CERMINALE COTE D’IVOIRE

CDE ECOLE NUMERIQUE
CHIMIE

THEME : CHIMIE GENERALE

REACTIONS ACIDE — BASE. SOLUTION TAMPON

1) Situation d’apprentissage

Deux éléves enclasse de Terminale C au Lycée Moderne 2 de Man échangent avec le fils de
leur tuteur qui est étudiant en agronomie. Ils apprennent que parmi les caractéristiques d’un
sol, le pH joue un réle important. Les meilleures conditions agronomiques sont au voisinage
de la neutralité (pH voisin de 7) ; aussi corrige-t-on I’acidité d’un sol par des amendements :
par exemple, le « chaulage » (apport de chaux) permet d’élever le pH d’un sol trop acide. Le
lendemain, ils informent leurs camarades de classe. Voulant en savoir davantage, les éleves
décident de connaitre les caractéristiques de la réaction entre un acide et une base, de tracer la
courbe de variation du pH au cours de la réaction et d’exploiter qualitativement et
quantitativement la courbe de dosage.

2) Contenu de la lecon

I. Réaction entre un acide fort et une base forte
1. Nature de la réaction
1.1. Réaction exothermique

34°C
20°C

Solution de NaOH r

| — Bécher

Solution de HCl

Mélange de HCI et NaOH

REACTION ENTRE HCL ET NAOH

La réaction entre un acide forte et une base forte est exothermique.

1.2. Réaction totale
Mélangeons dans un bécher, un volume Va =20 mL d’une solution d’acide chlorhydrique de
concentration C, = 1072 moI/L et de pH =2 a un volume Vp = 10 mL d’une solution de soude
de concentration Cp = 10 mol/L. La mesure du pH du mélange donne pH = 2,5.




Avant la réaction Apres la réaction

n (H3O+) mol Ca.Va =2. 10-4 10'pH (Va + Vb) = 10-4
n (OH’) mol Cb. Vb = 10" %. (Va+ Vp)= 1013~ 0

La quantité de matiére de H;0™ ayant réagi est égale a la quantité de matiére de OH" ajoutée.
La réaction entre ’acide chlorhydrique et I’hydroxyde de sodium est totale.
La réaction entre un acide fort et une base forte est totale.

Son équation bilan s’écrit: H3O* + OH—> 2 H20

2. Etude de I’évolution du pH au cours de la réaction
2.1. Expérience
A 25°C, on verse a I’aide d’une burette graduée une solution de soude de concentration
Ca = 10?mol/L sur Va = 20 mL d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration Ca
inconnu. On reléve le pH du mélange au fur et a mesure.

2.2. Montage expérimental
i 1_fe Burette graduée

Solution de NaOH

I l ) \ Becher
e A Solution de HCl
i O \/ <« Barreau aimanté
T =113 e pH-métre

Agitateur magnétique

2.3 Tableau des mesures

Vb 111 (11|1]19, 220, 2

(mL) 0|24 |68 ol2lal6l8lols5 ol s 21 | 22 | 24 5 28 | 30
2, 12,12,12,12,12,12,]|2,|3,1|3, 10, | 10, | 10, | 1 | 11, | 11,

PH |2 1/2(3]4]|6]6]7[9]3]6 421794 11 5]9]1]1 2




2.4. Tracé de la courbe pH = f (\VVb)

pH 4 e

pHe

Vir Vi (ML)

COURBE D’EVOLUTION DU pH EN FONCTION V, VERSE

2.5. Analyse de la courbe

La courbe est croissante, comporte trois parties et présente un point d’inflexion E.
1% Partie : 0 < Vb < 19 mL : le pH varie peu lors de I’addition de la solution d’hydroxyde de
sodium. La courbe est quasi linéaire et présente une concavité tournée vers le haut.
2° Partie : 19 mL <Vb <21 mL : On observe un « saut de pH », la courbe change de
concavité et présente un point d’inflexion E.
3° Partie : Vb > 21 mL : Le pH varie trés peu et la courbe tend vers une asymptote horizontale
d’équation pH = pKe + log Cp. La concavité de la courbe est tournée vers le bas.
2.6. L’équivalence acido-basique

2.6.1. Définition de I’équivalence acido-basique
L’équivalence acido-basique est 1’état du mélange des réactifs dans les proportions
steechiométriques indiquées par 1’équation-bilan de la réaction.

2.6.2. Relation d’équivalence
A I’équivalence acido-basique, la quantité¢ de matiere d’acide (ions hydronium) introduite est
égale a la quantité de matiére de base (ions hydroxyde) ajoutée.
Soit: n (HsO%) =n (OH")
D’ou: Ca. Va = Cb. Ve

2.6.3. Détermination graphique du point d’équivalence E
Le point d’équivalence se détermine a 1’aide de la méthode des tangentes parall¢les.
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Les coordonnées du point d’équivalence sont :
£ {VbE = 20 mL
pHg =7

2.6.4. Composition du mélange a I’équivalence

e lons:Na';Cl;H3O"et OH
e Molécules : H,0

o [Nat]=-2"oE -5 103 mol/L  [Cl7] = =222 =510 mol/L

Va+ Vpg T Va+ Vpg
e Electroneutralité : [Na*] + [H;0*] =[CI"] + [OH™] or [CI"] =[Na*]
D’ou: [H30%] =[OH™]
Produit ionique de ’eau : Ke = [OH™] . [H;07]
Soit [H;0*] =[0OH"] =+Ke =10"mol/L
e pH du mélange a I’équivalence : pH = - log [H;0%] =7

A Péquivalence acido-basique, on obtient une solution neutre de chlorure de sodium de

) CaV
concentration : C = —=2—
Va+ VbE

I1. Réaction entre un acide faible et une base forte

1. Nature de la réaction
1.1 réaction exothermique
1.1.1 Expérience et observations

= <)
Thermomeétre = =
= - 34°C
Bécher 4 20°C g
Solution de NaOH ] g (
28°C .
Solution de —)
CH;COOH C ‘ BJ |

REACTION ENTRE CHsCOOH ET NAOH

1.1.2 Conclusion
La réaction entre un acide faible et une base forte est exothermique.



1.2 Réaction totale
1.2.1 Expérience et résultats

A T’aide d’une pipette graduée, on verse Vb =1 mL de solution de soude de concentration Cb
=2.10" mol/L sur Va = 20 mL d’une solution d’acide éthanoique de concentration Ca = 107

mol/L. le pH du mélange est égale a 4,2.

Sz
NaOH
Vb = 1mL
Cp =2.10" mol. L7
S1
53 = Sl + SZ CH3COOH
VAV, = 20le V, = 20mL
pH = 4,2 C,=10"?mol. L1
/R\
pH-metre

1.2.2 Exploitation des résultats
» Inventaire des especes chimiques
lons : H;0% ; OH™ ; CH;CO0~ ; Na*
Molécules : H,0 ; CH;COOH
= Calcul des concentrations :
[H;0%]=10"PH: [H;0%]=10"%2=6,3. 10~° mol/L
[OH™]=10PH-14: [OH™ ] =1,6.10~"° mol/L

[Nat] = —2Yo » ©¥ car v« V, donc [Na*] = 2.10-3 mol/L

Va+ Vp Va

Equation de [ ’électroneutralité : [CH;CO0~] + [OH™ ] = [H30*] + [Na*]

Or [OH™ ] « [H30*] et [H;0*] « [Na*]
Donc [CH3C00~] =~ [Na*] = 2. 107 mol/L
Conservation de la quantité de matiere : VCT

CarV, <V,

a¥a_ ~ C,=[CH5CO0"] + [CH;COOH]
b

mol/L

Donc : [CH;COOH] = Ca - [CH;C007] ; [CH;COOH] = 8. 10~3

Composition des solutions :

Avant mélange

Aprés mélange

n(CHzCOOH) (mol) CaVa=1073 [CH;COOH] .Va=0,8.1073

n(OH™) (mol) CoVp=2.107* [OH™ ].Va=1,6.10"11 mol/L

1.2.3 Interprétation

— Lesions OH™ introduits ont quasiment tous réagi : la réaction est donc totale
— La quantité de CH3COOH disparue est égale a celle de OH™ introduite et disparue : la

réaction se déroule donc entre ces deux espéeces.
1.2.4 Conclusion

La réaction entre 1’acide éthanoique et la soude est totale et se déroule entre I’acide

¢thanoique et 1’ion hydroxyde. Son équation-bilan s’écrit :




CH;COOH + OH™ - CH3;C00™ + H,0

1.3 Conclusion
La réaction entre un acide faible et une base forte est exothermique et totale. L’équation —
bilan est :

= Acide faible de type AH :

AH + OH>A" + H,0
= Acide faible de type BH"

BH* + OH— B + Hz0

2. Evolution du pH au cours de la réaction

A 25°C, on verse a I’aide d’une burette graduée, une solution de soude de concentration
Cb=0,1 mol/L sur un volume Va=20mL d’acide éthanoique de concentration Ca inconnue.
On reléve le pH du mélange au fur et a mesure.

2.1. Dispositif expérimental

A

Burette graduée

Solution de NaOH

i

IR0
“ \ Becher
Kane, X Solution de CHsCOOH
- \\/ Barreau aimanté
IQI ~ <— pH-métre
.'.'.'.'.'.'.'.'.'.'.'.'.'.'."."\( ....... q

Agitateur magnétique

SCHEMA DU DISPOSITIF DE DOSAGE pH METRIQUE

2.2. Tableau des mesures

A chaque volume de soude versé, on mesure le pH du mélange. Les valeurs sont consignées
dans le tableau ci-dessous :

Vo lo |12 |3|a/5|6|7|8|9]|10[11]12]13
(ml)

pH 28 13336 (384|141 |42 |43 |44 |45 |46 |47 |47 |48

15 |16 | 17 | 18 | 19 | 20 | 21 (21522 |225| 23 | 24 | 25 | 26 | 27
491 5 |51|52|53|55(59|62 |7 ]10,7|11,2 (116|118 11,9 12




2.3. Courbe de variation du pH en fonction du volume de soude verseé.

i385

v_:20 P 4.8 E(22,8.5) H14729,-13.2)

pH

13

P ————
IR

e
o
o
7

8,7 E

/

4.8 /

2,8

\/L [ ]
Vp(mL)

11,2 22,2

2.4, Exploitation _de la courbe
La courbe est croissante. Elle comporte quatre (04) parties, trois (03) concavités et donc
présente deux points d’inflexion E et F.

= 0<Vp<4mL: Le pH croit rapidement. La concavité de la courbe est tournée vers le
bas.

= 4mL < Vp<21mL: LepH varie peu, il croit de fagon quasi linéaire avec un
changement de concavité. La courbe présente un point d’inflexion F appelé point de
demi-équivalence.

= 21 mL < Vp< 23 mL : On observe un saut de pH avec changement de concavité de la
courbe. La courbe présente un second point d’inflexion E : le point d’équivalence.

= 23 mL < Vp< mL : La courbe présente une asymptote horizontale d’équation

pH = pKe + log Cp. Le pH du mélange tend vers celui de la base forte (NaOH).

2.5. Le point d’équivalence E
»  Relation d’équivalence acido-basique :
n (CH3COOH) =n (OH") soit Ca Va = Cb VbE

= Détermination graphique des coordonnées de E :
A I’aide de la méthode des tangentes paralléles, on obtient :
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E (Vbe=22,2ml ; pHe=8,7)
Remarque : 4 [’équivalence acido-basique, on a : pH = 8,7. La solution est donc basique.

2.6. Composition du mélange a I’équivalence
o Inventaire des espéces chimiques :
lons : H3O*, OH; Na*; CH3COO";
Molécules : H20 ; CH3COOH
o Calcul des concentrations :
[H;07]1=10"PH =2, 107° mol/L ; [OH] = 10PH~14 = 5_10"mol/L
+1 - ChVbe _
[Na'] = Vat Vpg
Relation I’électroneutralité : [Na*] + [H;01] = [OH] + [CH3COO]
Or [H307] >>[OHT] ; [CH3COO] =[Na*] - [OH]
De plus, [Na*] >> [OH]
D’ou : [CH3COO7] = [Na']
Conservation de la matiére : [CH3COOH] = V:a—Va

+ VbE )
Soit [CH:COOH] = VC—V ([Na*] - [OH])
Or CaVa = CoVoe ; D’ott [CH3COOH] = [OH] = 5. 10" mol/L

[CHsCOO]

+ Vpg

Conclusion : A I’équivalence acido-basique, les espéces majoritaires sont : CHzCOO" et
Na*. On a donc une solution aqueuse d’éthanoate de sodium d’ou le caractére basique de la
solution a 1’équivalence.

2.7. Le point de demi-équivalence F :
A la demi-équivalence, Vyr = % VbE.

. (Ve =11,1mL
On obtient ainsi : F{pHE — 48
A la demi-équivalence le pH de la solution est égale au pKa du couple acide / base mis en jeu.
Remargue :Le point de demi-équivalence permet de déterminer graphiquement le pKa du
couple.

3. Influence des concentrations sur ’allure de la courbe

H A
P 1. Ca=Cp=101mol.L?
2. Ca=Cp,=10?mol.L*
3. Ca=Cnh=10°mol.L?

W

E>
s | PH%=pKa f Ea
4,8_ : . , i
0- v \2,0 V(ML)
—_— bE
- 2

Le point de demi-équivalence reste le méme
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= Le saut de pH augmente avec la concentration

I11. Réaction entre un acide fort et une base faible

2.1. Caractéristiques de la réaction
La réaction entre un acide fort et une base faible est totale et exothermique.
Son équation-bilan s’écrit :

= Base faible de type A": A + H30"- AH + H20

= Base faibledetype B: B+ H3O*- BH* + H20
2.2 Action de I’acide chlorhydrique sur ’ammoniac
Dans un bécher, on introduit Ve = 20 mL d’une solution aqueuse d’ammoniac de
concentration C inconnue. A I’aide d’une burette graduée, on y ajouteun volume V (en mL)
d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration C* = 0,14 mol/L puis on mesure au fur
et a mesure le pH du mélange. On obtient alors le tableau de mesures suivant :

(nYL) 0 6 [10| 12 | 14 | 142 | 144 | 145|148 |15 152 | 16 | 18 | 20

pH | 111195| 9 |86 |77 | 7 6,5 6 5 4 | 28 2622 2

1. Ecris I’équation — bilan de la réaction acido-basique.
2. Trace la courbe pH = (V).
Echelle: 1 cm < 2 mL et 1 cm pour une unité de pH.
3. Déduis de cette courbe :
3.1 Les coordonnées du point d’équivalence.
3.2 La valeur du pKa du couple concerné.
3.3 La concentration C de la solution d’ammoniac.
3.4 Pourquoit la solution est acide a I’équivalence.

IV. Solutions tampons

1. Composition d’une solution tampon
Au cours de la réaction entre un acide faible et une base forte ou d’une réaction entre une base
faible et un acide fort, la solution obtenue a la demi-équivalence est appelée solution tampon.
Cette solution est telle que :

- pH = pKa du couple acide/base en présence dans la solution.

- [Acide] = [Base conjuguée]
Une solution tampon est donc constituée d’un mélange équimolaire d’un acide et de sa base
conjuguée.

2. Propriétés d’une solution tampon

2.1.  Expérience et observations

V, =5mL

CH,COONa }
Cy = 1072mol. L

solution
tampon S}
_ CH;COOH
pH =438 v, =5mL }
C, =10"%mol. L™*

=

9 pH-métre




pH

Tube témoin 4,8

Quelques gouttes de NaOH a 0,1 mol/L 4,9
Quelques gouttes de HCI a 0,1 mol/L 4,7
Quelques cm® d’eau 4,82

2.2.  Conclusion
Une solution tampon est une solution aqueuse dont le pH :
= varie peu suite a une dilution modérée.
= augmente peu suite a I’addition modérée d’une base.
= diminue peu suite a I’addition modérée d’un acide.

3. Préparation d’une solution tampon
Il existe trois méthodes de préparation d’une solution tampon :

3.1 Mélange d’un acide faible A et d’une base forte jusqu’a la demi-équivalence.

o n(OH)="Ssoit Ch.vb ==

Détermine le volume Vb d’hydroxyde de sodium de concentration C, = 0,5 mol.Lque 1’on
doit ajouter a un volume Va =20 mL d’une solution d’acide éthanoique (pKa = 4,8) de
concentration
Ca=0,1 mol.L? pour obtenir une solution tampon de pH = 4,8.
Solution
Pour avoir une solution tampon de pH = 4,8, il faut que : [CH;COOH] = [CH3COO].
L’équation-bilan de la réaction est : CH3COOH + OH— CH3;COO" + H,0O
Ainsi: n(OH) =~ n (CH;COOH) =>Cb. Vb = ca;/a

CaVa

Soit: Vp= > Ch Vb =2 mL

3.2 Mélange d’un acide fort et d’une base faible jusqu'a la demi-équivalence.
o n(H0") = @soit CaVa=2Ye

Activité d’application

Détermine le volume Va d’acide chlorhydrique de concentration Ca= 0,4 mol.L que I’on
doit ajouter a un volume Vb = 40 mL d’une solution d’ammoniac (pKa =9,2) de
concentration

Cb =0,2 mol.L™ pour obtenir une solution tampon de pH = 9,2.

Solution :
Pour avoir une solution tampon de pH = 9,2 ; il faut que : [NH3z] = [NH4"].
L’équation-bilan de la réaction est : NHz + H3O"™— NH.* + H,0

Ainsi : n(NH4") = n(H:0") = % Ninit (NH3)=>Ca. Va = CbQVb
Soit: Va=222  va=10mL
2 Ca
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3.3 Mélange équimolaire d’un acide faible (A) et de sa base conjuguée (B).
o n(A) =n (B) soit CaVa=ChVb
@)
Activité d’application
Détermine le volume Va d’acide méthanoique de concentration C, = 0,1mol.L™ et le volume
Vb de méthanoate de sodium de concentration Cy = 0,3mol.L? qu’il faut mélanger pour
obtenir un volume V =1 L de solution tampon de pH = 3,8 . Le pKa du couple A/B est de 3,8.

Solution :
Il faut que : Ca.Va= Cp.Voet Vat+ Vb=V = 1L.
Soit - L= Cb.Vbnt V, = Cb.(Z;Va) ‘ona:Vax=750 mL

[

Ainsidonc: Vp=V —V,=1000 - 750 = 250 mL
11 faut donc mélanger Va = 750 mL d’acide méthanoique et Vb =250 mL de méthanoate de
sodium pour obtenir 1L de solution tampon de pH = 9,2.

4. Intérét d’une solution tampon

e Enchimie:
= [’étalonnage de pH-métres
= e contrdle du pH lors des réactions d’oxydoréductions
e En biologie
= favorise les réactions enzymatiques des médicaments
= favorise I’assimilation des nutriments par le sang (atténue la saveur
acide du sang).

Situation d’évaluation

Au cours d’une séance d eTP, a I’aide d’une burette graduée, le professeur vous demande
d’étudier une réaction acide-base. Pour ce faire, tu verses dans Vy = 50mL d’une solution
d’hydroxyde de sodium, une solution d’acide chlorhydrique de concentration Ca = 102mol.L
1. Tu mesures le pH en fonction du volume V, de la solution d’acide versé. Les valeurs
correspondantes sont rassemblées dans le tableau suivant :

Va(mL) [0 1 2 3 4 5 6 7 9 10 [11

pH 115 |115 115 114 113 |113 118 112 |112 |111 |11

Va()m'- 12| 13 | 14 | 15 | 16 | 1625 | 165 | 16.75 | 17 | 17.5| 18 | 20

pH 11 | 109 ] 108 | 106 | 99| 9.6 7.3 44 141 | 38 |36 33

Fais le schéma annoté du montage expérimental.

Ecris I’équation-bilan de la réaction qui a lieu.

Que peut-on dire du pH de la solution obtenue a I’équivalence a 25°C.
Trace la courbe pH = f (Va).

Echelle : 1cm pour une unité de pH et 1cm pour 2mL.

Détermine graphiquement les coordonnées du point d’équivalence E.
Déduis la concentration Cy de la solution d’hydroxyde de sodium.

el el

oo
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7. Détermine les concentrations molaires des espéces chimiques présentes dans mélange
lorsque I’on a versé Va = 10mL d’acide chlorhydrique.

8. Dis vers quelle limite tend la valeur du pH de la solution finale quand tu ajouteras une
trés grande quantité de solution d’acide chlorhydrique.

Résolution de la situation dévaluation

1. Schéma annoté du montage :

<«— Burette gradué contenant la solution d’acide chlorhydrique HCI a

_.,
Support Bécher

C Solution d’hydroxyde de sodium de volume Vb =50 mL
DT yeros
— Barreau aimanté
A pH — métre
|

Agitateur

SCHEMA DU DISPOSITIF

1- Equation-bilan de la réaction :
H,0* + OH™ - 2H,0
2- Tracé de la courbe pH = f(Va) :
Echelle: 1 cm & 2mL;1cm < 1unité de pH
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pPH Acin e ImL
Aem <> A unild de pH

Va (mL)

'S

o C D NI 8 | Ab | A2 | Ay | A6 48 | e
Ve 16,6mL

Coordonnées du point d’équivalence E :
En utilisant la méthode des tangentes paralleles
£ {VAE = 16,6 mL
pHg =7
pH de la solution obtenue a 1’équivalence :
le Ph de la solution obtenue a 1’équivalence a 25°C est neutre ( pHg = 7). La solution
est neutre.
Concentration Cb de la solution d’hydroxyde de sodium :
A I’équivalence n(H;0%) = n(0H")

CaVaE = Ch.Vb
Vag 2 16,6 . _3 1
Cp = Ca.V— - (=107~ X o0 soit Cp = 3,32.10"°mol.L
b

Concentrations molaires des especes pour Va = 10 mL
-especes en solution : H;0* , OH™ , Na*t, CI~
PourVa=10mLon apH=11,1

[H;0*] = 107PH = 10~11 soit [H,0*] = 7,94 .10~ 2mol. L™?
Ke

[OH_] = [H3_O+] = 1,26.10_31’1’101. L_l

[Na*] =2Yb =28103mol.L™'; [CI"]=-2Ye =166.10"3mol.L"!
Va+Vp Va+Vy

Limite de pH

Quand tu ajouteras en treés grande quantité la solution d’acide chlorhydrique ,le pH
tendra vers le pH de la solution d’acide chlorhydrique ( pH = 2 valeur limite )
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1. EXERCICES

Exercice 1
Tu mélanges une solution Sy d’acide et une solution S, de base. 1l se produit une réaction
acido-basique qui se traduit par un transfert de proton entre les deux especes chimiques
(Acide et base).
1. Pour un acide fort Sz et une base S, cette réaction est :
a. totale et athermique
b. totale et endothermique
c. totale et exothermique
d. limité et athermique.
2. Pour un acide fort S; et une base S, cette réaction est :
a. totale et exothermique
b. totale et endothermique
c. limitée et exothermique
d. limitée et athermique.
3. Pour un acide fort S; et une base S, cette réaction est :
a. Totale et endothermique
b. limitée et exothermique
c. limitée et endothermique
d. totale et exothermique.

Pour chacune des propositions ci-dessus, écris le numéro de la proposition suivie de la (ou
les) lettre(s) correspondant a la (ou les) bonne (s) réponse(s).

Solution
1. ¢
2. a
3. d

Exercice 2
A. Compléte les phrases suivantes avec les mots ou groupes de mots qui conviennent.

1. Au cours de la réaction entre un acide fort et une base forte, le pH a I’équivalence
S
2. Lorsqu’on fait réagir un acide fort sur une base faible, le pH a 1’équivalence

3. Lors de la rection entre un acide faible et une base forte, le Ph a I’équivalence
LS

Solution

1. Au cours de la réaction entre un acide fort et une base forte, le pH & 1’équivalence
est neutre. (le pH est égalea7a25°C).

2. Lorsqu’on fait réagir un acide fort sur une base faible, le pH a 1’équivalence
est acide ( le pH est inférieur a7 a25°C).

3. Lors de la rection entre un acide faible et une base forte, le Ph a 1’équivalence
est basique.( le pH est supérieur a7a 25C).
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B. Au de la réaction entre un acide faible et une base faible, tu traces la courbe de
variation du pH en fonction du volume Va d’acide versé. Cette courbe pH = f(V,)
obtenue présente ;

a. trois parties

quartes parties

trois points d’inflexions

deux points d’inflexion

Un point d’inflexion

® oo o

Ecris les lettres qui correspondants & aux bonnes réponses.

Solution
betd.

Exercice 3

Une solution aqueuse S1 d’ammoniac NH3 de concentration molaire volumique Cb = 4.102
mol/L a un pH =10,9. Dans un volume Vb = 20 mL de cette solution, on ajoute un volume
Va d’acide chlorhydrique de concentration molaire volumique, Ca = 3.10"2 mol/L.

1. Ecris 1’équation bilan de la réaction acido-basique qui a lieu.

2. Détermine la valeur de la constante d’acidité¢ pKa du couple ion ammonium/ammoniac en
étudiant qualitativement la solution Sz

3. Détermine le volume Va d’acide pour obtenir une solution de pH=9,2

4. Donne les propriétés de la solution ainsi préparée.

Solution 3
1. Equation bilan
NH; + H,0* — NH} + H,0
2. Valeur du pKa :
v’ espéces en solution H;0% ; OH™ ; NH;} ; NH5; H,0
v" Calcul des concentrations :
e [H;0%]=10"PH =1071%% = 1,26.10 " mol/L
o [OH- ]—m:foom— 7,94.10"*mol /L
e Electroneutralité[H;0%] + [NHf]=[OH™] donc [NH}]=[0H] -
[H307]
Comme [OH™] » [H;0%] alors [NH}] ~ [OH™] = 7,94.10 *mol /L
e Conservation de la matiere C, = [NH}]+ [NH;] = [NH;] = C, — [NH]]
[NH;] = 4.107%2-7,94.10"* = 3,92. 10 2mol /L
v" Valeur du pKa:

OnapH = pKa + log LEE

;]

[NH+]=>pKa—pH—l g

3,92.1072
pKa = 10,9 — log 798107
3. volume Va d’acide :

La solution de pH = 9,2 est une solution tampon car pH = pKa du couple (NH; / NH; ) mis
en jeu

=9,20.

_CoVp _ 4.1072%x20.1073
2Cq 2x3.1072

b

>n, =2 > CV, =22 donc v, =13,33.1073L = 13,33 mL
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4. Propriétés : Le pH d’une solution tampon varie peu lors d’une dilution modérée et lors
d’une addition modérée d’un acide fort ou d’une base forte.

Exercice 4

Dans la salle de collection de ton établissement se trouvent trois flacons A , B et C contenant
soit une solution aqueuse d’ammoniac (NH3) ,une solution d’acide chlorhydrique (HCI) ; une
solution d’hydroxyde de sodium (KOH) .En vue d’identifier le contenu de chaque flacon ,ton
groupe de travail sous la supervision de votre professeur de physique-chimie réalise une
série de dosages avec les solutions ci-dessus :

Premier dosage : le groupe fait réagir A et C et obtient la courbe 1 comportant un pHe = 5,4
Deuxieme dosage : le groupe met en réaction A et B , il obtient la courbe 2 avec un pHg =7

D A D A

Données : Courbe 1 Courbe 2

Toutes solutions sont prises a 25°C et ont la méme concentration molaire volumique
C=10"%mol. L1
Les zones de virage des indicateurs colorés : BBT (6 -7,6) ; rouge de méthyle (4,2-6,2) ;
phénolphtaléine (8,2 -10).
Tu es désigné par le groupe pour faire le rapport
1.En ’appuyant sur le premier dosage
1.1. Précise la nature des solutions utilisées, justifie ta réponse
1.2. ldentifie les contenus des flacons A et C
1.3. Ecris 1’équation —bilan du dosage
2.En te servant du deuxieme dosage
2.1. Précise la nature des solutions utilisées, justifie ta réponse
2.2. ldentifie le contenu du flacon B.
2.3.Ecris 1’équation-bilan du dosage
3.
3.1. Donne la nature du mélange a 1’équivalence
3.1.1.du dosage 1 ;
3.1.2.du dosage 2 .
3.2.Cite I’indicateur coloré approprié¢ dans :
3.2.1.le dosage 1.
3.2.2.le dosage 2
4. Nomme la solution qu’on obtient au point F de la courbe 1 puis donne ses propriétés
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Solution

1.

1.1. La courbe 1 est celle du dosage d’une base faible par un acide fort car cette courbe est
décroissante et présente quatre parties ou elle décroissante et présente deux points d’inflexion
ou elle est décroissante et présente trois concavités .

1.2. A : solution aqueuse d’acide chlorhydrique HCI et B : Solution aqueuse d’ammoniac NH3
1.3.NH3 + H3;0* - NH,* + H,0

2.
2.1. La courbe 2 est celle du dosage d’une base forte par un acide fort car la courbe est
décroissante et présente trois parties ou elle est décroissante et présente un point d’inflexion
ou elle est décroissante et présente deux concavités.
2.2. B : Solution aqueuse d’hydroxyde de potassium KOH
23.0H- + H30*-> 2H0
3.
3.1. Donnons la nature du mélange a I’équivalence
3.1.1dosage 1:
pHe< 7 : le melange est acide car on obtient a I’équivalence un mélange équimolaire d’ions
ammonium NH4" et d’ion chlorure Cl" ¢’est a dire la solution de chlorure d’ammonium qui
est un acide faible.

3.1.2. Dosage 2 :
pHEe = 7 : le mélange est neutre car on obtient a I’équivalence un mélange équimolaire d’ions
potassium K* et d’ions chlorure C1™, ¢’est-a-dire la solution de chlorure de potassium KCI qui
est une solution neutre
4.Au point F de la courbe 1, on a une solution tampon ayant les caractéristiques suivantes :
Le pH d’une solution tampon varie peu :

- lors d’ajout modéré d’acide ou de base ;

-lors d’une dilution modérée

Exercice 5:

Au cours d’une séance de travaux pratiques, votre professeur de Physique-chimie vous
demande d’identifier une base faible B dont le couple acide /base parmi ceux proposés dans le
tableau 2 ci-dessous.

Pour cela vous mettez dans un bécher un volume Vp = 20 cm?® de la solution de la base B de
concentration molaire volumique Cp inconnue .Vous ajoutez quelques gouttes de bleu de
bromothymol a une solution puis vous y versez progressivement a 1’aide d’une burette
graduée, une solution d’acide chlorhydrique de concentration Ca = 10~'mol. L™*.Vous
mesurez les valeurs du pH du mélange lors de 1’ajout de ’acide.

Tableau 1

Va 0 2 4 8 10 |12 |14 |16 |18 [198|20 [202|22 |25
(cm?)

pH 11 (10,298 |94 |92 |9 88 |85 (82 |72 |52 (33 [23 |19

Donneées :
-Echelle : 1 cm pour 1unité de pH et 1cm pour 2 cm?®
-Tableau de couples A/B
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Tableau 2

Couple lon lon lon lon

acide- éthylammonium/ | Méthylammonium/ | ammonium/ Hydrogénacarbonate/

base éthylamine éthylamine ammoniac ion carbonate
HCO3/COs*

pKa 10,67 10,72 9,20 10,3

Tu es sollicité pour faire le rapport
1. Ecris I’équation-bilan de la réaction qui se produit entre la solution d’acide chlorhydrique et

la base

2. Trace sur une feuille de papier millimétré la courbe de variation pH = f(Va)
3. Détermine :
3.1. les coordonnées du point d’équivalence E
3.2. la concentration molaire Cy de la solution de la base faible B
3.3. graphiquement le pKa du couple acide-base étudié
4. Déduis le nom de la base faible B

Solution

1. Equation —bilan de la réaction

H;0"  +

B - BH*

+ H,0

2. Tracé de la courbe pH =f(Va)
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3.
3.1. Les coordonnées du point d’équivalence E .
D’apres la courbe ,en utilisant la méthode des tangentes paralleles on a :
E ( Vae =20mL ;pHe =5,2)
3.2.  Laconcentration molaire Cp
CaVa

A I"équivalence n(B) = n (Hz0") , s0it CoVp = CaVa 0uCp = 2%, Cy= 0,1 mol/L

a

3.3.  LepKadu couple
A la demi-équivalence Va = VZLE: 10 mL
A cette valeur Va = 10 Ml correspond d’aprés la courbe a un pHg' = pka = 9,2

4. Nom de la base :
D’aprées le tableau 2, cette valeur pka = 9,2 correspond a I’ammoniac

IV. DOCUMENTATION

Titrage pH-métrique de I'acide éthanoique du vinaigre par les ions hydroxyde

Pour déterminer la concentration en acide éthanoique d’un vinaigre dilué 10 fois, on va titrer
par pH-métrie 10 mL de vinaigre dilué de concentration Ca avec une solution basique
d’hydroxyde de sodium de concentration [HO-]g = 1.10™* mol.L* sans indicateur coloré de fin

de réaction car le suivi se fait par trace de courbe pH-métrique.

Montage expérimental :

hydrowyde
'_,,//de sodium

A ——

- vinaigre

— agitateur

pH-métre S
L magnetigqua

Observations :
Il'y a peu de changement de couleur mais il faut faire attention a maintenir I’agitation a
chaque ajout et a laisser se stabiliser la valeur de pH avant de la reporter directement (pas
de tableau de valeurs) sur le papier millimétre.
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La courbe obtenue est ascendante et présente deux points d’inflexion.

Equation simplifiée:

L’acide éthanoique réagit trés peu avec 1’eau donc la réaction totale qui a lieu est :
CH3COOH@g) — CH3COO (ag) + H™ ;

HO"@aq) + H*(ag) — H20.

Bilan . CH3COOH(aq) + HO-(aq) g CH3COO-(aq) + HZO(aq).

Exploitation d’une courbe pH-métrigue :

Deux méthodes permettent de déterminer Veq €t pHeq Sur la courbe obtenue :
« la méthode des tangentes : I’intersection du milieu de la perpendiculaire aux deux

tangentes aux deux points d’inflexion paralléles avec la courbe a pour coordonnées : E(Veq ;

PHeq).

pH
15
|rlf___
|
. |
____________ :
II
)
4+ [
0 T '
0 5 11 elmL)

« la méthode de la dérivée dpH/dV : le pic de la courbe des dérivées instantanées a pour
abscisse le volume équivalent.
On obtient pour ce graphique : Veeq = 11 mL de base versée a pHeq = 8.

Détermination de la concentration :

Equation de la réaction CH3COOHaq) + HO (ag) = CH3COO (ag) + H20ag)
Etat de systtme  |Avancement | NchacooH NoOH- NCH3Cco0- exces
o €0 || oow |GtE ] 0 | o
(Et;a(tni]r:;[]%rlr)nédiaire X Ca'.Va' CB.VBverss - X X exces
(Ent1artn?’)c|4)uivalence Xeq C;\e' qV:AO Co.V2-Xeq=0 Xeq exces
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D'oU Xeq = Ca".Va'll et Xeq = C2.V2eq/1 d'apres la derniere ligne de tableau d'avancement.
De plus, n = C.V donc Ca".Va' = C2.V2 .

ﬁz-vﬁﬁq
Ca= Vau =1,1.10"mol.I"* dans la solution diluée.

Donc dans le vinaigre, Ca = 10.Ca' = 1,1 mol.L! d'acide éthanoique.
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