieu ?

c) Calculez la valeur de la constante d’équilibre de la réaction ?

Si on mélange une solution aqueuse d’un sel NaA, (pKas2 = 8,0) avec une
solution aqueuse d’un acide HA; (pKa1 = 2,5), quelle est la réaction spontanée
qui aura lieu est ?
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a) HA, + Ay - Ay + HA
b) HA, + Ay - A + HA,

48. Sur une échelle de pKj,, placez les couples suivants :
HCN/CN  (pKa=9,2) - HsCNH3*/ H3CNH, (pKa= 10,6) -
CeHsCOOH / CgHsCOO ™ (pKa = 4,2)
a) Dans une solution aqueuse contenant ces différents couples acide-base,
quelle est la réaction acide-base qui aura lieu de maniere prépondérante ?
b) Confirmez votre réponse en calculant la constante d’équilibre de cette
réaction.

49. L’acide acétylsalicylique (ou aspirine) est peu soluble dans I’eau, tandis que
sa base conjuguée, I’ion acétylsalicylate est tres soluble dans I’eau.
Le pKj, du couple (acide acétylsalicylique / ion salicylate) = 4,2.

Les comprimés d’aspirine effervescents contiennent de [I’acide
acétylsalicylique et de I’hydrogénocarbonate de sodium, NaHCO3.

a) Quels sont les couples acide-base présents dans la solution obtenue par
dissolution d’un comprimé d’aspirine effervescent dans I’eau ?

b) Quelle est la réaction acide-base la plus probable ?
Calculez la constante d’equilibre de la réaction.

c) Quelle est la nature du dégagement gazeux observé lors de la dissolution
d’un comprimé d’aspirine effervescent dans I’eau ?

Pour la résolution de [I’exercice, nous représentons I’acide
acétylsalicylique par la formule CgH;COOH.
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Réponse 43

Le pK, de I’acide trichloroéthanoique, CI;CCOOH étant inférieur au pK, de
I’acide hypochloreux (hypochlorite d’hydrogene), HCIO, on en déduit que I’acide
le plus fort est I’acide trichloroéthanoique et la base la plus forte est I’ion
hypochlorite CIO .

La réaction la plus probable entre ces deux couples est celle qui met en jeu I’acide
le plus fort et la base la plus forte :
CI3CCOOH + CIO™ - CIsCCOO" + HCIO

Réponse 44

Les deux couples acide-base présents dans la solution sont HCN / CN "et HF / F .
La réaction qui a lieu met en jeu I’acide le plus fort, ici HF, et la base la plus
forte, dans ce cas, CN .

HF est donc un acide plus fort que HCN, donc le pK; de HF est inférieur au pK,
de HCN.

C’est donc la proposition b qui est correcte.

Réponse 45

Les réactifs mis en solution sont H,S(aq) et HCOONa(aq).
- H,S est un acide faible.
- HCOONa, sel soluble dans I’eau, est totalement dissocié en ions, selon
I’équation : + eau
HCOONa(s) - HCOO (ag) + Na'(aq)

HCOO " est une base faible, conjuguée a I’acide HCOOH
Na* ne réagit pas avec I’eau.

- Envisageons la réaction entre I’acide faible H,S et la base faible HCOO ":

H,S(ag) + HCOO(aq) ? HS(aq) + HCOOH(aq)

Cette réaction est-elle possible ?

Comparons les pK, des deux couples acide-base présents :
PKa(H>S /HS ) = 7,0 ou K,=1,0.107 mol/L
pKa(HCOOH / HCOO ) = 3,75 ou K, =1,8.10" mol/L

H,S est donc un acide plus faible que HCOOH et HCOO ~ est une base plus

faible que HS .

La réaction proposée n’aura pas lieu, la proposition est FAUSSE.

Vérifions en placant ces couples sur une axe par ordre de pK, croissants et
soulignons les espéces introduites dans la solution :
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[ HS

HO 0 OH-

¥ pK, croissants

La réaction possible serait HCOOH(aq) + HS (ag) -~ HCOO (aq) + H:S(aq)

Réponse 46

a) Identifions les couples acide-base présents dans la solution :
- HCl est un acide fort, il réagit quantitativement avec I’eau

HCl(ag) + HO(l) - Cl(ag) + Hs;O"(aq)

Donc, la solution contient principalement des ions HzO", des ions

Cl " et des molécules d’eau.

L’ion CI 7, base conjuguée a un acide fort HCI, ne réagit pas avec I’eau.
L’ion H3O™ est un acide (pK, = - 1,74), appartenant au couple H;O"/ H,0.

- H;CCOONa, sel soluble dans I’eau, est totalement dissocié en ions :

+ eau

H3;CCOONa(s) — H3CCOO "(ag) + Na'(aq)

Les ions Na* ne réagissent pas avec I’eau.
H3CCOO °, base faible conjuguée a I’acide H3CCOOH, réagit partiellement
avec I’eau selon I’équation : .

H3CCOO ~(ag) + H,O(l) = H3CCOOH(aq) + OH "(aq)

- Les couples présents dans cette solution sont : H3O" / H,0
H3CCOOH / H;CCOO ~
H,O/OH"

b) Placons les couples acide-base sur un axe par ordre de pK, croissants et
soulignons les espéces introduites dans la solution :
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H3OJr g H,O pK,=-1,74

H;CCOOH [ H3CCOO ™ pKi= 4,75

H,O

I OH" pKa = 15,70

pK, croissants

C’est I’acide le plus fort, H;O" qui réagira avec la base la plus forte présente
en quantité suffisante dans la solution, H;CCOO ".

L’équation de la réaction acide-base est
HsO%(ag) + HsCCOO(ag) — H,O(I) + HsCCOOH (aq)

c) Confirmons notre réponse en calculant la constante d’équilibre de cette
réaction.

K.(H,0" / H,0) _ 555
K, (H,CCOOH / H,CCO0 ")  18.10°

KR:

On peut donc conclure que la réaction est quantitative dans le sens direct.

Réponse 47

Les couples présents dans la solution sont :
HA;/ A;, de pK,=2,5et HA, / Ay de pK;=8,0

L’ acide HA; est donc plus fort que I’acide HA; et par conséquent, la base A, est
plus forte que la base A;". La réaction acide-base qui aura lieu est celle qui met en
jeu I’acide le plus fort et la base la plus forte, ce sera donc

HA, + Ay - Ay + HA,

C’est la proposition b) qui est correcte.
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Réponse 48

Placons les couples sur une échelle par ordre de pK, croissants, donc par ordre de
force décroissante des acides.

H;O" [ H,0 pKa =-1,74
CeHsCOOH [ CgHsCOO - pKa = 4,2
HCN [ CN- pKa=9,2
HsCNHs" O] H3CNH, pKa= 10,6
HO [ OH~ pKa = 15,74

¥ pK, croissants

a) CgHsCOOH est I’acide le plus fort et H3CNH; est la base la plus forte. La
réaction acide base qui aura lieu de maniére prépondérante est donc :

CeHsCOOH + H3CNH, — CgHsCOO ™ + H3CNH;'

-4,2

10——10,6 = 106'4 = 3106

La constante d’équilibre de cette réaction vaut : Kg =

Cette valeur élevée de Kg confirme la proposition faite qualitativement ci-dessus.

Réponse 49

- L’acide acétylsalicylique est un acide faible, dont le pK; = 4,2.
- L’hydrogénocarbonate de sodium, sel soluble dans I’eau, s’y dissocie totalement
selon I’équation : +eau
NaHCOs(ag) — Na'(ag) + HCOs'(aqg)

L’ion Na* ne réagit pas avec I’eau.

L’ion HCOg3™ est un ampholyte. Il appartient a deux couples acide-base :

- comme base, il appartient au couple H,O, CO, /HCO;3 dont pK,=6,4;
- comme acide, il appartient au couple HCO5 / CO3* dont pK, = 10,3 ;

a) Les couples présents dans la solution sont :
- CgH;,COOH / CgH;COO ~ (pK, = 4,2)

-CO,,H,0/ HCO3 (pKa = 6,4)
-HCO3 / COs* (pPKa=10,3)
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- les couples de I’eau : H;0" / H,0 (pK, = - 1,74)
H,0/OH  (pKa= 15,74).

Plagons ces couples sur un axe, par ordre de pK, croissants, donc de force
décroissante des acides. Nous soulignons aussi les especes introduites dans la
solution.
H:O" [ H,0
CsH;COOH [ CgH,COO "~
H,0, CO, [ HCOs
HCO; [ COs*

H,O I OH"

pK, croissants
Dans la solution, I’acide le plus fort est I’acide acétylsalicylique, CgH;COOH,
et la base la plus forte est I’ion hydrogénocarbonate, appartenant au couple
H,0, CO,/ HCO5'.
La réaction acide-base qui a lieu est donc

CgH;COOH(aq) + HCOsz(aq) — CgH;,COO (ag) + H.O(l) + CO,(9)
La constante d’équilibre de cette réaction vaut
K, (ac.acétylsalicylique) _ 10*?

K, (H,0, CO, / HCO; ) ~ 10°
= 1,58.10% arrondi & 2.10%

Kr= = 10%2?

Cette valeur élevée de Kg confirme que la réaction est tres avancée dans
le sens direct.

c) D’apres I’équation de la réaction acide-base, on peut déduire que le dégagement

gazeux observé lors de la dissolution d’un comprimé d’aspirine effervescent dans
I’eau est du dioxyde de carbone, CO,.
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Constantes d’acidité K, et pK4 en solution aqueuse a 298 K

Couple Ky Ky

HI/I- 3,2.109 -95
HBI/Br- 1,0.109 -9
HyS04/HSO4 1,0.10° -9
HCIO4/ClO, 1,0.108 -8
CH3COOH,*/CH3COOH 1,0.108 -8
HCl/CI- 1,0.107 -7
HCIO4/CIO3" 5,0.102 -2,7
H30*/Ho0 55 -1,74
HNOg/NO3" 25 -14
HIO3/103 16101 08
Cl,CHCOOH/Cl,CHCOO0" 5,0.1072 13
H,S03/HSO3" 1,6.102 18
HCIO,/CIO," 1,1.1072 2,0
HS047/S042 1,0.1072 2,0
H3PO4/HoPO4” 7,6.10°3 21
CICH,COOH/CICH,CO0" 1,3.10°3 29
HF/F- 6,6.104 3.2
HNO,/NO5” 6,3.104 3.2
HCOOH/HCOO" 1,6.104 3.8
CgH5NH3*/CgHENH, 2,510 46
CgH5COOH/CgH5CO0" 6,5.10 4.2
CH3COOH/CH3C00" 1,8.10°° 475
CO24q,/HCO3" 4,3.1077 6.4
HyS/HS™ 1,0.1077 7.0
HoPO4/HPO 42" 6,3.10°8 7.2
HS037/S032" 6,3.108 72
HCIO/CIO 32108 75
HBrO/BrO" 25107 8,6
HCN/CN- 6,0.1010 9.2
NH4*/NH3 5,7.10'10 9.2
CgH50H/CgH50" 1,2.10°10 9.9
CH3NH3*/CH3NH, 231011 10,6
HPO427/P0O43 4,3.10°13 124
HS/s2- 121013 12,9
H,0/OH" 1,8.10°16 15,74
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