CHAPITRE I-1: EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES

1. Définitions.

1.1. Monoacide et monobase.
JN. Bronsted : un acide est une espéce pouvant libérer un proton H* pour le domner a une autre
espéce; une base est une espéce susceptible de capter un proton en provenance d une auire espéce.

Aride —— Base = HT

L’acide ef 1a base sont dits "conjugues” ; ils forment un couple acido-basique noté - acide / base.

Exemple : CH,COOH —— H~+CH,C00~ : couple CH;COOH / CH;CO0-
L’ion acétate CH,COO™ est la base conjuguée de I"acide acétique CH;COOH.

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

Exemple - H,S == 2H"+ 5" ; H,S est un diacide capable de libérer deux protons;
52 est une dibase pouvant fixer deux ions H™.

1.3. Ampholyte.
Un ampholyte est un compose qui peut se comporter soit comme un acide, soit comme une base.
Les solutions corrvespondantes sont dites "amphotéres”.

()

Exemple :

Considérons les deux couples suivants :

- couple 1 : H,S/ HS™ "H;S —= H"+HS
- couple 2 - HS /5% "HS~ —— H +5-

L ion HS™ est un ampholyte, car il joue le réle d un acide dans le couple HS /5%
et se comporte comme une base dans le couple H,S/HS™

2. Réaction acido-basique.

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

Couple 1 : Acide(1) / Base(1) : Acide(1) S Base(1) + H*
Couple 2 - Acide(2) / Base(2) : Base(2) + H — Acide(2)

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

2.1. Reaction acido-basique en milieu aqueux.

* L’eau est un ampholyte appartenant aux 2 couples suivants :

-couple 1: H30+."H:0 c H3O* — H*+ HZO (I'eau fixe H™ : c’est une base)
-couple2 :H,0/0H : H,0 =— H +OH  (l'eaucéde H™ : c'est un acide)
* Le caractére ampholyte de 1’eau se traduit alors par 1a superposition des réactions :

H,0+H,0 =— OH + H;0~ (réaction "d’autoprotolyse™)
acide(1) + base(2) = base(1) + acide(2)

= Lorsqu’on introduit un acide (AH) ou une base (B) dans 1'eau. il se produit alors une réaction
entre la substance introduite et le solvant (eau) -



Exempies :
CH;COOH+H,0 =—— CH;CO0 + H;0"
acide(1) + base(2) —— base(l) +acide(2)
NH; + H,O —— NH, +O0H"
base(2) + acide{l) ——= acide(2)+ base(l)

3. Constante d*équilibre dans les réactions acido-basiques.

La constante d équilibre K de toute réaction acido-basique est donnée par la loi daction de
masse :

d d
1 at _al [CL,.[DIE
aA+bB — cC+dD K= f E= T
-1 aa-ag [Alig[Bleg

ol ap. ag. ac et ap sont les activités des espéces A, B, C et D a I'équulibre et [ﬁ]éq, [B]éq,
[C]éq et [D] i les concentrations de ces mémes espéces a 1 équilibre.

3.1. Equilibre de dissociation de 1’eau.
L’équilibre d’autoprotolyse de I'eau : 2 H,0 —— H;0" + OH" est caractérisé par une constante
d’équilibre K, appelée "produit ionique” de 1"eaun.

_mo* Yo

Ke=—— [H30'][0OH ] (3,0 =D
aH,0

A25°C K.=10"" = pK_=—log K. = 14
3.2, Constante d’acidité.
- Lorsquun acide faible AH est mis dans I'eau, il se produit une dissociation :

AH+H,0 =— A+ H;0" (couple AH/A™)
acide(1) + base(2) base(1) - acide(2)

La constante d’équilibre de dissociation de "acide HA. appelée « constante d’acidite » K__ s"écrit :

a +.ﬁ _ _
E = HO A _ [H30+ A 1 On pose : pK, =—log K,
a A H3H.0 [HA]
2 (ag,0 =1)

4. Force des acides et des bases.

- Un acide est d"autant plus fort qu’il céde plus facilement un proton H™.
1
AH+H,0 =— A +H;0"
-1
Plus un acide est fort. plus I"équilibre est déplace dans le sens 1 et par conséquent plus K_ est grand :

acidite croissante < K ,’ :pK, "

- Une base est d"autant plus forte qu’elle capte plus facilement un proton H™ (la base se protone).
1
A"+ H;07 — AH + H,0

Plus une base est forte, plus I'équilibre est déplaceé dans le sens 1 ef par conséquent plus la
constante K du couple acido-basique AH/A™ est faible.

basicité croissante < K_ g : pK, Va




- L'eau est a la fois un acide et une base. Les pK, des 2 couples H;07/H,0 (K, =1) et
H,0/0H~ (K, = 107!%) sont respectivement 0 et 14 a 25°C.

Exemples de couples acido-basiques -

Acides trés faibles Acides faibles Acides trés forts
(indifferents) dans l'eau dans l'sau dans l'sau
——A— 0 - = ~ 3 —_—
2 = + - H,0

B S S S R Bl T TR

) 14 o z 92 64 : = 0 S S AV cidite croissante
NH,” CH;0© OH~ (CO;~ NH; HCO; SOy~ H,0 HSOy I° ClOy —

—_— ~ —— > _—
Bases meés fortes Bases faibles Bases wes faibles

dans l'sau dans I'eau (indifférentss) dans l'sau

4.1. Sens d’évolution spontané des reactions acido-basiques.

Considérons la réaction entre deux couples acido-basiques :

Acide(1) + Base(2) il Base(1) + Acide(2)

_[Base()] [Acide(2)] _[Base(DI[H:0"] _ [Acide()] _ Ky _ 107 ok, ok,
[Acide(1)] [Base(2)]  [Acide()] ~ [H;0"][Base(2)] K,, 10 P

K =10%®%<) ; avec A(pK,) = pK,, - pK,,

Premier cas : K=Il >K,, oupK,, > pltiﬁll : 1a constante de 1'équilibre K est supérieure a 1.
L équilibre précédent est déplacé dans le sens 1.
La réaction se fait donc entre la base la plus forte (pK, le plus grand) ET I'acide le plus fort

(pK, Ia plus faible). 5
Acide 2 { "Acide 1 =L acids le plus fort
| P i il
= —= - N
P Mﬁr T PK,
-~ { Base2 ) M Base 1
Basicite  .--="" b Acidite
croissante croizsante
La base la plus forte

La réaction spontanée est dite quantitative ou totale lorsqu’elle consomme au moins 99 % du
réactif limitant. Cest le cas pour K = 10% ou A(pK,) > 4.

Deuxiéme cas : K, <K, ou pK,, <pK,, :la constante d’équilibre K est inférieure a 1.
L équilibre est déplacé dans le sens —1.

Exemple d’application : On considére les deux couples NH,"/NH; et CH;COOH/CH;COO~.

1
La réaction acido-basique s écrit : NH; + CH;COOH (:l’ NH,* + CH;C00~

-
- ~~

NH, {_CH,COOH}
| < - = = > pK, N

couple 2 couple 1
3 9.2, m 58 4.8 acidité croissante
NH, ¢ Vo cHc00

CAl

~ S

éq = Kal 2 lo(APKa) — 10(9.2—4,8) :104,4 3 104
Ka3

K

La réaction est quantitative (totale) dans le sens 1.



5. Le pH (potentiel d’hydrogeéne).
5.1. Définition du pH.

L acidité d’une solution aqueuse dépend de la concentration en ions H;O™.

pH=—log [H;07] [H;07] est exprimé en mol L1

5.2. Domaine ou « diagramme de prédominance ».

Tout couple acide/base faible est caractérisé par sa constante d’acidité :

_ [H307][Base] +1_K, [Acide]
% =" Acide] B0 l="fag @

Sachant que : pH = — log [H30"] et pK, =—log K,

[Base]

La relation (1) s’écrit - | pH =pK, + log [Acide]

- Relation d 'Henderson

sipH =pE_. [Acide] = [Base]
si pH = pE_. [Acide] < [Base] : la base est 'espéce prédominante.
si pH < pE,. [Acide] = [Base] : I'acide est 'espece prédominante.

On appelle "diagramme de prédominance” une représentation graphique délimitant les domaines de
concenfration.

Le diagramme de prédominance correspondant a I'exemple précédent est le suivant :

Cosxiztence des 2 espéces -

acids et base faiblss
1
pK,-1 pE, pK, + 1
—ISAERAL . s o
Laride est | C L base est
pré-dnmiuantf_} \ precdomnante
-"I‘. .\.
/.--" /\ \_\.\
[Acide] = 10 [Base]” . _ .
[Acide] = [Base] [Base] = 10 [Acide]

6. Détermination du pH.

6.1. pH de I'eau.

» Soit 1"équilibre d"autoprotolyse de I'eau : 2 H,0 == H;0"+ OH-  avecK =107}

On remarque que les quantités d’ions H;O™ et OH™ sont égales. D ot dans 1'ean pure. ona:
[H,0°]=[0H]= JK_E =10~" molL-! (K, =[H;0"] [OH]=10"1%

1
Le pH de I'eau pure sera : pH= — log [H;0%]= —1log 107 =7 :E rK.

PHeawy =7

= Les solutions neutres contiennent autant d’ions HyO™ que d’ions OH™ :

[H,07]=[0H] = pH=% pK,=7 a25°C



= Les solutions acides contiennent plus d’ions H;O™ que d’ions OH~:
[H;07]=[0OH ]=pH= % pK, :soitpH=7 a 25°C
= Les solutions basiques contiennent moins d’ions H; O™ que d'ions OH™ :
[H;07] < [OH "] = pH > % pK, :soitpH=>7 i 25°C

¢ D'onl'échelle de pH :

milieu

e |—=pH (a 25°C)
acide 14

0
pH < 172 pK, 4—‘ miligu neutre \—» pH> 112 pK,

6.2. pH d'un monoacide fort.

Lorsque 1"on dissout dans 1"eau un acide fort HA de concentration initiale C . ona :

- dissociation totale de 1"acide HA +H,0 - H,0"+ A~
at=0 C, 00
at = équilibre 0 c, C,

- autoprotolyse de 'eau : 2H,0 — H;0™+ onr

Dans le cas de solutions peu dilnées (C_ = 31077 mol.L 1) le milieu est suffisamment
acide pour que [OH"] issu de 1"autoprotolyse de 1'eau soit négligeable devant [H,07].

Ona : [HyO"]=C, soit:| pH=—log[H;0"]=—1log C_

Validité de I’approximation :
Une espece telle que OH™, par exemple, est considérée comme minoritaire ef par conséquent sa
concentration est négligeable devant celle de [H,0%] si:

1

[OH]= — [H;0°]

10

En multipliant les deux membres par [H;07] :
[H,0T[0H]=K,= — [0

425°C: [H;0°2= 10K, = 10.10-14=10-13 ; [H,0°] = 10-65 : soit pH=63

Done la formule : pH =- log C, est valable jusqu’a un pH égal a 6.5

Exemple : Acide chlorhydrique HCI de concentration mitiale : C_ = 10~3 mol.L-1
pH=-1log C,=—1log 103 =3 <6,5. La formule est donc validée.

-14

- lﬂ_ll

En effet, on vérifie que [H;0]" = 1073 ==[0H]= 105 -

6.3. pH d'une monobase forte.

Lorsque I'on dissout dans I"eau une monobase forte de concentration mitiale C.ona:

- protonation totale de la base B+H,0—= BH + OH-
at=0 c, 00
i t = équilibre 0 c, C,

- autoprotolyse de I'eau - 2H,0 = H;0"+ OH"



Dans le cas de solutions peu diluées (C, = 3.1077 mol.L 1) le milieu est suffisamment basique
pour que [H;07] issu de I"autoprotolyse de 1'eau soit négligeable devant [OH™].

-14
Ona:[OH]=C, = C,=—=_ [chr*]=%=1{::

[H307]

pH=pK.+logC ,=14+log C | a25°C

Cette formule est valable pour un pH calculé supérieura 7.5: pH=7.5

Exemple : solution de soude NaOH de concentration initiale : C, = 10> mol L~
pH=14+ logC,=14+1log 10> =11

6.4. pH d’un monoacide faible.

6.4.1. Calcul dupH.

Soit une solution d'un monoacide faible HA de concentration initiale C_. Deux équilibres se
produisent simultanément :

Dissociation de I'acide : HA +H,0 —— H;0™+ A~
Autoprotolyse de I'eau : 2H,0 — H,;0"+OH-

Quatre espéces sont présentes a 1'équilibre. en concentration : [HA]. [A~]. [H;07] et [OH]

On peut écrire quatre relations entre ces quatre inconnues :

- produit ionique de 1’eau : K,=[H;07][OH] (1)
 constante d'acidité ducouple HA/A—: K, = [Hﬁ;}] A7) )
- conservation des éléments constitutifs du couple acido-basique :

C,=[HA] +[A7] 3
- électroneutralité de la solution : [H;0™]=[A"] +[OHT] “4)

Le calcul conduit a une une équation du 3% degré en [H;07] :
[H;0°P + K, [H:0°P - (K, ~ K,C,) [H;07] - KK, =0
d’on la nécessité de simplifier en faisant simultanement les deux approximations suivantes :

1%'¢ approximation : « le milieu est acide » : [H;07] >> [OH]
Pour un pH inférieur a 6.5 ([H;07] > 3. 10‘7) [OH"] devient négligeable devant [H;07]. Cette
approximation dite "du milieu acide" est applicable sauf au voisinage immeédiat de pH=7.

L’équation (4) devient alors : [H;0™] =[A"]

2¢me approximation : « 1'acide est faible »

La dissociation de I'acide est faible; la concentration de la monobase conjuguée A~ est
negligeable devant celle de I'acide HA : [A™] << [HA]L

Cette approximation sera vernfiée a posteriori (apres le calcul du pH).



L’ équation (3) devient alors - C_ =[HA]

° 2
D+ -_—
L’expression de K, devient: E, =IHE"C—] == |H3C'+]=1,IiEaCﬂ
Q

Diou: | pH=3 (5K, ~log C,)

6.4.2. Domaine de validité de I'approximation [A™7] <= [HA].

Chn considére quun acide est faiblement dissocié si Al 10! ou log Al ;
A [HA] [HA]
Eupm‘t:mtdans:pH=pK‘—logﬁ issude(2): |pH=pK_ -1

& Urtilisation du coefficient de dissociation.

L'approximation de 1"acide faible repose sur hypothése d une faible dissociation.

= nombre de moles dissociées de HA ou concentration dissociée o = i — i
nombre de moles initiales de HA concentration initiale E. Co
+ . -
o= £307] si I"autoprotolyse de 1'eau est négligée
Bilan de matiére : Co
HA +H,0 —— H;0" +A-

Efatinitial | C_ 0 0
Etat C,—¢ 2 g € : avancement de 1a réaction
d’équilibre! C_(1-0) C,o C,

o‘_. [H;0"]=C,.0 =pH=-log(C,.c)
¥
s1 [OH™] est négligeable (hypothése du milieu acide)
HO1[A] _C, 0

MHA]  (1-@)

Si o < 0.1 (dissociation faible. inférieure a 10 %) on peut négliger o devant 1 :

Comme : K,

=K, =C,a? = |a= _|=2 <107} soit la condition : ﬁgm"z
= G Ca

Recapitulation : 1a formule qui donne le pH d'un monoacide faible :

pH= : (pK, —log C_) |est valable st [A~] << [HA]

2
=pH= pK, -1
= = 0.1 c’est a dire - L8 <1072

Go

Exemple : Calculer le pH d’une solution d’acide acétique CH;COOH (pK, = 4.8) de concentration
C,=10"molL:

pH=12(48+1)=29

-48
La formule qui donne le pH est valide. puisque pH=2.9 <4 8-1=38 et quezlé—a= %1— ~107>%

<3
<10~



6.5. pH d’une monobase faible.
6.5.1. Calcul du pH.

Soit une solution d’une monobase faible B telle que I'ammoniaque NH;, , de concentration initiale C,.
Deux équilibres se produisent simultanément :

B+H,0 —— BH"+OH"- équivalent 3 : B+ H;0" —— BH"+H,0
2H,0 =— H;0"+O0H"

Quatre espéces présentes sont i I'équilibre, en concentration : [BH™]. [B]. [H;07] et [OH].

On peut écrire les quatre relations -
- Produit ionique de I'eau - K, =[H;0"] [0H] ()
-K, du couple BH*/B : K= % 2)
- Conservation de la matiére - C,=[B] + [BH'] (3)
- Electroneutralité - [H;07]+[BH']=[0H] doi[BH]=[0H]-[H;0"] (4

Le calcul conduit a une équation du 3% degré en [H;07] :
H;0°P +(C, +K,) [H;0°P -K, [H;0°] - K, K, =0

d’ou la nécessité de simplifier en faisant simultanément les deux approximations suivantes :

1¥7¢ approximation : « le milieu est basique » : [H;07] << [OHT]
Poukr un pH supérieur a 7.5, [H;07] devient négligeable devant [OH"]. Cette approximation dite
"du milieu basique" est applicable sauf au voisinage immédiat de pH= 7.

L’équation (4) devient alors : [BH™] = [OH™]

28m¢ ahproximation : « la base est peu protonée »

La protonation de la base est faible: elle fixe peu les protons de I'eau; la concentration de I'acide
conjugué BH™ est négligeable devant celle de la base B : [BH™] << [B].

Cette approximation sera verifiée a posreriori (apres le calcul du pH).

L équation (3) devient alors : C_ = [B]

En remplagant [B] et [BH ] dans K . ona:
K - [HO'IC, _[HO'FC,

.d'ou: [H;0%]=&K)"C, 172

[OH] K.
.. 1 1 1
Do : pH=-log [H;0%] = —ElogKa —;lngKe +£logl‘.3c,
soif pH= % (pK, +pK, + log C_)
o 1 1
ou bien : pH= ?r'+E p](izl+E log C,

6.5.2. Domaine de validité de I'approximation de la base faible [BH™] <= [B].

+
* On estime qu une base est faible, peu protonée, quand : % <1071

: Bl
Comme : pH=pK_+ 1 =|pH=pK_ +1
pH=pK_ + Dg[BH+] = pE_ +

Utdlisation du coefficient de dissociation.
= Considérons le bilan de matiére de I"équilibre de protonation de labase B :




) B+~H,0 =— BH" + OH-
Etat mitial c, 0 0
Etat d’équilibre C,-¢& E E € - avancement de la réaction
Co(l— (IB) CO‘aB Co.aB
=
o €tant le coefficient de dissociation de la base : og= Cl s
3 22

St la base est faiblement protonée : ag < 0.1 (protonation < 10 %) on peut négliger o devant 1 :

- o 1%
. o Koo 10M _ [10 1
On peut alors écrire 1 K, = Car G = 0= \K.C. <10

) . 10~ 2|
soit 1a condition :| —— <1072 25°C
K.Co

Reécapirulation : la formule qui donne le pH d’une monobase faible :

pH= -;— (pK, + pK, +log C) | est valable si [BH] << [B]

=>pH=pK, +1

) } s i 10'“ -2
=> 0y 0.1 c'estadire:

<10
K. G

Exemple : Calculer le pH d'une solution d’ammoniaque NH; (pK, = 9.2) de concentration C, = 102 mol L1 :
pH=12(14+92-2)=106
La formule qui donne le pH est valide. puisque pH=10.6 = 9.2 +1=10.2 et que:

10—14 10—14
K,Cy 1021072

3

~10>% <107

6.0. pH d’une solution d’ampholyte.

Considérons une solution d’un sel NaHA (par exemple NaHCO;) de concentration C. La dissociation
totale du sel dans 1'eaun s"écrit

WNaHA (solide) —E.—} Na+|:aq} +HA~ {aq)

HA~ est un ampholyte puisqu’il est I'acide du couple HA/A- et 1a base du couple H,A/HA".
Deux réactions faisant infervenir HA™ se produisent :

base du couple H>A/HA~ -“-ﬁ:HAﬁ +H;0" — H.A+H,0 K,

=
acide du couple HA~ /4°~ .__.,i 1.!%::} +H,0 =—= AX+H,0° ‘K,
Bilan : 2HA” — H,A+ A’ - lebilan de cette réaction globale

indique que : [H,A] = [A%]
Leproduit K ; . K, s'éenit:
_ [H0"1[HAT] [H;0"] (a7 — [H,0°P a7
N Y HA ] T mA
Doi: K, K,=[HO0T

soit : pH=l[pKd1+pg2} == le pH est indépendant de C
2




6.7. pH des solutions salines.

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

Exemple - NaCl (chlorure de sodium)
= HC1 +  NaOH > NaCl + H,O
acide fort base forte sel

* En solution aqueuse. il v a dissolution fotale du sel :

NaCl —=— Najyg) +Clig)

CI™ : base conjuguée (ires faible) d'un acide fort (HCI). CI” est un ion indifférent ou
spectateur: il ne participe a aucun équilibre acido-basique.

Na~ : ion spectateur, acide conjugué (trés faible) d une base forte (NaOH); il ne
participe a aucun équilibre acido-basique.

= |pH(NaCl) = pH(eau pute)=% pKe =7 a25°C

6.7.2. pH d’une solution d’un sel d’acide fort et de base faible.
Exemple - NH,Cl1 (chlorure d’ammonium)
= HE + NH; — NH,(I
acide fort base faible sel
* En solution aqueuse. il y a dissolution totale du sel :

eaun — +
CI™ : 1on spectateur. base conjuguée tres faible d un acide fort (HCI)
NH,™ : acide conjugué (faible) de la base faible NH; (pK, =9.2)

= pH(NH4CI) = pH(NH} ) =|pH d'un acide faible

) [OH] == [H;0%]
® [NH,] <= [NH,"] (acide faiblement dissocié)

1
= pH = 2(pK, — log[NH;])

6.7.3. pH d’une solution d’un sel d’acide faible et de base forte.
Exemple : CH;COONa  (acétate de sodium)
* CH;COOH + NaOH —» C(CH;COONa +H,0
acide faible base forte sel
= En solution aqueuse. il v a dissolution totale du sel :
CH3CO0Na ——— CH3CO0(q) + Nagzg)
Na™ : ion spectateur. acide conjugué treés faible d'une base forte (NaOH)
CH;COO™ : basg conjuguée (faible) de I"acide faible CH;COOH (pK, = 4.8)

= pH(CH3;COONa)= pH(CH;COO0 ) =|pH d une base faible




[H,0%] << [OH"]
[CH;COOH] == [CH;COO] (base faiblement protonee)

1 -
= pH =5 (PK, + pK, +10g] CH3C00 ])

6.7.4. pH d’une solution d'un sel d"acide faible et de base faible.
Exemple : CH;COONH, (acétate d’ammonium) de concentration C (C = [CH;COONH,])
= CH;COOH + NH; =—p CH;COONH,
acide faible base faible sel
= En solution aqueuse, il v a dissolution totale du sel :
CH;COONH; —* CH; CDD_.;E 2 NH4+{a.q_‘,l
* CH;C0O0" est la base conjuguée faible de CH3COOH. acide faible.
CH,COOH + H,0 == kCH;,CDD; +HO" K,
=NH,  est l‘ac.iﬂg_;gqjugué faible de NH; . base faible.

\NH,") + H,0 == NH; + H;0" ‘K,

Or, le mélange d;;_l-l;l acide faible et d'une base faible donne une solution faiblement acide ou
faiblement basique = pH est voisin de 7.

On montre que si - [H;07] == C et [OH™] << C. en faisant le produit K.q K, :

1
pH= E{PKM +pK,, ) | - le pHest indépendant de C. Ici: pH= 112 (4.8 +9.2)=7

7. Solution tampon.

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

* Exemple - HA + sel NaA (solide)
eau -
e Na.A(S) _— Naz’aq) + .A(aq)
+ AH + H,0 = A-+H;0":
+ -—
x - H0'TAT]
s [AH]
i ¥ [AH]
soit : H0 1=K, —
[H3O0 ] & a [A7]
oubien: pH=pK, + log[A ] - relation d'Henderson
[AH]

. Si[A7]=[AH]
= pH=pK, : efficacité maximale de la solution tampon.

* En géneral le pH d'une solution tampon est compris entre 4 < pH (solution tampon) = 10

|

[H;0%] et [OH] < 10~* mol L1

= Pour des raisons d efficacité tampon : les concentrations C; de I'acide faible AH et C, du sel

NaA sont relativement élevées = = 10 mol L~ donc > a [H;0] et [OH].



Etant donné que [H;07] et [OH"] sont négligeables devant [AH] et [NaA]. on peut écrire :

C,=[AH] AH : acide faible. peu dissoci€ dans I'eau
C,=[AT] NaA : sel entierement dissous dans 1'eau
G
Le pH devient alors : pH=pK, +log .
1

* Propriétés des solutions tampons.

= Les solutions tampons ont la propriété de minimiser les variations de pH provogquees par :

— une addition (modérée) d acide ou de base.

— une addition (modéree) de solvant (eau) : dilufion.

= Réalisation d'une solution tampon :

— acide faible HA + sel NaA (base faible A-)

— acide faible HA + base forte (OH™). car OH™ «consomme» HA — A~

— base faible A~ (sel NaA) + acide fort (H;07), car H;0™ «consomme» A~ — HA

Exemple : Mélange de CH;COOH (C,) et de CH;COONa (C,). avec : C, =C, = 10! mol L1
[CH,CO0™]
[CH;COCH]
On rajoute dans 1 L de ce tampon, n; moles de HCI (acide fort) (avec 1n; = 1072 mol).

pH du mélange tampon : pH=pK, + log =pK, + lngg—3= pE, =438
‘1

Quel est le nowvean pH 7 (on suppose que le volume reste égal a 1 L aprés ajout de HCI).
L ajout de HC1 provoque la réaction : CH;CO0~ + H™ — CH,COOH
n; moles de CH;COO™ sont «wconsommeesy et n; moles de CH;COOH sont formees :

10102 0.00
PH=PRa + log T2 ~Pat ogg =47 2

8. Dosages acido-basiques.

8.1. Equivalence acido-basique.

* Dans le cas oi chaque molécule d'acide (ou de base) libére (ou capte) un ou phasieurs
protons, 1"équation-bilan du dosage s"écrit :

[ acide(1) +A; HO — base(l)+i, H;0"] xA,y
[base(2) + A, HyO" — acide(2)+ 4, H,0] x4,

A5 acide(1)+ ., base(2) —— A, base(1)+ &, acide(2)

On définit amst des « équivalences successives » et une « équivalence globale » :
1#® gquivalence. 2°= équivalence, efc. ..

¢ A I'équivalence, le nombre de protons libérés par I'acide(1), est égal au nombre de
protons fixés par la base(2) :
M - Bacide(1y = A2 - Bpase(2) (n=1b de moles)

soit a I'équivalence : MCVi=4LGV, | ou | ACV. = LGV,

avec : A, =nombre de protons libérés par une mole d acide et
Ay, = nombre de protons fixés par une mole de base.

A I'équivalence. I'acide et la base ont échangé le méme nombre de protons :

A Dociget) (initial) = My Byace(2) (versé a I'équivalence)



Exemple I - Dosage de la 1¥® acidité de H;PO, par la base forte OH™.

Volume de base forte a verser pour atteindre la 1¥* équivalence (H;PO4 met en jeu 1 proton) :
1 H3P04 =1 0OH"- _— H:PO4- —H'_;O .,"b =1 .‘: =]

A la premiére équivalence : A’aCH3PO4V HyPO, = MCorVor =1 D120, mitial) = 1 DO (dcuivalence)

Exemple 2 : Volume de base forte versé a I'équivalence globale (3° acidité de H;PO, : 3 protons mis
en jeu par mole dacide) :

1H;PO,+30H- — PO/ +3H,0 Ay=1; A.=3
A I'équivalence globale : A, [H;PO,] '\71.13p04 =& [OH] Vo= 3 14,90 y(minal) = | BOH (dqurvalence)

Cs

8.2, Dosage d’un monoacide fort par une monobase forte.

HCl =, HyO"+CI”
NaOH == . Na"+ OH-

Les ions C1~ et Na™ étant indifférents, 1a réaction globale qui se
produit est done :
OH +H;0" — 2H,0 E=1004-0= 1014

HO ,{HO G
(acide) y’ pome H;0 {"1
| | FPKH \

A,
(base) lltlii;%”E 0
(OIS HO

acidité croissante f

K = 10*, on peut donc considérer que la réaction est totale (quantitative) - H,0"+0H — 2 H,0

L étude d une réaction de dosage acide-base consiste en général a suivre 'évolution du pH de
la solution en fonction du volume V5 de réactif ajouté (ou du nombre de moles n, = C, V).

Allure du graphe pH = [ (ngg- verse)

pH
14 + log[OH-] b
7 _________
—log[H,07]
} 4 1l op- VEI'SE = 1,

0 0,



La réaction est totale

Avant I'équivalence - n, > n, Equivalencen,=n, Apreés'équivalence:n, <m,

Nbrede | H;0"+OH —» 2H,0 |H:0"~0H —> 20| H,0*~ OH —» 2H,0
moles
Etat initial | v, oV, — oV, oV, — | oVl oV,
Etat final CV,—C,V, | ~0 —|~0 | ~0 ew | ~0!| cv,-CV,
Etat final : H;O™ Etat final : OH-
t H =14+ log [OH"
pH =—10g[H30+]=—109nH3D pH=7 P 2 [OH]
tot
S . C,Vo — GV,
pH — —log GV —CoVy =14+ log=2-2 =171
Vot tot

8.3. Dosage d’une monobase forte par un monoacide fort.

Des calculs tout a fait similaires permettent de déterminer le pH au cours du dosage. On obtient
le graphe :

pH
14 = log[OH]

— log[H;0"]
0

» Iy o* versé (n))

8.4. Dosage d’un monoacide faible par une monobase forte.
L’équation-bilan de la réaction de dosage entre 'acide faible HA et 1a base forte OH™ s7écrit

o { HA+OH- — A-+H,0  K=10PKe—pKa)

BO ((ma) HO
i 0 PE, ™

s Acidité croissante /’
| {‘ DBJSO A HO

i I HA "*' Si K est supérieur a 10, on considére que la réaction est quantitative (totale).
48

Exemple : CH;COOH+OH- —= CH;COO~+H,0 pK =

K=1004-48 = 1092~ 10* — réaction totale



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

pH
r
14 + log[OH™] 1

2

|5

B

[
M[E .

+ 1 (N VErse)
!

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

i nL=n o=
MWhre _ ~ B B _ ~
de HA+OH —» A +H,O| HA+OH — A~ +H,0 HA+OH —» A +H,0
moles
Etat | ¢,v C.V, ~0 ~0|CV, CV, | ~0 =0 | CVy GV Y S|
Tmitial| 1! a3 1V baVy vy Lava j
T Fo ! F — — E 'C]"ﬁ'rl I T ."E r o
E-t;aa CVi-CVy! ~0 1 GV, a Qa cru o 0 GV Cy 1 iV,
Etat final : [A7]

Etat final : [HA] ; [A7]

Le pH se calcule 4 'aide du couple

e A
HAMA ; soit: pH=pK_ +log L
[HA]

- CyVs Vg
PH =P B O V) Vi

et [HA]=[OH]=£~0
= la base A~ impose le pH
i1 [HA]==[A et[H;07]=<[0H"]

ol 1. CyV,
pH= ;+EpKn+Elﬂg =

T""'nrml

Etat final : [A7] et [OH]

Le pH est imposé par la base
forte : OH-

CV; -V

pH=14+log =
Viotal

e Avant I'équivalence - n, <n;

Le milieu est acide : [H3;07] >> [OH]. A I'équilibre. on a:

ngy=n—-n,: [HA]=

CM=C)

Vi+V,
Np—=10,: [AT]= \S;i_v\fz
Le pH du mélange est donné par :
pH=pK, +log {I‘:‘;]]

1
* Alademi-équivalence: 0y =—0 = pH=pK; puisque: [HA]=[A"]

c’est un mélange tampon




= Al'équivalence -0y = 0y

D’aprés le bilan, on voit que le pH de 1a solution est alors impose par 1a monobase faible A~ En

supposant [HA] == [Pr] et [OHT] == [H;07]:

pH = 5 (0K, +pK, +log [A])=7 + pK, + log [A7)
NB. : A 'éguivalence, la solution est basigue.

* Aprés I"équivalence : 1 =1, - (uDH_ = qu ot )

La solution a I"équilibre est constituée d un mélange de 2 bases OH et A~ :
n,-n; GV, -GV
Vi+V, Vi+V,

- 1me base forte OH- de concentration : [OH ] =

n, GV
1"1 +V2 R-i’l +V1

- 1me base faible A~ de concentration : [A7]=

Le pH du mélange des deux bases est imposé par celui de la base forte :

CoVh -V

doi:pH=14+log [OH] soit: pH=14+log Vi<V,

8.5. Dosage d’une monobase faible par un monoacide fort.

Dosage d'une monobase faible par un monoacide fort

Allure du graphe pH=§ [an o* verse)

- 2

A 'equivalence, le nulien est acide (le pH est imposé par ["acide faible HA).

L (“Hp

. Versé)



