Cours Chimie 05

- Equilibres acido-basiques en solution aqueuse -

BCPST 1C

Notions et contenus

Capacités exigibles

- Couple acide-base.
- Constante d’acidité K, d’'un couple, constantes d’acidité des deux
couples acide-base de l'eau.

- Reconnaitre un couple acide-base.
- Ecrire I'équation de la réaction associée a la constante d’acidité d’'un
couple donné.

- pH, diagramme de prédominance, diagramme de distribution : tracé et
exploitation.
- Application aux acides aminés, point isoélectrique.

- Extraire les valeurs de constantes d’acidité de courbes de distribution
et de diagrammes de prédominance.

(Capacité numérique) Tracer, a l'aide d’un langage de programma-
tion, le diagramme de distribution des espéces d’un ou plusieurs
couple(s) acide-base, et déterminer la valeur du point
isoélectrique d’un acide aminé.

- Réaction acide-base ; relation entre la constante thermodynamique
d’équilibre et les constantes d’acidité des couples mis en jeu.

- Reconnaitre une réaction acide-base a partir de son équation.

- Ecrire I'équation de la réaction acide-base modélisant une transforma-
tion en solution aqueuse et déterminer la valeur de sa constante
thermo-dynamique d’équilibre.

- Mise en solution et réaction d’'un acide ou d’une base dans /l'eau,
modele des acides et bases forts, des acides et bases faibles.

- Exemples usuels d’acides et de bases : nom, formule et caractére —
faible ou fort — des acides sulfurique, nitrique, chlorhydrique, phospho-
rique, éthanoique, du dioxyde de carbone aqueux, de la soude, la
potasse, 'ion hydrogénocarbonate, lion carbonate, 'ammoniac.

- Identifier le caractére fort ou faible d’un acide ou d’'une base a partir
d’informations fournies (pH d’une solution de concentration donnée,
espéces présentes dans /'état final, constante d’acidité K,).

- Citer l'influence de la constante d’acidité K, et de la concentration de
I'acide ou de la base sur le taux d’avancement de la réaction d’un acide
ou d’'une base avec l'eau.

- Exploitation de diagrammes de prédominance et état final d'un
systeme.

- Extraire les données thermodynamiques pertinentes de tables pour
étudier un systéme en solution aqueuse.

- Utiliser les diagrammes de prédominance pour identifier des espéces
incompatibles ou prévoir la nature des especes majoritaires.

- Déterminer la composition du systeme dans [‘état final pour une
transformation modélisée par une réaction chimique unique, en
simplifiant éventuellement les calculs a l'aide d’hypotheses adaptées.

- (TP) Mettre en ceuvre une réaction acide-base pour réaliser une
analyse qualitative ou quantitative en solution aqueuse.

- Solutions tampons.

- Citer les propriétés d’une solution tampon et les relier a sa
composition.

- Citer des couples acide-base jouant un rble de tampon dans des
systemes biologiques et géologiques.




I- Théorie de Bronsted des acides et des bases (1923)
| ACIDE de Brénsted, BASE de Brénsted |

o Un ACIDE de Bronsted est une espece chimique capable de perdre
un (ou plusieurs) proton(s) H*

o Une BASE de Bronsted est une espece chimique capable de gagner
un (ou plusieurs) proton(s) H*

= Application 1 :
- CH,COOH est un acide : en quelle espece chimique est-il susceptible de se
transformer ?

L'acide éthanoique se transformera en CH,COO - (ion éthanoate)

- NH, est une base : en quelle espece chimique est-elle susceptible de se transformer ?
L'ammoniaque se transformera en NH, * (ion ammonium)

- H,PO, est un triacide : en quelles especes chimiques est-il susceptible de se transfor-
mer ? 'acide phosphorique se transformera en H,PO, ~ puis en HPO, 2~ et

enfin en PO, 3~ (ion phosphate)
- CO, 2~ est une dibase : en quelles especes chimiques est-elle susceptible de se trans-

former ?’ion carbonate se transformera en HCO, - (ion hydrogénocarbonate)
puis en H,CO,, identique a CO, + H,O (dioxyde de carbone agueux)



- H,PO, est un triacide : en quelles especes chimiques est-il susceptible de se transfor-
mer ? L’acide phosphorique se transformera en H,PO, ~ puis en HPO, 2~ et
enfin en PO, 3~ (ion phosphate)
- CO, %~ est une dibase : en quelles especes chimiques est-elle susceptible de se trans-
former ? 'ion carbonate se transformera en HCO, - (ion hydrogénocarbonate)
puis en H,CO,, identique a CO, + H,O (dioxyde de carbone aqueux)

 COUPLE Acide/Base |

o Quand un acide perd un proton, il se transforme en sa base conjuguée
et inversement, quand une base gagne un proton, elle se transforme en
son acide conjugué. Si on note AH l'acide et A~ sa base conjuguee,

recriture AH / A ~est appelée COUPLE Acide/Base.

w Application 2 : Quels sont les difféerents couples acide/base associés aux especes
chimiques de /’Application 1.

CH,COOH / CH,COO - NH,* / NH,
H,PO,/H,PO,~  H,PO,-/HPO, 2~ HPO, 2~/ PO, 3~
HCO,~/ CO, 2~ CO, + H,0 / HCO,




w. Application 2 : Quels sont les difféerents couples acide/base associés aux especes
chimiques de /’Application 1.

CH,COOH / CH,COO - NH,* / NH,
HPO, /H,PO,~  H,PO,~/HPO,2-  HPO,2-/PO, 3"

HCO, =/ CO, 2- CO, + H,0 / HCO,
 Espéce AMPHOTERE |

*-Certaines especes chimiques ont la particularité d’intervenir dans deux
couples Acide/Base differents ; dans le premier, en tant qu’acide, et dans

le second, en tant que base. On dit de cette espéce quelle est AMPHO-
TERE (adjectif) ou que c’est UN AMPHOLYTE (nom commun).

x Application 3 :
- L’eau est une espece amphotere. Ecrire les deux couples acide/base mis en jeu.

H,O /Ion HYDROXYDE  Ion OXONIUM/ H,0

- Quels sont les especes amphoteres parmi celles écrites dans [’Application 2.

H,PO, - HPO, 2- HCO, -




w Application 3 :
- L’eau est une espece amphotere. Ecrire les deux couples acide/base mis en jeu.

H,0 /{HO -}->>1on HYDROXYDE  lon OxONIUM €—{H,09/ H,0

- Quels sont les especes amphoteres parmi celles écrites dans [’Application 2.
H,PO, - HPO, *- HCO; -

{ REACTION acido-basique }

o Une REACTION acido-basique est une réaction chimique au cours de
laquelle I'acide A,H d’'un couple A;H / A, ~ céde un proton H* a la base
A,~ d'un couple A,H /A, .

Equation chimique: A\H+A,- S A, ~+ A,H.

= Application 4 . Ecrire [’equation chimique relative a la transformation chimique se
produisant entre[l ‘acide éthanoique et|/’‘ammoniaque.

+ NH," (ag)

CH,COOH (aq)]+ NH

3(aq)] S CHBCOO_(aq)

CH,COOH | CH,CO0 -}

NH," / NH,




= Application 4 : Ecrire [’équation chimique relative a la transformation chimique se

produisant entre[-l ‘acide éthanoique gt|/’‘ammoniaque.

CH,COOH () |+ INH

3 (aq)

| 5 CH;CO0- ) + NH,*

(aq) 4 (aq)

CH,COOH | CH,CO0 -}

NH,* / NH

 AUTOPROTOLYSE de I'eau |

@ | 'autoprotolyse de I'eau est une réaction chimigue particuliere se pro-

duisant dans n’importe quelle solution agueuse. L'eau étant une espece

Bronsted) selon I'équation chimique :
H ;0 " /H,0
2H O S H,O0%,, +HO-

Grandeurs associes : pK, =-log (K,)
K, = 10-Pke

amphotere, certaines molécules d’eau (acides de Bronsted) peuvent perdre
un proton H* qui sera récupéré par d'autres molécules d’eau (base de

Constante d’équilibre :

« [0 x [HO
) (C°)?

« Produit ionique de I'eau »
A25°C, K, = 10-14




AUTOPROTOLYSE de I'eau ] Constante d’éauilibre -
A -

+ —
H,O */H, o}m_} HiO * e + HO “y | K :[HSO I x [HO ]

HO/HO €

(C°)?
Grandeurs associés : pK, =—=log (K,) « Produit ionique de 'eau »
Ko = 10-Pke A25°C,K,=10-1

II- Classification des acides et des bases

1) Force des acides et des bases

a/ Acides forts & bases fortes, Base INDIEFERENTE
(incapable de capter des protons)[ Acide FORT }

o Un acide fort est un acide qui reagit totaleTT\ent avec l’eau selon
I’équation - "
AH@g + H0( > [ATeg|+ HO

(aq)

Propriété : Une solution d’acide fort a la concentration molaire C contient des
ilons H,O" a la concentration molaire C.




a/ Acides forts & bases fortes, . . \\pIEEERENTE
(incapable de capter des protons){ Acide FORT }

o Un acide fort est un acide qui réeagit total$ent avec l’eau selon
I'équation : - +
’ AH@g + HO) 2 [AT g+ H30 ")

Propriété : Une solution d’acide fort a la concentration molaire C contient des
ilons H,O" a la concentration molaire C.

Exemples : Solution d’acide chlorhydrique
- Le chlorure d’hydrogene HCI o, : HCI ) + H,O —>[C| T T HO " (aq).]
- l'acide nitrique HNOg () : HNOj3 (y + H,O () = NO3 ™ () + H30 7 5.

- l'acide sulfuriqgue H,SO,4 ) * H,SO,4 () + H\ZO o > HSO,™ 5 + H3O 7 4
(seule la 1°" acidite est forte).

Acide INDIFFERENT
(incapable de perdre des protons){ Base FORTE }

o Une base forte est une base qui réaqit tq‘alement avec l’eau selon
I'équation : - -
’ Aaq + HO( = [AH g + HO "




Acide INDIFFERENT

(incapable de perdre des protons)(
 Base FORTE |

o Une base forte est une base qui réaqit tcxalement avec l’eau selon
I'équation : - _
° ATaqy * HO( 2 [AH g + HO "

Propriété : Une solution de base forte a la concentration molaire C contient
desions HO - ala concentration molaire C.

Exemples :
- lion ethanolate C,Hs0 ™ oy 1 CoH;O ™ (o) + HO () @ C,H;OH (s + HO = .

@é Les solutions de soude (Na* ), HO ~,.)) et de potasse (K* ., HO = ..))
% sont des solutions de bases fortes couramment utilisées en chimie.

=

b/ Acides faibles & bases faibles . l
' Acide FAIBLE

o Un acide faible est un acide qui réaqit partiellement avec I’eau selon




b/ Acides faibles & bases faibles - l
' Acide FAIBLE

o Un acide faible est un acide qui reagit partiellement avec I’eau selon
I'équation : AH aqg) T H,O 0) S A- ag T H,O * (aq)

_ [AT] *x[H,0],

Constante d’équilibre = Constante d’acidité : | K

" [AH].xC°
Grandeurs associés: pK_,=-log (K,) ; K, =10-PKa
Exemples :
- l'acide ethanoique CH,COOH ., :
CH,COOH ., + H,0 , 5 CH,COO~,, + H,O ™ .

- I"ion hydrogénosulfate HSO,~

HSO,~ g *+ H,0 ) 5 SO, 2"

- I'ion hydrogénocarbonate HCO;~ .

HCO;™ 7 tH.Opn S CO32‘(aq) +H;0 " o

- le dioxyde de carbone aqueux CO, ,
CO, (a4 T2H,0 4 S HCO; =,y + H30* .

- I"acide phosphorique H,PO,
H,PO, () + H,O (y 5 H,PO, ™ + H:O (5

+
@q) ¥ H3O " -




b/ Acides faibles & bases faibles . l
' Acide FAIBLE

o Un acide faible est un acide qui reagit partiellement avec I’eau selon

) 2 . . 4+~ —_
'’équation : AH (aq) + |-|20 oS A (ag) + H30 +(aq)
1 % "
Constante d’équilibre = Constante d’acidité : Ka = A ]F [H3O ]F
[AH]_ % C°
Grandeurs associés: pK_,=-log (K,)) ; K, =10-rka

=» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K, et de
la concentration initiale en acide faible N

Valeur du taux d'avancement final Tr pour différentes
solutions d'acide faible de concentration molaire en soluté
apporté C = 0,010 mol.L "' & 25 °C

Nom de |'acide faible Ka pKa TF
Acide chloreux HCIO; 126.10°° 19 65,7 %
Acide éthanoique 251.10°° 46 49 %
Ton ammonium 6311010 9,2 0,03 %




=» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K, et de
la concentration initiale en acide faible -

Valeur du taux d'avancement final Te pour différentes

solutions d'acide faible de concentration molaire en soluté
apporté € = 0.010 mol.L "1 a 25 °C

Nom de l'acide faible Ka pKa TF
Acide chloreux HCIO> 126.10°° 19 65,7 %
Acide éthanoique 251.10°° 46 49 %
Ton ammonium 6311010 9,2 003 %

Valeur du taux d'avancement final Te pour des solutions
d'acide éthanoique de concentration molaire en soluté
apporté variables a 25 °C

Concentration molaire en soluté apporté TF
C1=1010"?molL ! 49 %
C>=10.10"3molL ! 146 %
C3=10.10"*molL"? 39.1%




=» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K, et de
la concentration initiale en acide faible B

Valeur du taux d'avancement final Tr pour différentes Valeur du taux d'avancement final Tr pour des solutions
solutions d'acide faible de concentration molaire en soluté d'acide éthanoique de concentration molaire en soluté
apporté C = 0.010 mol.L ! & 25 °C apporté variables a 25 °C
Nom de l'acide faible Ka pKa TF Concentration molaire en soluté apporté TF
Acide chloreux HCIO> 1,26.1072 19 65,7 % C1=1,010 2 molL ! 49 %
Acide éthanoique 2,5110°° 4,6 49 % C2=1,0.10"3molL"! 14,6 %
Ton ammonium 6,31.10°1° 9,2 0,03 % C3=1,0.10"*molL ! 39.1%

Proprieté : Les acides faibles les plus « forts » sont ceux qui ont les pK ,
les plus faibles.

Plus un acide est dilué, plus sa réaction avec l’eau est
favorisée dans le sens direct (loi de la dilution dOSTWALD).

Base FAIBLE |

o Une base faible est une base qui réagit partiellement avec I’eau selon
'équation: A=, + H,0O 0) S AH ap + HO-

(aq)

Exemples :
- 'ammoniaque NH; .., * NH; )+ H O(l) S NH, " )t HO ™ (-

- [’ion hydrogénocarbonate HCO3 (ag) - HCO5 @)} +H,0,5 COZ, H,0 ) + HO g
- I'ion carbonate CO;°~ 1 CO3%~ . + H,O(; S HCO;~

(@q) (aq) (aq) T +HO"- (@q)’



Base FAIBLE |

o Une base faible est une base qui réagit partiellement avec I’eau selon
'équation: A=y, + H,Ony5S AH 4, + HO-

(aq)

Exemples :

- l'ammoniaque NH; ., - NH; o + H O(l) S NH, " +HO-
- ['ion hydrogenocarbonate HCO3 @ HCO," @)} + H OS5 COZ, H,O
- [’ion carbonate CO, 2 1CO;%7 4 TH,O S HCO3— g T HO

+HO-

(aq) ¥ (aq)

(aqg) * (ag)’

=» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K, et de
la concentration initiale en base faible -

Valeur du taux d'avancement final Tr pour différentes
solutions de base faible de concentration molaire en
soluté apporté C = 0.010 mol.L ~! & 25 °C

Nom de la base faible Ka pKa TF
Ton hydrogénocarbonate 3161077 | 65 0,18 %
Ammoniaque 631107 | 92 | 39%
Ton carbonate 503.10°1 103 13,2 %




=» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K, et de

la concentration initiale en base faible

Valeur du taux d'avancement final Tr pour différentes

solutions de base faible de concentration molaire en

soluté apporté C = 0,010 mol.L 1 a 25 °C

Nom de la base faible Ka pKa TF
Ton hydrogénocarbonate 31610°7 | 65 0,18 %
Ammoniaque 63110°1° | 92 39 %
Ton carbonate 50310°" [ 103 | 132 %

Valeur du taux d'avancement final Tr pour des solutions

d'ammoniaque de concentration molaire en soluté apporté

variables a 25 °C

Concentration molaire en soluté apporté TF
C1=1,010"°molL ! 39 %
C>=10.10"3molL"! 118 %
C3=10.10"*molL"}! 326 %




=» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K, et de
la concentration initiale en base faible
Valeur du taux d'avancement final Tr pour différentes

solutions de base faible de concentration molaire en
soluté apporté C = 0,010 mol.L ! a 25 °C

Nom de la base faible Ka pKa TF
Ion hydrogénocarbonate 3161077 | 65 0,18 %
Ammoniaque 6,31.10°1° | 92 39 %
Ion carbonate 503.10° 1 | 103 | 132%

Valeur du taux d'avancement final Tr pour des solutions
d'ammoniaque de concentration molaire en soluté apporté
variables a 25 °C

Concentration molaire en soluté apporté TF
C1=1,0.10"?mol.L ! 39 %
C>=1,010"3mol.L ! 118 %
C3=1,0.10"*mol.L"? 326 %

Propriété : Les bases faibles les plus « fortes » sont celles qui ont les
pK,les plus forts.

Plus une base est diluée, plus sa réaction avec I’eau est
favorisée dans le sens direct (loi de la dilution dOSTWALD).




» Evolution du taux d’avancement final en fonction de K,,;l et de

la concentration initiale en base faible

|oKA les plus forts.

Propriété : Les bases faibles les plus « fortes » sont celles qui ont les

Plus une base est diluée, plus sa réaction avec I’eau est
favorisée dans le sens direct (loi de la dilution dOSTWALD).

2) Classification sur une échelle d’acidite :

c03?
MH3
Bases faibles HCO3
Force CHaCOO

croissante

des bases HCOO
------------------------ H20

02"

Bases indifférentes

F

-33
15,9
14

T 4103

- 49,2

- 6,35

-4,8

3.7

-0

--1,8 HMNO=
L - 6,3 HCI

pKa a 25 °C

Acides indifférents

Force
croissante

des acides
CO2, H30

Acides faibles

CH3COOH

HCOOH




2) Classification sur une échelle d’aciditeé :

pKa a 25 °C

NHz™ 133 NH3 Acides indifférents
- 4159 CzHs0H
= 14 H20 oo oo
C02%” 4103 HCOz Force
NHz 492 NHq* croissante
des acides
Bases faibles HCO3™ 835 CO2, H0 Acides faibles
Force CH3C00- 448 CH3COOH
croissante
des bases HCOO- 137 HCOOH
-------------------------------- HzO 4
Bases indifférentes "'23 |

ITII- Répartition des espéces acido-basiques selon le pH

1) Définition du pH d’une solution agqueuse mol.L ~*

\
. 2 [H,07;
Pour des solutions diluées : pH =-log a(H;0%): < |pH = - log

CO
1 mol.L -1 /



III- Répartition des espéces acido-basiques selon le pH

-1
1) Définition du pH d’une solution aqueuse moI.I\_
% \
o N~ [H,0%],
Pour des solutions diluees : pH =-log a(H;0%): < |pH = - log
CO
Formule associée : | [H,O0*]. = C° x 10-PH 1 il ~/

Le pH dépend donc de la concentration molaire en ion oxonium H,0* de la
solution. Selon sa valeur, on pourra alors dire gu’une solution est acide, basique ou

neutre. Par exemple, @ 25 °C, une solution sera :
e ACIDE si :[H;0] >[HO-], ®» pH<7
 NEUTRE si :[H;0*] =[HO-], ®» pH=7
e BASIQUE si : [H;0'] <[HO-], ®» pH>7

@é L’estimation du pH d’une solution aqueuse peut se faire en utilisant du
Y papier-pH mais une mesure précise nécessite l'utilisation d’'un pH-méetre



Par exemple, a 25 °C, une solution sera :

e ACIDEsi: [H.O].>[HO-]. » pH<7
e NEUTRE si :[H.O*]- =[HO-]. ®» pH=7
e BASIQUE si : [H.O*]_.<[HO-]. ®» pH>7

2) Diagramme de PREDOMINANCE d’un couple Acide/Base

a/ Principe de construction pH
PK, '
A-l. x[H,O A~ H,O*
o= B MO g - tog (A Te [ jog MO
o a
[AH]. xC [AH] Ce°

&
Relation de Henderson

¢+ AH prédomine sur A~ si : * A prédomine sur AH si :

[AH], > [A-], ® pH < pK, [A-]; > [AH], = pH > pK,

Domaine de Erédominance de AH ‘ Domaine de Erédominance de A-

. > pH
pK P

d




2) Diagramme de PREDOMINANCE d’un couple Acide/Base

a/ Principe de construction pH
pK, '
A-l. x[H,O A~ H,O*
Ka:[ ]|: [ 3 ]|: @[—IogK]:—lOg[ ]|: —Iog[ 3 ]F
o a
[AH]. xC [AH], ce
&
Relation de Henderson
¢ AH prédomine sur A~ si : ¢ A~ prédomine sur AH si :
[AH] > [A7]; = pH < pK, [A7]; > [AH]; = pH > pK,
Domaine de Brédominance de AH Domaine de grédominance de A-
> pH
pK,
. Il existe des diagrammes de prédominance a 10 % comme ci-dessous :
AH predomine A~ predomine et
et [AT] négligeable [AH] négligeable
>

pKa—1 pKa+1 pH




2) Diagramme de PREDOMINANCE d’un couple Acide/Base

a/ Principe de construction H
pK,
A-l- x|H, O A- H,O*
Ka:[ ]|: [ 3 ]|: @[—IogK]z-lOQ[ ]|: —Iog[ 3 ]F
o a
[AH]F = C [AH]F Co
&
Relation de Henderson
¢ AH prédomine sur A~ si : ¢ A~ prédomine sur AH si :
[AH]¢ > [A7]; = pH < pK, [A7]; > [AH] = pH > pK,
Domaine de Hredommance de AH ‘ Domaine de Eredommance de A‘

= Application 5 : Dessiner le diagramme de prédominance du couple CH,COOH /
CH,COO~qui est un monoacide caracterise par pK, = 4,6.

4,6

> pH



2) Diagramme de PREDOMINANCE d’un couple Acide/Base
a/ Principe de construction

¢ AH prédomine sur A~ si : ¢ A prédomine sur AH si :
[AH]; > [A7]; = pH < pK, [A7]¢ > [AH]; = pH > pK,
> pH
PK,

= Application 5 : Dessiner le diagramme de prédominance du couple CH,COOH /
CH,COO - (pK, = 4,6) puis celui de [’acide oxaliqgue H,C,O, qui est un diacide
caracterisé par deux valeurs de pK, (pK,, = 1,2 ; pK,, =4,3).

4,6

> pH

w Application 5-bis : Dessiner le diagramme de prédominance de /’acide oxalique
H,C,0, qui est un diacide avec deux valeurs de pK, (pK,, = 1,2 ; pK,, =4,3).

W.M!MWH

1,2




» Application 5 : ‘

_ DP de CH;COOH |

_DP de CH,CO0~

. Application 5-bis :

)pH

4,6
| . > pH
1,2 4,3 P

b/ Application aux acides aminés

groupes CARBOXYLE et d
AMINO ayant des ~

propriétés acido-basiques

e \
groupe CARBOXYLE = acide faible

pK, (RCOOH / RCOO ) = 1-4
\_ J

(

]
groupe AMINO = base faible

pK, (RNH,* / RNH,) = 8-11
\_

J

w. Application 6 : Dessiner le diagramme de predominance de [’alanine de formule
H,N-CH(CH,)-COOH dont les pK, valent respectivement 2,3 et 9,6.

DP de DP de DP de
H,N*-CH(CH,)-COOH H,N*=CH(CH,)- COO- H,N-CH(CH,)-COO -
>
(Ala +) 2,3 (Ala +/-) 9,6 (Ala -) pH



= Application 6 :

DP de DP de DP de
H,N*-CH(CH,)-COOH |[| HyN*-CH(CH,)-COO - ||| H,N-CH(CH,)-COO -
>
(Ala +) 2,3 (Ala +1-) 9,6 (Ala-) pH

Forme ZWITTERION (espece possédant des charges mais globalement neutre)

3) Diagramme de DISTRIBUTION d’un couple Acide/Base
a/ Principe de construction

But = connaitre les proportions exactes d’un acide et de sa base
conjuguée pour une solution de pH donné

[CH3COOH], 1
[CH;COOH),, + [CH3C007 ), {+ [CH3C00" |4

%(CH4COOH) =

o [CH3C007 ) X [H30" e |CH3CO0H g
1Ky = .
4 [CH3COOH]sy % C
-1, o —pK o
donc [C€H3C00 ]eq = KaxC = 10774 x ¢ — 10PH-PK4

[CH;COOH]s, [H30%)s, 107PH x C°



3) Diagramme de DISTRIBUTION d’un couple Acide/Base

a/ Principe de construction

[CH3COOH],,

%(CH4,COOH) =

07, K, =
raa [CH;CO0H], X C°

[CHgCOO_]éq B KA X C°

fonc -
"% [cHsco0H),,  [H;07],,

%(CH;COOH) =

1 + 10PH-PK4

De méme :

[CH3€007 ],

[CH;COOH), + [CH3C007 ), {+ [CH3C00 |4,
[CHgCOO_]éq X [H30+]éq

1
[CH3COOH],,
_pK o
10PN x e,
10-PH x C°

100 %

%(CH;€007) =

10pPH-PK4
1 + 10PH-pKy

%(CH;C00™) =

[CH3COOH],, + [CH5C00-],,

4 % (CH;COOH); % (CH3COQ7)




Quelle grandeur peut-on relever ?

On détermine la valeur du pK, d’'un couple
AH /A- enrepérant la valeur de ’abscisse
du point de croisement entre les courbes

100 %

représentatives de AH et de A -.

b/ Application aux acides aminés

Q Lysine :
Alanine : HsC
OH
OH:Ala" / OHAla* / ©Ala™ NH, OHslys® / OHqlys' / OHLys* / OLlys
pKar=23 . pKaz=9,6 pKa1=2,2 ; pKa2=9,1; [pKA(R): 10,5
100 { o S R I S —— 100 { == jemmmmmm—m - Sm---
o N\ P 9 \‘\ / 9 o \ ,’, 9 /, 9
\\ 4 \ 3 \\ ! /!
80 A1 ‘\\ ’rl “‘ // 80 1 v ,'l ‘ 9 II
{ : \ | X Il \ II..\\ 'I
60 L Ly e | Y Y H3lys(2+) |\ £\
\y ! ‘J ‘l \l'
] )‘ HAla+- | H2Lys(+) \ ]
40 - ," ‘\\ I,' \‘\ . 40 4 ’, “\ HLys(+-) 'Il \\‘ ,‘ \‘
1 A I \ [' \ : \ ] \‘
H 3 A Lys(-) EE 3
20 1 N x $ ‘\\ 20 1 ! v v \
’ \ / / \ A \
,, /’ \\\ /, . II \\ \\
0 1 TN VAR GRS, 1. PROPT J (GESEREER PR, TV TrREamaa, 0 -:_: _________ ‘z’ R [ g e
6 '2 A'l '6 pH é lb 1'2 1'4 6 ‘2 4 6 pH 8 10 1'2 1:4




b/ Application aux acides aminés

O
Alanine : H,c
OH
OH:Ala* / OHAla:/ OAla- NH2
pKa1=2,3 . pKaz2=9,6
100 { = J S —— I B —
1 Pl 2 % P 3
\\ ,, \\ ,I
80 -1 + 1 ‘\ ’r
' g i
- \
&0 1 ¥, \ H2Ala+
\ \
;{ 7' HAla+-
I\ I‘\
"1 ll ' I' \ Ala-
g N ;N
[} ‘\ Il ‘\
20 1 /' \ T
/ \ / \
/’ ; N ,I \\\
0 - N A GRS, -1V I e e
0 2 4 6 PH 8 0 1 14

)

1 + | H2N

NH>

OHslys® / @HqLys' / OHLys* / OLlys

pKa1=2,2; pKa2=9,1; [pKA(R): 10,5

100 1= < = st i —— - P e
\ 7’
0. & /O
\ 2 \\ :
80 - \ / \ 1
\\ II \‘ @ ]
\\ 'I \‘ [’ \‘ 'l
60 - \l‘ H3Lys(2+) \ ,’ \"l
\ \
!
{ H2Lys(+) Y |}
Iy II‘ n
40 1 i HLys(+-) R
I I \ !\
R Lys(-) AN
20 1 = \ 4 0
/ ' / X \
/ \ / A \
2% ; / ', \\ N
0 1 R - e N I e
0 2 4 6 pH 8 10 12 14

La charge globale que portent les acides aminés differe donc :

—> selon le pH pour un acide aminé donné ;

- selon I'acide aminé considéré pour un pH donné .



[ Application = 'ELECTROPHORESE ]

OH:Ala* / ®HAlIa* / ©Ala- OHsLys® / @H:Lys' / OHLys* / @Lys
100 1 pmmmmmm——e t P 100 {+=<_ D g ~ —
o \\\ ,’ 9 \\\ I’ 9 o A ,’, e \\ ,,, 6
/ / \ \
80 - \‘\ H \‘\ ’II 80 \ /1 \ l,
\ / \ 1 \ / \ 1y I'
\ ) \ H2Ala+ 'y THW
60 - + Lt 60 1 K H3Lys(2+4) 1\ 4
] I HAla+- { H2Lys(+) l\' ‘n‘\
] I
w i Hys(+) |+
' \\ I’ ' d
A\ Lys(-) g 3 y \
20 /’ \\ Il v4 \\
’ \ / X \
/I Yo l’ ,, \\ \\
0 A R TV NSNSV ) GEEEENR pama-1 - "’ o N
0 . 4 6 pH 8 10 12 14
Electrode positive
Zone de dépot du . Alanine
mélange Y --- G -- HAla +/- :
d'acides aminés D) Lysine
(G H2Lys +
Electrode négative [ i e e e S T e ot e 18

pH = 12 pH=7
w. Application 7 : Interpréter les resultats d électrophorese ci-dessus.




Electrode positive

Zone de dépot du
mélange
d'acides aminés

Electrode négative

[ Application = '’ELECTROPHORESE ]

o o > L N g > A N 5 )
e h LR SR D TING 3
PR CANT, AR IR ;;.;,h SR AT

pH = 12

pH=7

HAla +/-
H,Lys +

w Application 7 : Interpreéter les resultats d électrophoreése Ci-dessus.

Les acides aminés chargés positivement se déplacent vers I'électrode
négative, ceux charges negativement vers I’électrode positive et ceux qui
sont sous leur forme zwitterion ne se deplacent pas.

@ Alanine
@ Lysine

Les tables de données concernant les acides aminés mentionnent un pH
particulier appelé « point ISOELECTRIQUE » :

Définition : Le point isoélectrique pl d’'un acide aminé est le pH pour lequel

cet acide aminé est immobile quand il est soumis a un champ électrique.




= Application 7 : Interpréter les resultats d électrophoreése ci-dessus.

Les acides aminés chargés positivement se déplacent vers I'électrode
négative, ceux chargés négativement vers I’électrode positive et ceux qui
sont sous leur forme zwitterion ne se déplacent pas.

Les tables de données concernant les acides aminés mentionnent un pH
particulier appelé « point ISOELECTRIQUE » :

Définition : Le point isoélectrique pl d’un acide aminé est le pH pour lequel
cet acide aminé est immobile quand il est soumis a un champ électrique.

= Application 8 : le point isoélectrique de /’alanine et de la lysine valent respective-
ment 6,0 et 9,7. Repérer ces valeurs sur les diagrammes de distribution et expliquer
qualitativement ou ce situent ces pH particuliers.

100 A

m R

20 -

~
0 - =3 SEPEPRPSGRpp—— X, . V=X _J IPEPRPE PR, 1. v SN

0 2 4 pH 8 10 12 14



w. Application 8 : le point isoélectrique de /’alanine et de la lysine valent respective-
ment 6,0 et 9,7. Repérer ces valeurs sur les diagrammes de distribution et expliquer
qualitativement ou ce situent ces pH particuliers.

100

80 1

20 -

0 1

14
C'estle pH pour lequel le zwittérion a sa proportion maximale.

1
On peut montrer que | pl =——x (pKa + pKa’)

2

avec pKa et pKa’ les pK, des deux couples ou le zwittérion intervient

= Application 9 : Dans quel sens se déplacent les acides aminés :
- si pH < pl ?Vers la borne — (car ils sont charges +)
- si pH > pl ? Vers la borne + (car ils sont chargés -)
- si pH = pl ?lIs ne bougent pas




. Application 8 :

C'est le pH pour lequel le zwittérion a sa proportion maximale.

On peut montrer que | pl =——x (pKa + pKa’)

avec pKa et pKa’ les pK, des deux couples ou le zwittéerion intervient

= Application 9 : Dans quel sens se déplacent les acides amines :
- si pH < pl ?Vers la borne — (car ils sont chargés +)
- si pH > pl ? Vers la borne + (car ils sont charges -)

- si pH = pl ?lls ne bougent pas

IV- Composition d’un état final

1) Aspect qualitatif

a/ Utilisation des diagrammes de prédominance

On mélange un acide et a

une base ...
Y a-t-il réaction ?

y

" Le DP de P’acide et DP de la base ont

une ZONE COMMUNE
L Pas de réaction )
" Le DP de Iacide et DP de la base )
n‘ont pas de ZONE COMMUNE
L Réaction )




w. Application 9 : Dans quel sens se déplacent les acides aminés :
- si pH < pl ?Vers la borne — (car ils sont charges +)
- si pH > pl ? Vers la borne + (car ils sont chargeés -)
- si pH = pl ?lIs ne bougent pas

IV- Composition d’un état final

1) Aspect qualitatif

a/ Utilisation des diagrammes de prédominance
" Le DP de I'acide et le DP de la base

ont une ZONE COMMUNE
On mélange un acide et d 2 :
& L Pas de réaction )
une base ... - — <
s e Le DP de I'acide et le DP de la base
Y a-t-il réaction ?
n‘ont pas de ZONE COMMUNE

L Reaction )

= Application 10 : Un mélange contenant de CH3COOH ‘ CHaCo0 -
[’acide ethcmozqua et de|l’ ammoniac|evoluera-t-il ? / 4.8 0.2 > oH

Les DP de CH;COOH et de NH; sont disjoints <— M— ‘

= Le mélange va évoluer selon I’équation chimique :

CH;COOH 5y + NH; 5 CH,COO- + NH,* 5

MNH3

(aq)



. Application 10 : Un mélange contenant de CH3COOH ‘ CH3COO -

J

[’acide éthanoiqud et de

[’ammoniac

- pH

: t-il ?
evoluera-t-il ° / 4.6—82

Les DP de CH;COOH et de NH; sont disjoints <«—rre|

= Le mélange va évoluer selon I’équation chimique :

CH3COOH(aq) * NH3(aq) S CH,COO-

+ NH,*

(aq) 4 (aq)

c/ Calcul d’une constante d’écluilibre

MNH3

-

Rappels du Cours de Chimie 04 :

.

- Si K° > 103, la réaction est trés avancée et quasi-totale
- Si K° <103, la réaction est trés peu avancée et tres limitée

- Si 10 3< K° < 103, la réaction est entre les deux

J

= Application 11 : a) Exprimer la constante d’équilibre de la réaction entre [’acide

ethanoique et /’ammoniaque en fonction des pK, de ces deux couples.

pa a 25 °C
A

CH3COO~

CH,COOH (.,

+ NH CH COO-

(aq)

g2 MNH4t

( CH,COO

e % (NH ]

+

H

PKa s L[CHqCOOH]J :k [NH3]FI

-4 E[ CchchH]DonC K® =

pKal

Ka2

= K =10 (pKa2 — pKal)
> K'=1044=25.104

3O+ Cc°
[H;O]

4 (aq)



= Application 11 : a) Exprimer la constante d’équilibre de la réaction entre [’acide
ethanoique et /‘ammoniaque en fonction des pK, de ces deux couples.

pka a 25°C
A CH,COOH ,,, + NH CH,COO0~ oy + NH,* (ag)

[E 2wt . [CHaCOO . NH, "I, ] L0,
P2 i, COOH]JF:E[NH3]F| { ] {[H;o+];|

- 4 EI[ CchDDH] Donc K° =
pKal Ka2

CH3COO "~

= K° =10 (pKa2 — pKal)
> K°=1044=25.10%

b) Exprimer la constante d’équilibre de la réaction entre les ions éthanoate et les ions
ammonium en fonction des pK, de ces deux couples.

Ka & 25°C CHyCOO™ (aq) + NH,"(qq) & CHCLOOH g + NHj )
4 [CH,COOH] % [NH,] L1
NHz +8.2| NHa K® = " Donc K® = —
pK612 [CH;COO -] % [NH,*]- K®

=K =10 (pKal - pKa2)

+4,8 CH3COOH = Ko?'=10-44= 4’0.10_5

pKal

_ pKa (réactif BASE) — pKa (réactif ACIDE)
Conclusion: K° =10




= Application 11 :
PKa & 257C CH,COOH ., + NH S CH,COO-

+ NH,*

3 (ag) = (aq) 4 (aq)
¢ + +
o CH5COO .. ¢ [NH,"]; MO (e
az JCHBCOOH]JF 3( [NH3]F C° [H3O+]F
I~ [ CH3CDOH] Donc K° = A =| K° = 10 (pKa2 - pKay)
K
PP Kz o K°=1044=25.10
oKa & 25 °C CH,COO™ (oq) + NH, iy 5 CHCOOH o) + NHj
A CH.COOH]_x [NH 1
NHe®| K = [CH, lex [NAS], Donc K’ = —
< [CH,COO . % [NH,"], o
=|K®’ = 10 (pKal - pKa2)
% CH3COOH = K’=10-44=4.0.10-5
pKal —

_ pKa (reactif BASE) — pKa (réactif ACIDE)
Conclusion: K° =10

@é Regle du GAMMA :

Sens des aiguilles d’'une montre = K° =10
Sens inverse des aiguilles d’'une montre = K° =

|ApKa|
10- |APKa|



2) Aspect quantitatif

Méthode de la REACTION PREPONDERANTE

O Faire la liste de toutes les especes présentes a l'état initial, y compris I'eau !

® Placer les couples acido-basiques auxquels appartiennent ces especes (ne pas oublier les
couples de l'eau) sur une échelle d'acidité (axe de pKa) et entourer les especes recensées
dans 'étape ©@.

© |dentifier la réaction Erégondérante, c'est a dire celle gui a la constante d’éguilibre la Elus
grande .| s’agit de la réaction gui engage I'acide Erésent le Elus fort sur la base Erésente la

plus forte. Cette annee, ce sera lunique reaction a considerer et son etude via un tableau
d'avancement ou un tableau davancement volumique permettra de déterminer la

composition finale du systeme, notamment son pH via [H:O*]r ou a laide de la relation

pH = pK, + log([[i;}li) sl [A-]r et [HA]F sont connues.

O Pour s'assurer de la cohérence des résultats obtenus, on pourra vérifier que le pH obtenu
est en accord avec les domaines de prédominance des especes majoritairement présentes.

w. Application 12 : Determiner la valeur du pH des solutions suivantes.

a) Solution aqueuse d’acide éthanoique a C, =1,0.10 -2 mol.L -1.
b) Solution agueuse de sulfure de sodium (2 Na* .\, S*~ ;) aC; =1,0.10 -2 mol.L -*.

Données : pPK,, (CH,COOH/CH,CO0O~)=4,8;
pK,, (HS-/S2-)=129;




w Application 12 : a) Solution aqueuse d’acide éthanoique
aC,;=1,0.10-2mol.L-1
Données : pK,, (CH,COOH/CH,COO") =438 ;

[:] Especes initialement présentes

La réaction entre ’acide le plus fort et |la base
la plus forte est :

El C, Solvant 0 0
EF Ci—Xg Solvant X X

0-4.38 - 4.8
La constante d’équilibre de cette réaction vaut : K°® = 10 ( ) 10

K®<10-3 Laréaction estdonc TRES LIMITEE

D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérise par :
_ [CH;COO ~ ] % [H;O ] _ Xp % Xg X 2
[CH,COOH], x C° (C,—xg) xC°A C,xC°
X << € car réaction TRES LIMITEE

o

\zz

o




= Application 12 : a) C; =1,0.10 -2 mol.L -1,

mOIL -1 CHSCOOH (aq) + Hzo (|) s CH3COO _(aq) + H3O * (aq)
El C, Solvant 0 0
EF C,— Xg Solvant Xg X

0-48 _48
La constante d’équilibre de cette réaction vaut : K°® = 10 ( ) 10

K®<10-2 Laréaction estdonc TRES LIMITEE
D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérisé par :

KO = [CH;COO =] x [H;0 "] _ X % Xg X ©

~NS
- ~nS

[CH;COOH]: x C° (Ci—X%p) % C° C,xC°
X << C, car réaction TRES LIMITEE

Donc| Xg :\/ KexC,xC° XF:\/lO“"SX 1,0.10-2 x 1

. =4010-4mol -1 Onabien Xz << €4 carle rapport C; / Xg
e : est supérieur a 10.

Bilan de matiére : [CH;COOH]- ® C,;=1,0.10 -2 mol.L 1
[CH,COO ] = [H;0 *]g =% =4,0.10-4mol.L -1




= Application 12 : a) C; =1,0.10 -2 mol.L -1,
_ [CH;COO "] x [H;0 "] _ X % Xg X 2

[CH,COOH],. x C° (C,—%;) xC°AA C,xC°
n TRES LIMITEE

KO

Q

X << Cj car réactl

Donc| Xg :VKWClx C° xF:\/10-418x 1,0.10-2x 1

@)

. =4010-4mol -1 ©OnabienXg<< C; carle rapport C; / Xg
: al : est supérieur a 10.

Bilan de matiére : [CH;COOH]- ® C,;=1,0.10 -2 mol.L 1
[CH,COO -] = [H30 *]g=% =4,0.10-4mol.L-1

* —4
pH de la solution :|pH = — |og [H;0 * ¢ oH = — log 4.0.10
C° 1
pPH=3,4
[CH,COO —] 4010-4
ou |pH=pK, +log = - pH =148+ log 0.10
[CH,COOH]. 10.10-2




= Application 12 : a) C; =1,0.10 -2 mol.L -1,
Bilan de matiére : [CH;COOH]- ® C,;=1,0.10 -2 mol.L 1

[CH,COO -]z = [H;0 *]lg=x =4,0.10-4mol.L -1

+ -4
pH de la solution :JpH = - |og [Hs0 "I pH =-log 4,0.10
C° 1
pH=34
[CH,COO —] 40.10-4
ou |pH =pK_; +log > i pH=4,8 + log :
[CH;COOH]: 1,0.10-2
PH < pK,; ce quiestcohérent car on est dans le DP de CH;COOH
= Application 12 : b) Solution aqueuse de sulfure de PK,
sodium (2 Na* ., S2~,,) aC; =1,0.10 -2 mol.L -1,
Données: . pK (HS-/S2) = 12,9 (14)

La réaction entre I’acide le plus fort et la base
la plus forte est :

S (aq) + HzO (|) —D HS

HS- (12,9)
vho-. . HO| Ho (0

(aq)

(aq)



[CH;COO ~] 4,0.10-4
ou |pH =pK_; +log > i pH =148+ log :
[CH;COOH]¢ 1,0.10-2
pH < pK,,; ce qui est cohérent car on est dans le DP de CH;,COOH
w Application 12 : b) Solution aqueuse de sulfure de PK,
sodium (2 Na* ., S~ (,y) @ C; =1,0.10 -2 mol.L ~*. (14)
Données : pK,, (HS-/S2%-) =129
HS- (12,9)
La réaction entre I'acide le plus fort et la base N
la plus forte est : @ H;0 (0)
molL- S® @y * HOy S HS @y + HO
El C, Solvant 0 0
EF Ci—Xg Solvant Xp Xk

12,914 -1
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10 ( ) 10

10-3< K°< 107 :laréaction n'est ni TRES LIMITEE ni TOTALE

D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérise par :




w Application 12 : b) Solution aqueuse de sulfure de PK,

sodium (2 Na* ), S~ (,g) @ C; =1,0.10 -2 mol.L ~*. (14)
Données : pPK,, (HS-/S2-) =129
HS- (12,9)
La réaction entre I’acide le plus fort et la base
la plus forte est : @ H3O * (O)
molL-Y S? @y * HOgp S HS ) + HO~
El C, Solvant 0 0
EF C,—Xe Solvant Xg X

12,914 -1
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10 ( ) 10

10-3< K®°<10° :laréactionnest ni TRES LIMITEE ni TOTALE

D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérisé par :
oo HSTIex[HO-]e X %X

[S2Je xC®  (Cy—xg) xC°




= Application 12 : b) C, =1,0.10-2mol.L-1.

molL-1] S?7@y * HOpn S HS7 + HO~
El C, Solvant 0 0
EF C,—Xg Solvant Xp X

12,9- 14 -1
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10 ( ): 10

10-°3< K°< 1073 :laréaction n'est ni TRES LIMITEE ni TOTALE

D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérisé par :
oo HSTIeX[HO-]e XXX

[S*7]e x C° (C1—Xg) x C°
Soit X2 + K°C°%—=K°C,C° =0 & x2+ 1011 x.—-10-31=0
2 racines sont solutions de ce polynome :
Xe; =—8,8.10 "2 mol.L-1 IMPOSSIBLE car sens direct
Xe, = 9,0.10 3 mol.L -1
Bilan de matiére: [S?7]g =C,; —Xx=1,0.20 ~3 mol.L -1
[HS -] = [HO ] =% =9,0.10-3mol.L-*




= Application 12 : b) C, =1,0.10-2mol.L-1.
oo [HSTIeX[HO-] XXX

[S?-]g x C° (C,—Xxg) % C°
Soit X2 + K°C°% = K°C,C° =0 & x2+10-11x-—-10-31=0

2 racines sont solutions de ce polynome :
Xe, ==8,8.10 "2 mol.L-1 IMPOSSIBLE car sens direct

Xg, = 9,0.20 3 mol.L -1

Bilan de matiére: [S? ] =C; = x-=1,0.10 -3 mol.L-?
[HS -] = [HO ]g=%x=9,0.10-3mol.L -1

+ 0\
pH de la solution : pH = —|og [H30 "I «— pH=-log Ke % (C°)
o [HO "] % C°
— Ke x C° 10-14x 1
= |PH =~log pH =~ log pH = 11,9
[HO _]|: 9,0.10_3
[S 2~ ] 1,0.10-3
ou pH:pKa2+|Og i pH :12,9+|Og
[HS Ik 9,0.10-3




w Application 12 : b) C%: 1,0.10 -2 mol.L -1,
Bilan de matiére: [S4 ] = C; —x=1,0.20 ~3 mol.L -1

[HS -] = [HO ]g=%x=9,0.10-3mol.L -1

+ ©)2
pH de |la solution : pH =-log [H3O ]F «~ pH=-log Ke X (€°)
c® [HO ] % C°
_ Ke X C° 10-14x 1
pH =-log pH =-log pH =119
[HO - 9,0.10 -3
[S=-] 1,0.10-3
pH = pK,, +log - pH =129 + log
[HS ¢ 9,0.10-3
PH < pK,, ce quiest cohérent car on est dans le DP de HS ~
l = Application 12 : ¢) Solution aqueuse d’hydrogénocar- P Ka
bonate de sodiuma C, =1,0.10 -2 mol.L -1 A
Données : pK,, (CO,, H,O/HCO,") =64 HO- (14)

pK,, (HCO,~/ CO,2-) = 10,4

| CO,2- ]}Hcog -|(10,4)
La réaction entre I’acide le plus fort et la base .
la plus forte est : [HCOs C02’ Hzo (614)

2HCO; o) 5 COz2(ag) + CO,, H,0 (o H,O * (0)




[S=-] 1,0.10-3
pH = pK,, +log i pH =129 + log

[HS 71k 9,0.10-3
PH < pK,, ce quiest cohérent car on est dans le DP de HS ~

l w Application 12 : ¢) Solution aqueuse d’hydrogénocar- PK,

bonate de sodiuma C, =1,0.10 -2 mol.L -1 A

Données : pK.,, (CO,, H,0/ HCO,") = 6,4 HO- [ [H0) (14)
PK 5, (HCO,=/ CO,427) = 10,4 CO,2- ]}Hco?, -|(10,4)

- | |[HCO,|| co,, H,0 (6,4)
La réaction entre I’acide le plus fort et la base
la plus forte est: H20| H,O* (0)

mOIL -1 2 HCO3 - (aq) s C03 2= (aq) + COz, HzO (aq)

El C, 0 0

6,4-10,4 -~
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10( ) = 10

K® < 10~ 3 |aréaction est TRES LIMITEE

D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérise par :

4




= Application 12 : ¢) C; =1,0.10 -2 mol.L -1

mol.L-1 2HCO;~ .S COq 2=+ CO,, H,0 o)
El C, 0 0
6,4—-10,4
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10( ) = =10 -4

K < 103 laréaction est TRES LIMITEE
D’aprés la relation de G.W., le systeme évolue jusqu’a atteindre un état
d’équilibre caractérisé par :

° — [CO;2 -] % [CO, [ Xg? o Ko =
[HCO, ]2 ~ (C= 2 xp)? — 2 X
C ° 10-2V10-4
Soit | Xg = 1V K Xg = c=9,8.10->mol.L-?
1+2V K®° 1+2\10-4

Bilan de matiére : [HCO; 7] =C; =2 x-=9,8.10 ~—* mol.L 1
[CO.% ] = [CO,]r=X%=9,8.10->mol.L-1

pH de la solution :

H - 9,8.10-3
[ COS ]F pH :6,4+ |Og

[CO, ] 9,8.10-°

pPH = pK,; +log




= Application 12 : ¢) C, =1,0.10 -2 mol.L -1

KO = [CO; 2~ ]F"[Coz]F _ Xg* \/—
[HCO;7]¢? (Ci— 2 Xp)? = 2 XE
C,V K° 10-2V 10 -4

Soit | Xg = — A Xg = c=9,8.10-°>mol.L-?
1+2V K®° 1+ 2 \/ 10 -4

Bilan de matiére : [HCO; ] =C; =2 x-=9,8.10 =3 mol.L ~1
[CO;% ] = [CO,lg=x%=9,8.10>mol.L -1

pH de la solution :

HCO,~ 9,8.10-3
Mi:pK%+4og[ ; pH=6,4 + log
[CO, ] 9,8.10-°
pPH=28,4
[CO,% ] 10-3
ou [PH = pKyy +log == | 1 =104 +log —o
[HCO; 7|¢ 9,8.10-5

PKas < PH < pK,, ce qui est cohérent car on est dans le DP de HCO; ~



Bilan de matiére : [HCO; ] =C; -2 x-=9,8.10 ~* mol.L 1
[CO5% ] = [CO,lg=X%=9,8.10->mol.L -1
pH de la solution :

HCO. - 08.10-3
pH = pK; + log [ N pH =6,4 + log
[CO,Je Logy 98107
_ [CO5% -] e 08.10-3
pH = pK,, *+log pH=10,4 + log
[HCO;]¢ 0,8.10-5

PK_ 3 < pH < pK_, ce qui est cohérent car on est dans le DP de HCOE_‘

== Application 12 : d) Mélange de V, = 50,0 mL d’acide PK,
éthanoique a C,=1,0.10-?2mol.L-tavec V, = 50,0 mL

A
d 'une solution d’ammoniaque a C, =1,0.10 -2 mol.L -1, HO~ (14)

Données : pK,, (CH,COOH / CH,CO0-) =48 NH, * (9,2)
PK 5o (NH,*/ NH,) = 9,2 ; A- (4.8)

La réaction entre I'acide le plus fort et |a base N
la plus forte est : H,0 " (0)
— -



== Application 12 : d) Mélange de V, = 50,0 mL d’acide PK,
éthanoique a C;=1,0.10-2mol.L-*avec V, = 50,0 mL A

d 'une solution d’ammoniaque a C,=1,0.10 -2 mol.L - 1. HO~ (14)

Données : pK,, (CH,COOH/CH,COO")=48 ; NH.l | NH,* (9,2)
PK s (NH, 7/ NH;) = 9,2 ; A~ | AH 4,8
La reaction entre I'acide le plus fort et la base . (4.8)

la plus forte est : H;O * (0)
mol.L -1 CH,COOH aq) T NH, (aq) = S CH,COO- aq) T NH,* (aq)
El C,/2 C,/2 0 0
N - o (9.2-4,8) _
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K® = 10 10
K°> 103 :laréactionest TOTALE (Xg= Xqax)
. L - C C
Les deux réactifs sont ici limitants : 71 —Xc =0 Donc |Xg= 71

Xz =5,0.10 -3mol.L-1
Bilan de matiere : [CH;COOH]: = [NH;] = € (quantité infime)
[CH,COO ]z = [NH,* ] =% =5,0.20"3mol.L 1




w Application 12 : d) pK,, (CH,COOH/CH,COO-)=4,38;
PK, s (NH,*/NH;) =9,2;
—1 — -
mol.L=Y CHyCOOH () + NH;py & CH,COO~ () + NH,*

4 (ag)
El C,/2 C,/2 0 0
EF C./2—=X¢ C,/2—=X¢ Xp Xp
(9,2-4.,8) _

=10%*

La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10
K> 103 :laréactionest [OTALE (Xg= Xmax)

L I - C C
Les deux réactifs sont ici limitants : 71 —Xe =0 Donc |Xg= 1
2

=5,0.10 -3 mol.L-?
Bilan de matiéere : [CH3;COOH]g = [NH;]¢ = 8 (quantité infime)
[CH;COO -]z = [NH,*]g =Xz =5,0.10-3mol.L -1

or K° = [CH,COO ~Je x [NH, "] _ X o le- Xr
[CH,COOH] % [NH.], E? VKo




w Application 12 : d) pK,, (CH,COOH/CH,COO-)=4,38;
PK, s (NH,*/NH;) =9,2;
—1 — -
mol.L=Y CHyCOOH () + NH;py & CH,COO~ () + NH,*

4 (aq)
El C,/ 2 C,/ 2 0 0

Xz =5,0.10 3 mol.L-1

Bilan de matiere : [CH;COOH]: = [NH;] = € (quantité infime)
[CH;COO -]z = [NH,*]g =Xz =5,0.10-3mol.L -1

or K° = [CH,COO ~ ] % [NH, " |¢ _ Xg? o le-= Xp
[CH,COOH]. x [NH.], g2 Vie
5,0.10 -3
€= soit €=3,2.10->mol.L-1

V 10 4.4

On a & << C4/2 car le rapport C;/2& est supérieur a 10, ce
qui valide le caractere total de la réaction




w Application 12 : d) pK,, (CH,COOH/CH,COO-)=4,38;

PK o (NH,*/NH,) = 9,2 ;

Bilan de matiere : [CH;COOH] = [NH;] = € (quantité infime)

Or, K°® =

pH de la solution :

[CH,COO -]z = [NH,* ] =% =5,0.10-3mol.L -1

[CH,COO

“Je % [NH, " ¢

[CH;COOH] e % [NH;]¢

~ 5,0.10-3

V 10 4.4

X2

82

€ =

Xp

Vke

soit & =3,2.10-5mol.L-1

On a & << C4/2 car le rapport C;/2& est supérieur a 10,
ce qui valide le caractere total de la réaction

ou

CH,COO - 5,0.10-3
pH = pK_, +log [CH, Ir pH=4,8 +log
[CH,COOH]. 3,2.10->°
pH=7,0
[INH, | 10-5
pH = pK s + log 3+F pH=9,2 +log 3,2.10
[NH, "] 5,0.10-3




w Application 12 : d) pK,, (CH,COOH/CH,COO-)=4,38;
PK, s (NH,*/NH;) =9,2;

pH de la solution :

CH,COO - 5,0.10-3
pH=pK_, +log [CH, Ir pH=4,8 +log
[CH;COOH], 3,2.10->°
pH=7,0
[NH; ] 2.10-5
ou [pH = pKs +log —= PH=92+log 20
[NH,*]¢ 5,0.10-3

PK, < PH < pK_5 ce qui est cohérent car on est dans
le DP de CH;COQ ~etdansle DP de NH, *

3) Un mélange particulier : les solutions tampons :

e Définition : Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par
addition modérée d’eau, d’acide ou de base.

e Composition :

Ces solutions sont constituées d'un mélange d’un acide faible AH et de
sa base conjuguée A~ dans des proportions comparables.

Le pH de cette solution varie le moins pour des proportions équimolaires
en AH et A- (dans ce cas, pH = pK, du couple).




3) Un mélange particulier : les solutions tampons :

e Definition : Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par
addition modérée d’eau, d’acide ou de base.

e Composition :

Ces solutions sont constitueées d'un mélange d’un acide faible AH et de
sa base conjuguée A - dans des proportions comparables.

Le pH de cette solution varie le moins pour des proportions equimolaires
en AH et A~ (dans ce cas, pH = pK_, du couple).

w Application 13:

a) Calculer le pH de la solution tampon obtenue si on mélange V, = 50,0 mL d’une
solution d’ammoniaque NHj ,,, de concentration molaire C, = 10-2mol.L-*avec un
volume V,= 80,0 mL d’une solution de chlorure d’ammonium (NH," ., Cl~ ) de
concentration molaire C, =10-2mol.L-1;

Donnees : pK, (NH,*/ NH;) =9,2. B‘Ka

La réaction entre I’acide le plus fort et |a base HO - (14)

la plus forte est:
NHz aq) + NHy* gy 5 NH* () + NHg o NEFTTNHLT 9.2)

La constante d’équilibre de cette réaction vaut : H,O* (0)
Ke =10 9.2-9,2) 1




w. Application 13 : a) Calculer le pH de la solution tampon obtenue si on mélange :
- V;=50,0 mL d’une solution d ’ammoniaque NH; ,oy @ C; = 10~2mol.L-*
- V,=80,0 mL de chlorure d’ammonium (NH,* o, Cl~ (o) @ C, =10-2mol.L-*;

La réaction entre ’acide le plus fort et la base B‘Ka
la plus forte est : HO - (14)
NH; ag) * '\,”"4+ @q = NH gy + NH3(q) NEHHNAL (9.2)
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :
9,2-9,2 +
Ke = 10" )21 H,O* (0)
Cette réaction ne modifie pas la composition du systéme :
C,V, N N C,V,
Donc [NHs]e = [NH;], = et [NH,*]g = [NH,*]; =
V,+V, V,+V,
NH cC.V
or, pH=pK, +log [NHs ] donc | pH = pK, + log S
[NH,*]¢ CoVs
10-2x 50,0
pH =92+ log pH=09,0

10-2% 80,0



oA, C,V,

Donc [NH,]e = [NHz]i = —=2— et [NH,*]- = [NH,*]; =
VitV Vi+V,
NH C,V
or, pH=pK, +log (NP e donc | pH = pK, + log ——
[NH, "¢ CaVs
10-2% 50,0
pH=9,2 + log pH=29,0
10-2x% 80,0

= Application 13 : b) Montrer que le mélange de
V,=50,0 mL d’une solution d’'ammoniaque NH;
a C, = 10-?mol.L-*avec V,= 30,0 mL d’une
solution d’acide chlorhydrique (H,O" ., Cl=,) a
C,= 10-?mol.L~* permet d’obtenir une solution
tampon de pH quasiment équivalent a /’Appl. 13a).
La réaction entre I’acide le plus fort et [a base
la plus forte est :

mol NH

+ HSO + ‘—_r NH,* + HZO ()

3 (aq) (aq) 4_(aq)
El C,V, C,V, 0 Solvant
EF | CiVi—-¢&; CsVi—& 2 Solvant



= Application 13 : b) Montrer que le mélange de PK,

V,=50,0 mL d’une solution d’ammoniaque NH; A

A C,=10-2molL-'avec \V, = 30,0 mL d’une HO- (14)

solution d’acide chlorhydrique (H,O" ., Cl= ;) a

C,= 10-2mol.L- ' permet d’obtenir une solution NH,* (9,2)

tampon de pH quasiment équivalent a /’Appl. 13a). ,
|H,0

La réaction entre ’acide le plus fort et la base (O)
la plus forte est:
mo| NH3 (aq) + H3O * (aq) S NH4+ (aq) + HZO ()
El C,V, C,V, 0 Solvant
EF C,Vi—& CaV3—&¢ Er Solvant
92-0 9,2
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10 ( ) = 10

K°> 103 :laréactionest TOTALE (Eg= &max)

H30+ est ici le réactif limitant : C3V3—&-=0  donc ‘ = C3V, ‘
E-=10-2x% 30,0.10 -3 & =3,0.10 -4 mol

Bilan de matiére : N(NH3)- = C,V;— & =2,0.10 =4 mol
N(NH, ") =& =3,0.10 -4 mol




= Application 13 : b)

mol NH3 (aq) + HSO N (aq) S NH4+ (aq) + HZO (1)
El C,V, C,V, 0 Solvant
EF | C,Vi—-¢& C3Va—&r Er Solvant
o o . 92-0) _ .92
La constante d’équilibre de cette réaction vaut :K° = 10 =10

K°> 103 :laréactionest TOTALE (Eg= &max)

H30+ est ici le réactif limitant : C3V3—&-=0  donc ‘ Er= C;3V, ‘
donc &-=10-2%30,0.10-3 &-=3,0.10 -4 mol

Bilan de matiére : N(NH3)- = C,V;— & =2,0.10 =4 mol
N(NH, ") =& =3,0.10 -* mol

pH de la solution : n(NHs)F
NH \/
pH = pK, +log [NH; ] soit | pH = pK,, + log /mﬁlan/ge
[NH,"]e N(NH, ")
2,0.10-4 Mmaan/ge

pH=9,2 +log

pH=9,0

3,0.10-4



Bilan de matiére : N(NH3): = C,V;— & =2,0.10 =4 mol
n(NH,") =& =3,0.10 ~* mol

pH de la solution : N(NH;)-
NH \V
pH =pK, +log N, Jr soit | pH = pK, + log Yrrefange
[NH,"]e n(NH,")e
_ 2,0.10-4 Vorerzmoe
pH=9,2+log = H=09,0 ange
3,010-4 °

» Les solutions tampon en milieu biologique
[ Nécessité de maintenir le pH d’un milieu biologique a une valeur précise ]

- ™
2 Systemes TAMPON
* Phosphate : H,PO, ~ .,/ HPO, *~
% Dioxyde de carbone dissous / lon hydrogénocarbonate : CO,,, H,0, / HCO;™ )

. Application 14 :

a) Dans le sang, [HCO;-]1=2,7.10-2mol. L-!et [CO,] =1,36.10 3 mol.L-1.
Calculer le pH du sang (Donnée : pK,(CO,, H,O/HCO;~) =6,1 a 37 °C).




®» Les solutions tampon en milieu biologique

4 _ ™
2 Systemes TAMPON

+ Phosphate : H,PO, = ,.)/ HPO, 2™ 1)

+ Dioxyde de carbone dissous / lon hydrogénocarbonate : CO, ., H,0, / HCO; ., y

\_
= Application 14 :

a) Dans le sang, [HCO; -] =2,7.10-2mol. L-!et [CO,] =1,36.10 ~3mol.L-1.

Calculer le pH du sang (Donnée : pK,(CO,, H,O/HCO,;~) =6,1 a 37 °C).
HCO, - -2

HCO 7lel = 6.1 +10g 2710

CO 1,36.10-3

b) Déterminer la valeur du rapport [HPO,2-]/[H,PO,] si ce couple contribue effec-
tivement a tamponner le sang artériel dont le pH est voisin de 7,4. (Donnée : (a 37 °C,
pK, (H,PO,~/ HPO,?-) = 6,8).

pH = pK, +log

HPO, 2 - HPO, 2 - H - pK
[ﬂiszﬁ+¢og[ . soit [ . :10p PP
[H,PO4~ ]: [H,PO,~ ]

[HPO42‘]F 74—-6,8

=10 =4,0
[H,PO, ]




