Chapitre Il

Equilibres acido-basiques



1.1. Monoacide et monobase.
D’apres Bronsted : un acide est une espece pouvant libérer
un proton H+ pour le donner a une autre espece;
une base est une espece susceptible de capter un proton en
provenance d’une autre espece.

Acide = Base + H’

'acide et la base sont dits « conjugués », ils forment un couple
acido-basique noté: acide /base.

Evemple:  CHyCOOH == H"+CH,C00" : couple CHyCOOH / CHyC00™
L'tonacctate CHyCOO™ est la base conjuguce de 'acide acétique CHyCOOH.



Remarque : les acides et les bases de Lewis.

Un acide de Lewis est toute espece qui peut accepter une paire
d'électrons offerte par une autre espece chimique lors d'une
réaction.

Exemple: LJAICIs
Une base de Lewis est toute espece qui possede une paire
d'électron non-liante et qui peut offrir une paire d'électrons

a une autre espece chimique lors d'une réaction.

Exemple: [NHs



1.2. Polyacide et polybase
Un polyacide est une espece pouvant libérer 2 ou
plusieurs protons; une polybase est une espece pouvant

fixer 2 ou plusieurs protons.

Evemple: Hy§ =1H'+ g

HyS et un dacide capable de 1brer deu protons;
G2 estune dibase pouvant fixer deu fons H



1.3. Ampholyte.

Un ampholyte est un composé qui peut se comporter soit
comme un acide, soit comme une base. Les solutions
correspondantes sont dites « amphoteres »

Exemple : L'ion HS™ est un ampholyte
-couple I HyS'HS™ i HyS — H=HY

LI
-couplcl:FS'Sz' HY < H+§°




2. Reaction acido-basique.

Une réaction acido-basique implique deux couples acide-base conjugués qui échangent des
protons :

Couple 1 : Acide(1) / Base(1) Acide(1) H— Base(1) +
Couple 2 : Acide(2) / Base(2) : Base(2)+ H™ = Acide( E]

Réaction acido-basique :  Acide(1) + Base(2) = Base(1) + Acide(2)

2.1. Réaction acido-basique en milieu aqueux.
« L'eau est un ampholyte appartenant aux 2 couples suivants :

- couple 1: H{O7/H,0: H,0 — H*+ H-O  (I’eaufixe H™ : ¢’est une base)

- couple 2: H,(JOH™: H,0 =— H +0OH™ (l'eaucéde H :c’est unacide)



* Le caractere ampholyte de I'eau se traduit alors par la superposition des réactions ;

HyO+H,0 &= OH + H0" (réaction "d"autoprotolyse”)
acide(1) + base(2) == base(1) + acide(2)

* Lorsqu’on introduit un acide (AH) ou une base (B) dans |'eau, il se produit alors une réaction
entre la substance introduite et le solvant (cau) :

Exemples :
CHyCOOH+H,0 == CHyC00™+ Hy0”

acide(1) + base(2) = base(l) +acide(2)

™

NHy = H,0 == NH +0H

base(2) +acide(1) == acide(2)+ base(1)



Constante déquilibre dans les réactions acido-basiques,

La constante d’équilibre K de toute réaction acido-basique st donnée par la loi d"action de
Masse :

Cf. DR

| _ Vel

1A+bB = ¢C+dD K'_ng B
- | ‘0

0i: [AJgs (Bl (Cly e Dy sont- s concentrations desespéces A, B, C et D il



3.1, Equilibre de dissociation de Ieau,

L quilibre d'autoprotolyse de 'eau: 2Hy0 == Hy0" + OH" est caractéise
mr une constante d'cquilibre K, appelce "produit ionique” de I'cau.

K,=[H;0") [OH")
A2FC:K, = 1071 = K, =~ logK, = 14



- Lorsqu'un acide faible AH est mis dans 'cau, il se produit une dissociation .

AH+H)0 &= A+ Hy07 (couple AH/AY)
acide(1)+base(2)  base(l)+acide(2)

La constante d"equilibre de dissociation de I'acide HA, appelée « constante d'acidité » K., §'cerit :

_[H30")[A7]

K [HA] On pose : pK, =~ log K,




4, Force des acides et des bases,

- Unacide est d'autant plus fort qu'il cede plus factlement un proton H
I
AH+HO = A+ Hy0°
-|
Plus un acide est fort, plus I'équilibre est déplac dans le sens 1 et par consequent plus K, est grand :

aidit croissante &3 K, 3 pK, \




- Une base est d"autant plus forte qu'elle capte plus factlement un proton H™ (la base se protone),

|

A= Hy0° E} AH + Hy)

Plus une base est forte, plus |"équilibre est déplacé dans le sens | et par conscquent plus |2
constante K, ducouple acido-basique AH/A™ est faible.

basicité croissante & K, \ K, /‘

- L'cau est a la fois un acide et wne base. Les pK, des 2 couples Hy07/H,0 (K, = 1) et
Hy0/0H (K, = 10‘14) sont respectivement O et 14a 25°C,



Exemples de couples acido-basiques :

Acides tres faibles Acides faibles Acides tres forts

(indifferents) dans ['eau dcmi@: dans ['eau
o ) g
HChOH L B0 N o, BS0; O ,so HHOO, o\
— —y K

16 ) ) - i
30 .“ 0 D i s
NH," CHO™ OH CO,™ NH, HCO© 80,7 W0 HSO;” I° (0] —p
\+l 4 ~ / \q,—./‘
Bases tres fortes Basesfils Bases tres faibles
dans [ea dans ('eau (indifférentes) dans ['eau




Détermination du pH.

I. pH de I’eau.
+ Soit I’équilibre d’autoprotolyse de I'eau: 2 H50 = H,0™ = OH™

On remarque que [H307]=[OH]

| - HO* = - -7 -]
ona: K,=[Hy0"] [OH7]= 107" [H;07] Jl(_e 107" mol.L

pH= = log [Hy07] = —log 107" =7

Le pH de 'eau pure pH(m) =17




e [|'échelle de pH a 25°C

milieu milieu PpH (3 25°C)
0 acide basique 14
pH <172 pK 7 | milieu neuire » pH > 12 pKe
s e
[H;07]>[OH ] v [H;07] < [OH )

pH = 1/2 pK,
[H307]=[OHT]



2. pH d’un monoacide fort,

Lorsque I'on dissout dans I'eau un acide fort HA de concentration initiale C,, ona:

- dissociation totale de I"acide - HA=H,0 = Hy 0™+ A7
at=| Co 0 0
¢ 0 S

Ona : [H;07]=C, soit:| pH=—log [H;07]=—logC,

Exemple : Acide chlorhydrique HCI de concentration initiale : C, = 107 ? mol.L!
pH=-1logC, =~ log 07 =3



3. pH d’une monobase forte,

Lorsque 'on dissout dans I'cau une monobase forte de concentration initiale C , ona.
-protonation totale delabase: ~ B+H,0—> BH™= OH"

at=( G, 0 0

g 0 G G

: e Kc - KC_IO-M
el e T N

pH=pK, +logC,=14+log C, a25°C

Exemple : solution de soude NaOH de concentration initiale : C,= 10~ mol.L™"

pH=14+ log C,=14+log 1073=11



4. pH d’un monoacide faible.

Soit une solution d’un monoacide faible HA de concentration initiale C,,

Dissociation de I'acide:  HA + Hy0 == Hy0™+ A”

ate Co 0 0
Aty Co-X X X
- constante d’acidité du couple HA/A™: K, = [H307][A]
[HA]
X << Co .
3 . . ) [H30 ] L ) + 3 n
L expression de K, devient: K, = c > [H30" ] = (Ka.Co)
0

1
Dou: | pH= 5 (pK, —log C,)

Exemple : Calculer le pH d"une solution d'acide acétique CHyCOOH (pK, =4.8) de concentration
C,= 10" molL™":

pH=12(48+1)=29




¢ Utilisation du coefficient de dissociation.

L’approximation de I’acide faible repose sur I’hypothése d’une faible dissociation.

- nombre de moles dissociées de HA - concentration dissociée o= X

nombre de moles initiales de HA concentration initiale Lo

o= Ll si I"auto ; 2gligé
protolyse de |'cau est négligée
Bilan de matiére : Co
HA + H20 : H3O-"" A”

EEtIz;ttmmal G 0 0 (Hy07] =C 00 = pH=-log(C,.0)
d’équilibre!  C(1-at) G0 G0

G i 2
O], GO GOy
B o) (10
S1 00< 0,1 (dissociation faible, inferieure a 10 %) on peut negliger ot devant |

Comme : K, =



5. pH d’une monobase faible.

Soit une solution d'une monobase faible B telle que I'ammoniaque NHy,. .. de concentration initiale C...
$ q 3(aq) 0

B+H,0 == BH™+OH"  dquivalenta: B+ H0" = BH +H,0

_[H;0"] B
[BH')

-K, ducouple BHB: Ky

+ 9
Kag [“!0 lco - [”30Krco ,d,Oil: [H30‘]’(K3K¢)lzco.lz
[y :

D'ou: pH =-log[H;07] ~ goit: | ppye 74 1 pKa i log G,
2 2




6. pH d’une solution d’ampholyte.

base du couple HA/HA™

acide du couple HA™ /A%~

3 H30- : HzA T HzO : Kal
T Hzo r-.4 A2-+ H30- " KBZ
Bilan : 2HA- = H,A+A”

: le bilan de cette réaction globale

indique que : [H,A] = (A%
Le produit K, . Ky» §'éerit:

+ - tyraid= y
[HyA] [HA™) [HyA]

Doli: Ky . K= [Hy0F

soit: | pH -_;_ (pKy; = pKyp) | =>le pH est indépendant de C




7. pH des solutions salines.

7.1. pH d’une solution d’un sel d’acide fort et de base forte.

Exemple : NaCl (chlorure de sodium)
« HCI i NaOH —— NaCl + H,O
acide fort base forte sel

* En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel :

cau

NaCl

T, -
> I\a(aq) +Cl(aq)

pH(NaCl) = pH(eau pure) =% pKo =7 a25°C




7.2. pH d’une solution d’un sel d’acide fort et de base faible.

Exemple : NH,Cl (chlorure d’ammonium)
« HCI + NH; =—» NH,CI
acide fort base faible sel

* En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel :

NH4Cl — Cl,q)+ NH (5,
CI™ : ion spectateur, base conjuguée trés faible d’un acide fort (HCI)

NH,™ : acide conjugué (faible) de la base faible NH; (pK,=9,2)

= pH(NH4Cl) = pH(NHZ ) ={pH d'un acide faible

[NH;3] << [NH,7]

1 (OH™]) << [H,07]
= pH = 5(pKa — log[NH3 1) si { °




7.3. pH d’une solution d’un sel d’acide faible et de base forte.
Exemple : CHyCOONa  (acétate de sodium)
* CH,COOH + NaOH =—» CH;COONa =+ H,0
acide faible base forte sel

* En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel :
CH3COONa ——— CH3CO0q) + Najy,)

Na™ : ion spectateur, acide conjugué tres faible d’une base forte (NaOH)
CH4,COO™: base conjuguée (faible) de I’acide faible CH;COOH (pK, = 4,8)

= pH(CH;COONa)= pH(CH;COO ™) =»|pH d une base faible

[H;07] << [OH]

1 ~
= pH = -2-(pl(‘= + pK, +1og[CH3CO0 ]) | i
[CH;COOH] << [CH;COO7]




7.4, pH d’une solution d’un sel d’acide faible et de base faible.
acide faible base faible sel

* En solution aqueuse, il y a dissolution totale du sel :

CH3;COONH; = CH;C00 )+ NHy 4y

* CH4COO™ est la base conjuguée faible de CHyCOOH, acide faible.

CH;COOH + H,0 = +H 0" 1K,

* NH, est l’acigg%onjugué faible de NH, , base faible.
(NH,?) + H,0 = NH, + H;0" K
 —

a2

en faisant le produit K, K, :

1
pH = -2-(pKﬂ| +pK82 )

le pH est indépendant de C

pHestvoisinde 7.  Ici:pH=1/2(4.8+92)=7



Solution tampon.

* Solution tampon = mélange d’un acide faible AH et de sa base conjuguée A~
dans des proportions égales ou voisines (couple AH/A™).

« Exemple : HA + sel NaA (solide)
« NaAg) i Na('*.aq) - A(-aq)

. [H307][A7]
+ AH + H,0 == A" +H;0" ; a7 [AH]
ato Co Cs 0 . + [AH]
3 teg CoX C+X X el ok el
[A7]

oubien: pH=pK, + log : relation d’Henderson

[AH]
. Si [A™] = [AH]

= pH=pK,: efficacité maximale de la solution tampon.



* Réalisation d’une solution tampon :

— acide faible HA + sel NaA (base faible A7)

= acide faible HA = base forte (OH™), car OH™ «consomme» HA = A~
- base faible A= + acide conjugué (sel NaA)
- base faible A™ + acide fort (Hy07), car Hy0™ «consommen A~ = HA

* Propriétés des solutions tampons.

» Les solutions tampons ont la propriété de minimiser les variations de pH provoquées par :
- une addition (modérée) d’acide ou de base.

— une addition (modérée) de solvant (cau) : dilution.



Exemple : Mélange de CHyCOOH (C,) et de CH3COONa (Cy), avec : C; = C5= 107" mol.L™!

[CH3CO() ] C,
H dumélange tampon : pH=pK, + K, + log—==pK, =48
p gétlampon . pa=p g[CH3COOH] PRy gcl PRy

On rajoute dans | L de ce tampon, n; moles de HCI (acide fort) (avec : n, = 10~ mol).
Quel est le nouveau pH ? (on suppose que le volume reste égal a 1 L aprés ajout de HCI).
L’ajout de HCl provoque la réaction : CH3COO™ + H™ = CH;COOH

n, moles de CHyCOO™ sont «consomméesy et nl moles de CHyCOOH sont formées :

107" =107 0,09
H=pK; + lo K.+ lo —-47
pH=p 80 Tar0 2 PKq 8 0




Dosages acido-basique
Dosage d’un monoacide fort par une monobase forte.

HO =y B +Cl
NaOH —— Na™+ OH”
Les ions CI™ et Na™ étant indifférents, la réaction globale qui se

produit est donc :
OH +H,0"— 2H,0  K=1014-01= 0!

Allure du graphe pH = f (ngy- verse)
pH

4+togord T

—log[H,O"]

- N~ VErsé = n,




La réaction est totale

Avant ['équivalence : n, > n, Equivalence n, =n, Aprés ['équivalence : n, < n,
1~ BRLY) 1= T

Nbrede | HyO"+OH™— 2 H,0 [H;0"=OH—>2H,0| H,0"+ OH-— 2 H,0
moles
Etat initial | ¢ v, oy, —|oviioV, TGV,
Batfinal oy _ev,i~0 =<0 [ ~0 e | ~0]| gv,-CV,
Etat final : H;0* Etat final : OH-
N H.O™ _ pH= 14+ IDg [[}H ]
pH = -lng[H:.,[} ]= —log - :' pH=17
o CyV, =€,V
C,V, —C,V =14+ 22 M1t
pH = — log—L! 2 ¥2 =14+ log v
vmt ol




Dosage d’une monobase forte par un monoacide fort.

pH

&

14 + log|OH™}]

—log[H;,07] 1 i . :
glH; ]0 | ’nII3O* versé (n,)




Dosage d’un monoacide faible par une monobase forte
Allure du graphe : pH= f (ngy— versé)

pH
14+ log/OH™] t— ————————

I I
7+ 3 pKE—E log [ AT |—————— Equivalence

|
I
I
I
I
I
I
I
| I
quivalence |
|
I
I
|

: b N, (ng,— verse)
o, 3n 2n,
2




La réaction est quantitative (totale), le réactif minoritaire va totalement réagir.

N, < 1, s = n,; Ma > 1,
Nb
| HA+OH- — A=+ H,0| HA +OH- —» A~ +H,0 HA + OH~ —» A=+ H,0
moles
Eat | C,V, [CVal ~0 ~0|CV,iCVs | ~0 ~0 |CViCVs | ~0 ~0
Initial i | =~ i !
Etat [C;V,-C,Vai ~0 | GV, — | ~0 | ~0 | EI‘{I — | ~0 {CVa-Cy Vi €V, —

final

Etat final : [HA] ; [A™]

Le pH se calcule a 1'aide du couple

HA/A ; soit:pH=pK_+log

pH =pK, +log

[A]

[HA]

C '_:ui'r'r'_:. ! 1"'Irlulﬂ.|.
(C Vi =CaVa ) Vil

Etat final : [A~]
et [HA]=[OH ]=E~1D

— la base A” impose le pH

s [HA]<<[A"]et[H,07]<<[OH"]
| | C:."r'r:.
H=T7T+=pk, +—I

Etat final : [A7] et [OHT]
Le pH est impose par la base

torte : QH™

C,V,-C,V
pH = 14+ log——2—11

“total




Dosage d’une monobase faible par un monoacide fort

Allure du graphe pH= f(,  _ versé)
H30

pH
I 1 A+ H30™ —* HA-+H-0
7+ ;pKa- 3 log [A7]

PRy ¢———

] 1
EPKE- Elog[H;\] :

—log[Hy07] gm———p————d - ===
! T I » n (n, . versé)
n2 n, 302 2 n,
2 B 2



Une réaction catalysée par les enzymes est effectuée dans
un tampon phosphate de concentration 0,45 mol/I,
pH=7,5, la réaction produit 0,05moles d’ions H;0O".
eQuel couple était choisi pour préparer le tampon ?

H,PO,/H,PO,, pKa,= 2,1

H,PO,/HPO,?, pKa,=7,2

HPO,?/PO,3, pKa,=12.

eQuel était le rapport (base conjuguée/acide conjugué) au début de la
réaction ?

eQuelles sont les concentrations des deux especes au début ?
eMontrer par quelle réaction le pH du milieu est maintenu a peu pres
constant.

eQuelles sont les concentrations des deux especes a la fin de la
réaction ?

eQuel est alors le pH ?

eQuel serait le pH s’il n’y avait pas eu de tampon ?



Exercice N°2 :

'acide ascorbique (vitamine C) présente, en solution aqueuse
une fonction acide dont le pKa est 4,17. Certaines formes
pharmaceutiques proposent la vitamine C tamponnée en
réalisant un mélange acide ascorbique — ascorbate monosodique.
Un comprimé de masse 500 mg ne contient que ces deux
molécules. Il est dissous dans 0.1 litre d’eau pure. Le pH de |la
solution obtenue est égal a 4,5.

Quelles sont les concentrations molaires respectives de |'acide
ascorbique et de I'ascorbate monosodique dans la solution
obtenue ?

Données : Les masses molaires : de I'acide ascorbique =176 g
/mol, de I'ascorbate monosodique=198 g /mol.



Exercice N°03

1/ A 100 ml d’une solution tampon de phosphate pH=7,2, on ajoute 100 ml
d’eau distillée. Quel est le pH de |la nouvelle solution ?

PH=3,6 b)pH=7 c)pH=7,2 d)pH=10

2/ a 50 ml d’une solution d’acide formique 0,1 N on ajoute 10 ml de NaOH
0,25N. Sachant que le Ka de HCOOH est de 2.10-4, quel est le pH de cette
nouvelle solution.

PH=1,7 b)pH=2,7 c)pH=3,7 d)pH=4,7

3/ dans quelles proportions doit-on mélange rune solution 0,2 M d’acide
acétique dont le pKa est 4,7 avec une solution 0,2 M d’acétate de sodium afin
d’obtenir un tampon pH=5

Autant de sel que d’acide.

Deux fois plus de sel que d’acide.

Trois fois plus de sel que d’acide.

Dix fois plus de sel que d’acide.




Exercice:
1/ Soit un acide aminé NH,-R-COOH dont les pKa sont 2 et 9.
A quels équilibres correspondent ces pKa ? Ecrivez les constantes
d’équilibres.

+ Ka N

sHN-R-COOH + H,0 === 3HN-R-COO" +H;0
Ka, + i i

,HN-R-COO" + H,0 === 3HN-R-COO"+HO

Ka, -+ _
JHN-R-COO" + H,0* === 3HN-R-COO" + H,0

~—

2/ On réalise une solution aqueuse 102 mol.L! de cet acide pris sous sa
forme neutre. Sous quelle forme se trouve t-il en solution ?

+ +
3HN-R-COOH sHN-R-COO ,HN-R-COO

'espece 2HN-R-COOH n’existe pas en solution

3/ Quel est le pH de cette solution ?

'acide aminé est un amphotére: pH=(pkl+pK2)/2=5,5



On prépare une solution (A) en dissolvant, 5.10-3moles d’un acide fort(HCI) dans 50
mL d’eau pure. Déterminer le pH de cette solution.

A pH=0.5
5. pH=1
c pH=1.5
D. pH=2
E. pH=3

On prépare une solution (B) en dissolvant, 5 10-3moles d’'une base faible (NH3) de
pKa=9,2, dans 50 mL d’eau pure. A propos du pH de cette solution :
A pH=14+logC
8. pH="pka—-"2logC
c pH=7-Y2pka-"logC
o. pH=11,1
.. pH=10,1
On mélange les solutions (A) et (B), cocher la bonne réponse.
a. Le mélange est une solution tampon
8. Le mélange est un sel basique
c Le mélange est un sel acide

p. Le pH de ce mélange égal a 9,5
.. Le pH de ce mélange égala 7



On prépare une solution (A) en dissolvant 5 mmoles d’un acide faible de
pKa= 5.2 dans 50 mL d’eau pure. L'équation qui permit de déterminer le
pH de cette solution est :

A pH=-logC

5. pH=pKa+logC

c pH=pKa-logC

p. pH=)2pKa-YlogC

e. pH=)2pKa+ % log C

On prépare une solution (B) en dissolvant 5 mmoles d’une base forte dans
50 mL d’eau pure. L'équation qui permit de déterminer le pH de cette
solution.

an pH=14-logC

s. PH=7+ % pKa+ % logC

c pH=7-"%pKa—-"2logC

p. pH=7+% pKa-%logC

.. pH=14+logC

On mélange les solutions (A) et (B), A propos de ce mélange.

a. Ce mélange est un tampon

e. Ce mélange est un sel acide

c. Ce mélange est un sel basique

. |l s’agit d’un dosage au point équivalent

e. |l s’agit d’un dosage au point demi-équivalent



1. On prépare une solution tampon en prenant 1 mole de CH3COOH (acide
acétigue) et Imole de CH3COONa (acétate de sodium) dans 1 litre d’eau. pka
(CH3 COOH/ CH3 COO- ) =4,75. Le pH de la solution tampon sera égale a :

a. pH=1/2pka.
s. pH=pka.

c. pH=2pka.

p. pH=3pka.

e.  pH=4pka.

2. On ajoute a cette réaction une quantité d’acide HCl de concentration 0,1 mol/| ;
Cocher la bonne proposition
a. Pour calculer le nouveau pH, on applique toujours I'équation du pH d’une
solution tampon

. la quantité d’acide ajouté change le pH de la solution considérablement.

c pH=4,75.

o. pH=5,47.

e. pH=7,45.



Q4. On considere les solutions suivantes S1,52 et S3

S1: NH4Cl, S2 : NaNO2, S3:20 ml de S1 et 100 ml de S2

A.

moOw

Le pH de la solution S1 est un pH d’un acide faible
Le pH de la solution S1 est un pH d’une base faible
Le pH de la solution S2 est un pH d’un acide faible
Le pH de la solution S2 est un pH d’une base faible
Le pH de la solution S3 est un mélange tampon



Q5. On considere les trois solutions suivantes :
S1 : NH4CI (0,05mol/l); pKa (NH4+/NH3)=9,2

S2 : NaNO2 (0,01 mol/L); pKa ( HNO2/NO2-)=3,4
$3:20 ml de S1 et 100 ml de S2

A. Le pH de la solution S1 égale a 3,94
B. Le pH de la solution S1 égale a 5,25
C. Le pH de lasolution S2 égale a 9,7
D. Le pH de la solution S2 égale a 7,7
E. Le pH de la solution S3 égale a 6,3

Q6. On dose une solution de :
NH3 (Cb=5.10-2 M, Vb= 10ml) avec le HCI (Ca=10-2 M, Va= 50 ml)

A. Le dosage est au point d’équivalence

Le dosage est au point de demi-équivalence
Le mélange est un mélange tampon

Le pH du mélange est égal a 9,2

Le pH du mélange est égal a 7

moOo®



