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CHAPITRE VI : EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES

1. Définitions.

1.1. Monoacide et monobase.
J.N. Brgnsted: un acideestune especeyouvantlibérer un protonH™* pour le donnera une autre
espece; une base est une espece susceptible de capter un proton en prdversagie espece.

Acide —— Base + H

L’acide et la base sont dits "conjugues” ; ils forment un couple acido-basiqueaowte / base

Exemple CH;COOH —— H+ CHyCOO : couple CHCOOH / CH,COO
L'ion acétateCH3;COQO™ est la base conjuguée de 'acide acétiqug@BOH.

1.2. Polyacide et polybase.

Un polyacide est une espéce pouvant libérer 2 ou plusieurs protons; une polybase est une esp
pouvant fixer 2 ou plusieurs protons.

Exemple H,S—— 2H+ S H,S est un diacide capable de libérer deux protons;

S?~ est une dibase pouvant fixer deux ions H 5



1.3. Ampholyte.

Un ampholyte est un composeé qui peut se comporter soit comme un acide, soit comme une ba
Les solutions correspondantes sont dites "amphotéres".

Exemple

Considérons les deux couples suivants :

- couple 1 : HS/HS™ :HS — H'+HS
- couple 2 HS/S% :HS <=— H'+S

L’ion HS™ est un ampholyte, car il joue le rdle d’un acide dans le couplesHS
et se comporte comme une base dans le coudHs .

2. Réaction acido-basique.

Une réaction acido-basiquempliqgue deux couples acide-baseconjuguésqui échangentdes
protons :

Couple 1 : Acide(1) / Base(1) : Acide(l) =— Base(®) H'
Couple 2 : Acide(2) / Base(2) : Base(2)+ H"'=—— Acide(2)

Réaction acido-basique : Acide(1l) + 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: HO*/H,0: Hi0* —— H*+H,0 (I'eau fixe H" : c’est une base)
-couple 2 H,O/OH™:  H,0 =— H"+OH (I'eau cédeH* : c’est un acide)
 Le caractere ampholyte de I'eau se traduit alors par la superposition des réactions :

HO+HO <— OH + HO" (réaction "d’autoprotolyse")
acide(1) + base(2— base( acide(2)

 Lorsgu’on introduit un acide (AH) ou une base (B) dans I'eau, il se produit alors une reaction
entre la substance introduite et le solvant (eau) :

Exemples
CHsCOOH +HO <— CHCOO + HO"
acide(l) + base(2— base(1)acide(2)

NH; + HO S Ni + OH
base(2) + acide(1) — acide{dase(1)



3. Constante déquilibre dans les réactions acido-basiques.

La constanted’equilibre K de toute réactionacido-basiquestdonnéepar la loi d’'action de
masse

a8 .ad  [CIg D1,
— b — D
ax .ag  [Al%4[Bleg

aA+bB E]D]lﬁ cC+dD
-1

OU : &, 8, & et g sont les activites des espedg B, C et D a I'équilibre et [A], [B]gg
[Cleq €t [Dlgq les concentrations de ces ménespeces a I'equilibre.

3.1. Equilibre de dissociation de 'eau.

L’équilibre d’autoprotolysede'eau: 2 H,O0 —— H30" + OH™ estcaractérisépar une constante
d’équilibre K, appelée "produit ionique” de I'eau.
&, ~+.a., -
Hs;O OH + - —
Ke: 3 > :[Hso ][OH ] (aHZO - l)
aH,0

A 25°C : K,= 1014 00 pK,=-log K, = 14




3.2. Constante dacidité.

- Lorsquun acide faible AH est mis darigedu, il se produit une dissociation :

AH + H,0 —— A~ + H30" (couple AH/K)
acide(1) + base(2) base(l) Ha(@)

La constante d’équilibre de dissociation de I'acide HA, appelée « constante d’'acigit&éckt :

a ..a _ _
« =132 A _ [H30"][AT] On pose : pK =-log K
a -y o [HA]
2 (a|—|20:1)

4. Force des acides et des bases.

- Un acide est d’autant plus fort qu’il ceéde plus facilement un proton H
1
AH+H,0 =— A+H0"
-1
Plus un acide est fort, plus I'eéquilibre est déplacé dans le sens 1 et par consequeyesilgsad :

acidité croissante~ K, X ; pK,




- Une base est d’autant plus forte gu’elle capte plus facilement un profim bhse se protone).
A+ H30+ (—D—lﬁ AH + Hzo

Plus une base est forte, pludgduilibre est déplacé dans le sens 1 et par conséquent plus la
constante K du couple acido-basique AH//st faible.

basicité croissante= K, N\g ; PKy Va

- L'eau est a la fois un acide et une base. LeglpK 2 couples $#0*/H,0 (K, = 1) et
H,O/OH (K, = 10714 sont respectivement O et 14 & 25°C.

Exemples de couples acido-basiques

Acides tres faibles

Acides faibles

Acides tres forts

(indifférents) dans l'eau dans l'eau dans l'eau
| HO - N + S
2 - + - H;0
'\!HS CHASOH ) HCO3;~ NH, H,CO; HSO, 3 H2§O4 |-!| H§|O4 K \
= % 0 » PRy
30_ 16 o1 10 . 9.2 6’4_ 22_ 0 ) __8 _Acidité croissante
— S~ ~ — = " -
Bases tres fortes Bases faibles Bases tres faibles
dans l'eau dans l'eau

(indifféerentes) dans I'eau



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

Considérons la reaction entre deux couples acido-basiques :

Acide(1) + Base(2) E']jiﬁ Base(l) + Acide(2)

[Acide(2)] Ky 10 Pa

«  [BasdD] [Acide(2)] _ [Bas¢D)][H30"] ]
[Hi0"][Bas¢2)] Ka, 10 "=

[Acide(1)] [Basé2)] [Acide(1)]

K =10°PKa) - avecA(pK,) = pKa, = PKa,

Premier cas: K,, > K, ou pK,, > pK,, : la constantede I'€quilibre K estsupérieurea 1.
L’équilibre précédent est déplace dans le sens 1.

La reaction sefait doncentrela basela plus forte (pK, le plusgrand)ET I'acide le plus fort
(PK, la plus faible).

P 4

- -
- "

'd
4

— 1OpKa2 - pKal

. . g .
Acide 2 ¢ Acide 1 < L'acide le plus fort
- o .
I —’—‘ Ny o - o
Lol -=mion | > pK, 4
A Y ma
- i Base2) " ™ oo o
LA . gz
Basicité¢ _---~ ~—=e’ Acidité
croissante croissante

La base la plus forte



La réactionspontanéeestdite quantitativeou totale lorsqu’elle consommeau moins 99 % du
réactif limitant. C’est le cas pour K >406uA(pK,) > 4.

Deuxieme cas K, 2, OU pK < pK . la constante d’équilibre K est inférieure a 1.
L’équilibre est deﬁ]ace c% ans le seﬂs

Exemple d’application : On considere les deux couples ;NHNH3 et CH;COOH/CH,COOU'.

La reaction acido-basique s’ecrit : i CH;COOH E,]j]lﬁ NH" + CH,COO

- .y,

NH," CH COOH
| /' "'r"'
couple 2 0 F couple 1 p.K? \ .
92 S ee 48 acidité croissante
: .I\I..I:I.?’,:' ?\990(\\ CH,COO" g
K _
Keq = n=1000P%) = 1092749 =10%4 > 10"
a

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



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

L’acidité d’une solution aqueuse dépend de la concentration en 4ans H

5.2. Domaine ou « diagramme de prédominance ».

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

_[H30"][Basé + _ Ka[Acide]
a7 [Acide] H [HO] [Basd

(1)

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

[Base]
[Acide]

La relation (1) s'écrit:] pH = pk+ log Relation d’Henderson

pH =—log [H;0"] [H30™] est exprimé en mol L.

10



si pH = pK,, [Acide] = [Base]
si pH > pK,, [Acide] < [Base] : la base est I'espece prédominante.
si pH < pK,, [Acide] > [Base] : I'acide est I'espece prédominante.

On appelle'diagramme dgrédominance" uneeprésentation graphiquilimitantles domainesle
concentration,

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

Coexistence des 2 especes :
acide et base faibles

[ |

pKa -1 pKa pKa +1
L’acide est ! i Labase est

prédominant./ \ prédominante

NN

[Acide] = 10 [Base']/ .
[Acide] = [Base]

“[Base] = 10 [Acide]

11



6. Détermination du pH.

6.1. pH de l'eau.

« Soit I'équilibre d’autoprotolyse de l'eau: 28— HO"+ OH~  aveK, = 1014

On remarque que les quantités d’iongf et OH sont égales. D’ou, dans I'eau pure, on a:

[Hz0*] =[OHT] = JKe =107 mol.L™! K, = [H50"] [OHT] = 10714

Le pH de I'eau pure sera : pH=log [H;0'] = —log 107 =7 = > PKe

pH(eau) =7

« Les solutions neutres contiennent autant d’'iog®Hjue d’ions OH :
+ - 1 2 o
[H30™] =[OHT] O szz pK=7 a 25°C
* Les solutionscides contiennent plus d'iong®" que d'ions OH :

[H30"]>[OH™] O pH <% pK, ; soitpH<7 a 25°C

12



* Les solutions basiques contiennent moins d'iog®Hjue d'ions OH :
[H50"] < [OH ] O pH >; pK, ;soitpH>7 a 25°C

* D’ou I'échelle de pH : 7
milieu milieu

| : —pH (a 25°C)
acide | basique 14

|
|
0 |

pH < 1/2 pK, miliei neutre pH > 1/2 pK

pH = 1/2 pK
6.2. pH d’'un monoacide fort.

Lorsque lon dissout danséau un acide fort HA de concentration initialg @n a :

- dissociation totale dedcide : HA + H,0 - HyO" + A~
at=0 Co 0 0
at = équilibre 0 G G

- autoprotolyse dééau : 2H,0 — HO"+ OH"

Dans le cas de solutions peu diluées (€ 3.107 mol.L™?) le milieu est suffisamment

acide pour qugOH] issu de l'autoprotolyse de I'eau soit négligeable devag®[H -



Ona : [KO"1=C, soit: pH=log[H30"]=-log C,

Validité de I'approximation :
Une especdelle que OH™, par exemple estconsidérée&eommeminoritaire et par conséquensa
concentration est négligeable devant celle d®[Hisi :

1
Hl< —— "
[OH]< ;5 [HO']
En multipliant les deux membres parg[Bf] :

+ | = i +12
[H3O™T[OHT] = Kg < o [H;07]

4 25°C :[H3;0%1%2> 10 K, = 10.1014=1013; [H,0%] > 105> ; soit pH< 6,5

Donc la formule : pH = log G, est valable jusda un pH égal a 6,5

Exemple Acide chlorhydrique HCI de concentration initiale €103 mol.L™1

pH =-log C,=-log 103=3<6,5. Laformule est donc validée.

14

=10t
103

En effet, on vérifie que [§0]* = 1073 >> [OH] =

14



6.3. pH d’'une monobase forte.

Lorsque lon dissout danse¢au une monobase forte de concentration initig/®ga :
- protonation totale de labase: B+ H0O—> BH + OH

at=0 G 0 0
at = equilibre 0 G G
- autoprotolyse deéau : 2H,0 =—— HO'+ OH"

Dansle casde solutions peu diluées(C, > 3.10 " mol.L™1) le milieu estsuffisammenbasique
pour que [HO'] issu de I'autoprotolyse de I'eau soit négligeable devant]OH

K, Ke 10714
[H30"] G  Go

Ona:[OH]=C, O C,= 0 [H30']=

pH = pK,+log G, = 14+1log G, a25°C

Cette formule est valable pour un pH calculé supérieura 7,5: pH>7,5

Exemple solutionde soude NaOH de concentration initialg,:=C103 mol.L™

pH =14 + log C, = 14+log 103 =11

15



6.4. pH d’'un monoacide faible.

6.4.1. Calcul du pH.

Soit une solution d’un monoacidefaible HA de concentrationnitiale C,. Deux équilibresse
produisent simultanément :

Dissociation de’hcide : HA + H,O —— H3O* + A~
Autoprotolyse de’kau : 2H0 —— HO"+OH

Quatre especes sont présentégduilibre, en concentration : [HA], [A, [H;0'] et [OHT]
3

On peut écrire quatre relations entre ces quatre inconnues :

- produit ionique de' éau : Ke = [H30'] [OHT] (1)
+ —_—
- constante ‘écidité du couple HA/A: Ka:[HSE_m]\[]A ] (2)

- conservation des éléments constitutifs du couple acido-basique :
Co = [HA] +[A7] (3)

- électroneutralité de la solution : [H30™] = [A7] + [OHT] (4)

16



Le calcul conduit & une une équation due8egré en [HO™] :
[H30™° + K, [H30"1% - (Ko + K Cy) [H30'] - KK,=0

d’ou la nécessité de simplifier en faisamtultanementles deux approximations suivantes :

16'€ approximation : « le milieu est acide » : [HO"] >> [OH ]
Pourun pH inférieur 36,5 ([H;0%] > 3.10°7), [OH] devientnégligeabledevant[H;0"]. Cette
approximation dite "du milieu acide" est applicable sauf au voisinage immédiat de pH = 7.

L’ équation (4) devient alors : f@*] = [A7]

2€Me approximation : « I'acide est faible »

La dissociation de I'acide est faible; la concentration de la monobase conjugese A
négligeable devant celle datide HA : [AT] << [HA].

Cette approximation sera verifiagposteriori(apres le calcul du pH).

L’equation (3) devient alors : ;& [HA]

+.2
H-20
L'expression de Kdevient : K5 = % ==> [H 3O+] = ‘/KaCo
0]

1
Dou: | pH== (pK;-log C;)
2 17




6.4.2. Domaine de validité de &pproximation [A7] << [HA].
[A]

LA S
[HA]

On considere qun acide est faiblement dissocié 4[%;]] 21 log
[A-]
[HA]
« Utilisation du coefficient de dissociation.

En portant dans : pH = p}& log issude (2): pH<pk1

L’approximation de &cide faible repose suhlypothése ‘dine faible dissociation.

nombre de moles dissociées de ou concentrabn dissociee q = 3 — 3
nombre de moles initiales de H. ancentrabn initiale Eo Co
a= [H0 ] si’utoprotolyse dedau est négligée
Bilan de matiere : Co
HA+H,0 — HO"+ A~
Etat initial G 0 0
Etat C-¢ & & ¢ . avancemende la réaction
d’équilibrel G (1-a) Ga Cya
L » [H30']=C,a O pH=-log (C,0)

v
si [OH] est négligeable (hypothese du milieu acide)

18



[HO].[A]  Co0?
[HA] (1-a)
Sia <0,1 (dissociation faible, inférieure a 10 %) on peut négagagevant 1 :

Comme : ;&=

: " K
0 K,=C,0°0 |a= /% < 107Y}; soit la condition|: =& <107
(0]

Récapitulation : la formule qui donne le pH d’'un monoacide faible :

pH =% (pK—log C,) | estvalable si [A << [HA]

O pH< pK,-1

0 a<0,1 cestadire :% <1072
(0]

Exemple Calculer le pH d’une solution d’acide acétique;COH (pK, = 4,8) de concentration
Co=101mol.L™t:

pH=1/2 (4,8+1)=2,9

La formule qui donne le pH est valide, puisque pH=2,9 <1458,8 et quc(|:<:a = TS
0]



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

Soit une solution‘dine monobase faible B telle quarhmoniaque Nh{,4 de concentration initiale £
Deux équilibres se produisent simultanément :

B+H,0 —— BH"+OH équivalenta : B+ f0" —— BH + H,0
2H0 =—— HZ0'+OH

Quatre especes présentes sohtguilibre, en concentration : [BH [B], [H:0"] et [OH].
3

On peut écrire les quatre relations :

- Produit ionique de I'eau : K = [H30"] [OH] (1)
[H30™] [B]
- - K, =
K, du couple BH/B : a (BH'] (2)
- Conservation de la matiéere : G = [B] + [BH] (3)

- Electroneutralité : [H30"] + [BH] = [OH] dou [BH'] = [OHT] - [H30"] (4)

20



Le calcul conduit & une équation dudggré en [HO'] :
[H30"13 + (C, + K) [H30™]2 - K, [H30"] - K K, =0

d’ou la nécessité de simplifier en famaimultanémentles deux approximations suivantes :

18'® approximation : « le milieu est basique » : [HO*] << [OH]
Pour un pH supérieur a 7,5,J8'] devient négligeable devant [OH Cette approximation dite
"du milieu basique" est applicable sauf au voisinage immediat de pH = 7.

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

2€Me approximation ; « 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 : "[Bi« [B].

Cette approximation sera verifiagoosteriori(apres le calcul du pH).

L’equation (3) devient alors : ;& [B]

En remplacgant [B] et [BH dans K, on a:

+ +,2
Koz TP I BB L5 dou: 0" = (KKHRC, 2
[OH ] e

21



1 1 1
D’o0 : pH =-log [H30"] = —ElogKa—ElogKe+§logCO

soit : pH :; (PK+ pK, + log G)

ou bien : pH= 7 % pKa%+ log C

6.5.2. Domaine de validité de &pproximation de la base faible [BH] << [B].

+
» On estime gu’une base est faible, peu protonée, qug[%l{fl—l. 1 <10

Comme : pH = pK+ Iog[B[E]+] O pH>pK,+1

Utilisation du coefficient de protonation.
» Considérons le bilan de matiere tiguilibre de protonation de la base B :

B+H,O =— BH + OH

Etatinitial Co 0 0

Etat déquilibre G—¢ & & ¢ : avancement de la réaction
g(l_ GB) (a.O(B CO'GB

3

ap étant le coefficient de protonation (ou de transformation) de la bogse C_
(0]

22



[H30'1[B] _ (Ke/IOH DBl _ KeCo(l-0p)  Ke(l-ap)

[BH] [BH ] (Co.0p)° Cy. 052

La relation (2) donne : K=

Si la base est faiblement protonégs:< 0,1 (protonatiorx 10 %) on peut négligerg devant 1 :

On peut alors écrire : J& —;Ke -—210_14 O ag= 10_14<1O"1
P ' Co.0p Co.0p B K.Co

10—14

<1072 425°C
KaCo

soit la condition

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

pH = % (PK + pK, + log G,)) | est valable si [BH << [B]

=>pH>pK,+1 14
: 0 -
=>0g<0,1 cestadire: <1072
Ka CO
Exemple Calculer le pH d’une solution d’ammoniaque NigK, = 9,2) de concentration,G 102 mol.L7;
pH=1/2 (14 + 9,2 2) = 10,6
10714 10714

La formule qui donne le pH est valide, puisque pH=10,6 >*9;20,2 et que;—=—= 0910
a ~o .

- =10 28 <1072

23




6.6. pH d'une solution dampholyte.

Considérons unsolution dun selNaHA (parexemple NaHCQ) de concentration CLa dissociation
totale du sel dans 'eau s’écrit :
u —_
NaHA soige) 10T — Naaq)+ HA (5
HA™ estun ampholytepuisquil estl’acidedu coupleHA™/A%™ et la basedu couple HA/HA™.
Deux réactions faisant intervenir HAe produisent :

base du couple JA/HA FHO" — HA+H,0 Ky
acide du couple HA/AZ‘ FHO = A +HO" K,

=
2HA —— HA+A? :le bilan de cette réaction globale

indique que : JA] = [A%]

Bilan :

Le produit K, . Ky Sécrit :
— + 2 — 2_
[H0"I[HAT] HOTTIA™ ] - o2 AT
[HA] [HA "] [H2A]
Dol :  Kgp. Kgo= [H30™?

Kal . Ka2 -

soit : pH =1 (PKy1 t PK;p) | =>le pH est indépendant de C
2 24




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)

« HCI + NaOH —— NaCl + HO

acide fort base forte sel

 En solution aqueuse, il ydissolution totalelu sel :

NaCl 0 T"- Naag +Clag

CI™ : base conjuguée (tres faible) d’un acide fort (HCI). €3t un ion indifférent ou
spectateur; il ne participe a aucun equilibre acido-basique.

Na’ : ion spectateur, acide conjugué (tres faible) d’une base forte (Nd@él)
participe a aucun équilibre acido-basique.

1 |pH(NaCl)= pH(eau pureéc% PKe =7 a2y

25



6.7.2. pH d’'une solution d’'un sel d’acide fort et de base faible.
Exemple NH,CI (chlorure d’'ammonium)
« HCl + N —% NHCI
acide fort base faible sel
» En solution aqueuse, il ydissolution totalelu sel :
NH4Cl 0T Cliag + NHiag
CI™ : ion spectateur, base conjuguée tres faible d’'un acide fort (HCI)

NH,* : acide conjugué (faible) de la base faiblejNpK, = 9,2)

0 pH(NH4CI) = pH(NH}) O |pH d' un acidefaible

| { [OHT] << [H40"]
Si

[NH 4] << [NH,"] (acide faiblement dissocié)

1
0 pH = >(pKa ~ logNHy])

26



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—» CH;COONa +HO

acide faible base forte sel

» En solution aqueuse, il ydissolution totalelu sel :
CH3COONa [ '~ CH3COORq + Naag)

Na’ : ion spectateur, acide conjugué tres faible d’'une base forte (NaOH)
CHSCOOQO : base conjuguée (faible) de I'acide faibleCI@OH (pK, = 4,8)

[ pH(CH3COONg = pH(CH3COO ) [ |pH d unebasefaible

[H30"] << [OH]
[CH3COOH] << [CH,COQOT] (base faiblement protonee)

O pH= %(pKe + pK4 +1og[CH;COO )

27



6.7.4. pH d’'une solution d’'un sel d’acide faible et de base faible.
Exemple : CHCOONH, (acetate d’ammonium) de concentration C (C =JCEONH;])
« CHCOOH + NH —» CHCOONH,
acide faible base faible sel

* En solution aqueuse, il ydissolution totalelu sel :

CH;COONH, ™% CHCOO (aq)t NH4+(aq)
* CH;COQO est la base conjuguee faible de LCKOOH, acide faible.

CHLCOOH + O —— +HO" 1Ky
« NH," est I'acide conjugué faible de NKibase faible.

+ H,0 == NHz + H0* Ky,

Or, le mélange d’'un acide faible et d’'une base faible donnsaluion faiblement acide ou
faiblement basiquél pH est voisin de 7.

On montre que si[H;0%] << C et [OH] << C, en faisant le produit‘%Ka12 ;

1
pH= E(pKal +pKy,) | @ le pH estindépendant de C. Ici : pH = 1/2 (4,8 +9,2) = 7

28



7. Solution tampon.

 Solution tampon = mélange d’'un acide faible AH et de sa base conjuguea#\des
proportions égales ou voisines (couple ARVA

» Exemple HA + sel NaA (solide)
« NaAg) DT~ Najg +Aag)

- N

« AH + HO =—— A+HO";

_[Hz0"][A7]
a [AH]
. [AH]
soit: [H +]:K —
0 a A

[A~

ou bien : pH=pK, + Iogﬁ . relation d’Henderson

. Si[AT] = [AH]

O pH = pK,: efficacie maximale de la solution tampon.
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* En général le pH d’'une solution tampon est compris ertrpH (solution tampons 10

[H.O"] et [OH] < 10*mol.L71
3

* Pour des raisons d’efficacité tampdas concentrations G de I'acide faible AH et G, du sel

NaA sont relativement élevées > 102mol.L™1 donc >a [H;0™] et [OHT].

Etant donné que '] et [OH] sont négligeables devant [AH] et [NaA], on peut écrire :

C, = [AH] AH : acide faible, peu dissocié dans I'eau
C,=[AT] NaA : sel entierement dissous dans l'eau
Co
Le pH devient alors : PH= pKg + |09C—
1
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» 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 (eau) : dilution.

» Réalisation d’'une solution tampon :

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

— acide faible HA + base forte (OH car OH «consomme HA - A~
— base faible A (sel NaA) + acide fort (k0"), car HHO* «consomme A~ - HA
Exemple: Mélange de CHCOOH (G) et de CHCOONa (G), avec : G=C, = 101 mol.L ™

[CHCOO0 ] _ pKy + IogC— =pK,; =438

H du mélange tampon ;pH=pK, + lo =
P g pon .pH= pKy g[CH3COOI—ﬂ C,

On rajoute dans 1 L de ce tampopnmles de HCI (acide fort) (avecy A 1072 mol).
Quel est le nouveau pH ? (on suppose que le volumeégedtel L apes ajout de HCI).

L’ ajout de HCI provoque laaction : CHCOO + H* - CH;COOH

n; moles de CHCOO™ sont«consomnges> et p moles de CHCOOH sont formges :
101-107? 0,09

=pK, + log—— = 4,7
10102 P27 om




8. Dosages acido-basiques.
8.1. Equivalence acido-basique.

* Dans le cas ou chaque moléculadide (ou de base) libére (ou capte) un ou plusieurs
protons, léquation-bilan du dosagé&esrit :

N

[base(2) #, H,O" — acide(2} A, H,O] xA
2 '3 ) 2 12 1

[ acide(1) +\; HLO —— base(1) #, H:O"] xA
12 113 2

A, acide(1) A, base(2)—— A,base(1} A, acide(2)

On définit ainsi des « equivalences successives » et une « équivalence globale » :
1¢re équivalence, 2¢équivalenceetc...

« A l’équivalence, le nombre de protons libérés 'aide(1), est egal au nombre de
protons fixés par la base(2) :

A1 - Macide()™ A2- Mhase(2) (n = nb de moles)

soit a I'equivalence : ACVi=ACV, | OU | ALCV,= ACLVy

avec :A, = nombre de protons libéres par une mole d'acide et
Ap = nombre de protons fixés par une mole de base.
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A I'équivalence, lacide et la base ont échangé le méme nombre de protons :

Aa Nacide(1)(initial) ~ Ap Mhase(2)versé a’kquivalence)

Exemple 1 Dosage de la®®acidité de HPO, par la base forte OH
Volume de base forte a verser pour atteindré®éhuivalence (kPO, met en jeu 1 proton) :

1 H3PO4 +1 OH™  — H2PO4_ + HzO )\b =l , )\a: 1
A la premiere equivalenc\;Cyy po,V,po, =M ConVor U 1 Ny ponitialy = 1 NoH-(squivalence)
Exemple 2 Volume de base forte versé équivalence globale §2cidité de HPO, : 3 protons mis
en jeu par mole d’acide) :

1HPO, +30H —> P +3H0 ANp=1; A,=3

A I’ équivalence globalex,[H;PO,] VngO4 =Ap[OH] V- O 3 Ny, pOy(initial) = 1 Nop(gquivalence)
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8.2. Dosage din monoacide fort par une monobase forte.

HClI [Of“_ H3O0"+CI
NaOH []f8“, Na"+ OH

Les ions CT et N& étant indifférents, la réaction globale qui se
produit est donc : m
OH + H0t —» 2H,0  K=104-0 =104

H,0O '::H o*) +1Cq
(acide) | ﬂctiiné&-?_-— y <1 H30 {Vl
-2 A | >
(base) 1&S 0 pi, « -~
i acidite crmssantef
LOH H,O

———————

K > 10% on peut donc considérer que la réaction est totale (quantitatiy®) :#HOH —> 2 H,0

L’ étude dune réaction de dosage acide-base consiste en général & sunitgion du pH de
la solution en fonction du volume,\de reactif ajouté (ou du nombre de molgsIC,V,).
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Allure du graphe pH = f (np,- versé)
pH

14 + log[OH]

—log[H;O"]

= N~ VErse = n

35



La réaction est totale

Avant I'eéquivalence : p>n, Equivalence p=n, Apres I'équivalence : < n,

Nbre de H30+ + OH —» 2 HO |Hz0"+OH — 2 H,0 H30+ +OH —» 2 HO
moles
Etat initial | c,v, cv, — |CViiCV, — | OVl Y,
Etat final . o ____________________________ ___________________________
CVi-CV, i ~0 ~0 1 -0 eau) ~0 1 CV,-CV,
Etat final ‘H,O" Etat final ; OH-
nH-O% B pH = 14 +log [OH]
pH = -Iog[HgO+ = -log 30 pH =7
Viot _
C1V1 - C2V2 - 14 + Iog C2V2 Clvl
pH =-lo \V}
Vtot tot
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8.3. Dosageal’ une monobase forte par un monoacide fort.

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

pH

14 + log[OH]
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8.4. Dosage din monoacide faible par une monobase forte.
L’ équation-bilan de la réaction de dosage erti@de faible HA et la base forte Old écrit :

on-{C2 HA+OH —» A" +H,0 K= 10PKe-pKa)
2
HO ( HA ) H,O*
e
14 2 tl n€ 0 p|(a \
e Acidité croissante
m R
P
. HA{ 1
. ) Vi SiK est supérieur a pon considére que la réaction est quantitative (totale)

Exemple : CHCOOH + OH —* CHCOO + H,O pK,= 4,8
K=1014-48)= 12> 10* O réaction totale
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Dosage dun monoacide faible par une monobase forte
Allure du graphe : pH = f gy— versé)

pH
14 + log[OH] t— ————————

1 1
7 4 > pKa+§ log[A]l¢—————— Equivalence

PKa 1~ Demi-l'équivalence
; (pK, - log [HA])

|
|
| , > N, (Noy— Versé)
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La réaction est quantitative (totale), le réactif minoritaire va totalement réagir.

s np,=m n,> n
N(;)(;e HA+OH —» A +H0O HA+OH —» A +H),0 HA + OH- — A + H,0
moles | |
nitia : : ; ; : !
Etat C1V1—C2V2§ ~0 i CV, —| ~0 -0 | GVi __| -0 i C2V2—C1V1§ C.\. —
final I | | ou GV ; R

Etat final : [AT]
et[HA]=[OH]=€~0

Le pH se calcule 3dide du couple| O la base Aimpose le pH | Le pH est imposé par la bas

Etat final : [HA] ; [AT] Etat final : [A] et [OHT]

- _ [A7] : _ . _| forte : OH
HA/A™; soit: pH = pK + log =L  |si [HA]<<[A ]et[H;0"]<<[OH]
[HA]
C,V,/V 1 1 GV, CV, -Gy
H=pK, +lo 272 total pH=7+=pK, +=log—== pH =14+log
£ e g(Clvl —C2V2)/ Viotal 27 % 2 Viotal Viotal
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« Avant I'équivalence : i< ny

Le milieu est acide : [fD*] >> [OH]. A I'équilibre, on a :

CVp -CyV,
Npa = M—Nyo [HA] =
HA nl 2 [ ] Vl n V2
. o GV,

Le pH du mélange est donné par :

[A~
H=pK, +log——
PR=PKa Og[HA]

L 1 . _
« A la demi-équivalence : Ny = Enl O pH=pK,; puisque : [HA] = [A]

c’est un mélange tampon
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« Al'équivalence : p= 1
D’apres le bilan, on voit que le pH de la solution est alors imposé par la monobase Tatfe A
supposant [HA] << [A] et [OH] >> [H50"] :

1 _ 1 1 _
PH =5 (Pl + PRy +log [AT]) =7 +75 pi+ 5 log [A]
N.B. : A léquivalence, la solution est basique.

« Apres l'equivalence (> (n_ _>n_ )

OH H30

La solution a’lequilibre est constituée wh melange de 2 bases Oét A .
no-np GV -Gy
Vi+V,  Vi+V,

- une base forte OHde concentration : [OH =

Ny _ CVq

- une base faible Ade concentration : [A =

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

| C,V, - CyV.
d'oll : pH = 14 + log [OF] soit: pH =14 + log™2-2 —1%1
Vit+Vs
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8.5. Dosage d’une monobase faible par un monoacide fort.

Dosage dune monobase faible par un monoacide fort

Allure du graphe pH =()F\H o versé
3

pH
A”+HO" — HA+HO

1 1 _
7+2pKa+ > log [AT]

PK, & ——

1pKa— llog HA] & ———d
2 2

, , I > n, (n, . verse
n n 2

A I'équivalence, le milieu est acide (le pH est imposé par I'acide faible HA).
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