THEME CTM : CONSTITUTION ET TRANSFORMATION DE LA MATIERE
REACTION ENTRE ACIDE ET BASE

Dans ce chapitre, nous nous interrogerons sur :
e Qu’est-ce qu’un acide et une base ?
e Les acides libérent-ils tous leur(s) ion(s) hydrogéne avec la méme facilité ?
e  Comment prévoir la composition finale d'un systéme acido-basique ?

I/ Force des acides et des bases.

1. Acide et base.
Un acide AH est une espece chimique capable de céder au moins un ion hydrogene H*; il se transforme alors en sa base conjuguée
A
AH(aq) - A (aq) - H*
Acide Base lon hydrogéne

Inversement, une base est une espéce chimique capable de capter au moins un ion hydrogene H*; elle se transforme alors en son
acide conjugué :
A" (aq) - i — AH (aq)
Base lonhydrogéne Acide

Le vinaigre est une solution aqueuse d’acide éthanoique, également appelé acide acétique.

Ecrire la formule de I'ion éthanoate, base conjuguée de I'acide éthanoique CH3COOH .
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L'ammoniac NHs est un gaz a température et pression ordinaire, qui se dissout facilement dans
I’eau pour donner des solutions aqueuses d’'ammoniaque NHs(aq) utilisées notamment pour
le nettoyage domestique. « Alcali » signifie « qui a des propriétés basiques »

@) Ecrire la formule de I'ion ammonium, acide conjugué de I'ammoniaque NHs(aq) .

MCTHODC : o~ af?.Yg %orwwm B & e Josge (P, e G donne
N”g-\’

Un acide AH et sa base conjuguée A" forment un couple acide / base ; on lui associe une demi-équation acido-basique modélisant
le transfert d’ion hydrogene :

couple AH / A° AH(aq) &2 A (aq) + H"

L’eau est a la fois I'acide d’un couple et la base d’un autre couple ; cette espéece est dite amphotere.
Ecrire les deux couples acide / base dans lesquels I’eau intervient.

- ve + o=

Jel) = P ()] el
+ + +

et 2 ety o'l mety

*
Au cours d’une réaction acide — base, I'acide d’un couple céde son ion hydrogéne a la base de I'autre couple.

-1/9-



Remarque : I'ion H* n’existe pas dans I’eau, mais I'écriture de ces demi-équations permettent de modéliser ce qui se passe entre

un acide et une base. Il se transforme en ion H30*. o

| - l
Identifier les deux couples acide/base mis en jeu dans I'équation de la réaction :.aq) +HS'(aq) 2 (NHs(aq) +‘(aq)

. l T
N o) [ 0¥ (o) o

WS o) | 45 (o)

L'odeur désagréable du poisson est liée a la présence d’amines, notées R-NH,. Pour supprimer
cette odeur, on peut plonger le poisson dans un court-bouillon contenant du vinaigre. L’acide

éthanoique contenu dans le vinaigre réagit alors avec les@mines (base) pour donner des espéces
qui restent solubles dans le court-bouillon. SASC

‘ Ecrire 'équation de la réaction entre I’.éthano'l'que ’Et I'amineR=NH,.
Mooy (“f) 2 Nyl @Q % H+ \ Acive

€
RO L)« W 2 RNy (o)

cujceou(&() PO ) = CHscon” (ug) + an;’(,y

Le titrage est une technique permettant de déterminer une concentration

) buretieigraduse ou une quantité de matiére inconnue. Elle s’appuie sur une réaction
, chimique qui se produit entre le réactif de la solution du becher et celui de
~ solution titrante : (Na*(aq)+HO (aq)) la burette.

. Ecrire 'équation de la réaction et identifier les deux couples acido-basiques

¥ qu’elle metenjeu. < oy -
w MernedC - repies Qlovde o & lose rnes puns les espees kilses

solution titrée : aq)+C¢(a T +
| (0¥ ac)+Ce (aq)) oo (o) 2 Wo(ef +H ey, [ Heo(y
ﬁ:-m - +
| Ho (op) 4 - Hlo(() Hyo (2] [ ho™ (af)

@&y + "‘\‘"(of) — 2Hpo(e)

Le pH (potentiel Hydrogéne) est une grandeur qui mesure I'acidité liée a la présence des ions oxonium Hs;O*(aq) en solution :

Il se calcule par la relation :

([HJO*]) [H;0"] en mol- L
c® en mol+ L

pH sansunité “ pH=-log

Le pH permet de déterminer la concentration en quantité de matiére en ions oxonium :

[H;O*] =C° X 1°—pH

N LlepH d’une eau de piscine doit se situer autour de 7,4. A quelle concentration en ions oxonium cela correspond-il ?

- . o —¢M y Ky
[:H-so-x._. ¢ o« \® ¢ = AmR [ % Mo b __,[ﬂo.loJ P

N Une boisson au cola contient des ions oxonium a la concentration : [H30%] =1,0.10° mol.L

Cal;uzle-r (Sf;giej B Q‘S 4,0.107 /»,ééj/ = 39°
v 1 Al

2. Fort ou faible ?
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Un acide (ou une base) céde (ou capte) un ion hydrogéne H* avec plus ou moins de facilité ; on va donc pouvoir discuter de sa

force.

Prenons I'exemple de I'acide éthanoique qui est un acide dit « faible ».

On dispose d’un flacon d’acide éthanoique CH3COOH(aq) portant I'indication :

On mesure le pH de cette solution S : pH = 3,9.

concentration en quantité de matiére de soluté apporté ¢ = 1,0.10° mol.L!

Rappel : La concentration en quantité de matiére de soluté apporté c correspond a la quantité de matiére de soluté nsute que I'on a introduite

par litre de solution : c =

Utiliser la valeur du pH pour identifier la nature (acide ou base) de CH3COOH.

solution

nsoluté

CHaCoo (H,v + HE2(¢)

En déduire I'équation de la réaction entre CH3COOH et H,0.

= Myloo” (o) + Hs°*(o~9

Compléter le tableau d’avancement pour V=1,0 L.

ph=33 <F =y e oude

=) {d&U—\lv\H a

0

9 s Fron8olrc en Hyo*

O Calculer le taux d’avancement de la réaction et vérifier que la transformation n’est pas totale.

Equation de la réaction

CHsCOOH(aq)

+

—_—
pe—

H,O(l)

CH5COO(aq)

+ Hs0*(aq)

Etat avancement Quantités de matiere (pour V =1,0 L de solution) en mol
Etat initial ) m; = cV v, IS o
z AT orerT
Etat final (si la - " ot il
[ 4 M, — Imax’ X
transformation estotale) |~ o / ” o X par
Etat final (réel) x mi oo % ” @ %,
j ‘2 /\?\\ ,_/'CL";‘J:(
Z Rpar = M = cV f“ f
:1L one 2 x - = (M. & AV 'f" = Z - IO— va _ IO_S' _D {ZC 53\“"' PR
K £ &‘”’P‘i‘ C 3°1; *V >y = JP‘A(“;\'-B =9, Giton 137

Le chlorure d’hydrogene HC/ est lui un{ acide) fort :

(H30*(aq)+CL~(aq)) ; le taux d’avancement de la réaction estégal a 1.

=> X.‘t = Xpgu

L c=m - Aol .
d’acide chlorhydrique obtenue. G G & une Grcedralin. ¢ ke ‘W"fh Pe=s s Aelent A
Equation de la réaction \ HC.2 +  HO(l = A lag).... + Haoe
a acded (g) bikg(}_ loge {.ﬁp) a"-““ L)
Etat avancement Quantités de matiere (pour V =1,0 L de solution) en mol
Etat initial o m= 4o o e, ° o
z —_ \
Etat final Xpeama N Xmew =0 - X o = Apor =
Bt

=L
C"(:sc‘]g: M“"’j = MT

—c = Ao al -] =) ?H=

—Qn’ H;o*]e-_-u'gc-_-“%

Pt ) = . . . . .
sa réaction avec I'eau conduit a des solutions d’acide chlorhydrique

Compléter le tableau d’avancement poly n = 1,0.10° mol de HCZ introduit dans V = 1,0 L d’eau ; calculer le pH dela s<z|ut|on

fO_;S

Acide faible

Acide fort

La transformation modélisée par la réaction entre I'acide

AH et I'eau n’est pas totale :

AH(aq) + H0(l) 2

A~(aq) + H;0*(aq)

La transformation modélisée par la réaction entre
I'acide AH et I’'eau est totale :
AH(aq) + H,0(l) = A—(aq) + H:0*(aq)

[H30%] = concentration en acide apporté C

pH>—logC

[H30"¢ =

pH=—logC

concentration en acide apporté C
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On définit de méme une base faible et une base forte :

Base faible Base forte
La transformation modélisée par la réaction entre I'acide La transformation modélisée par la réaction entre la
@ AH et I'eau n’est pas totale : base A~ et I'eau est totale :
A—(aq) + H.O(l) 2 AH(aq) + HO—(aq) A~ (aqg) + H20(l) — AH(aq) + HO™ (aq)

On mesure le pH d’une solution d’ammoniaque NHs(aqg) de concentration en soluté apporté ¢ =1,0.102 mol.L' : pH = 10,6
¥ NH;s est-elle une base faible ou forte ? On donne : K. = [HO™] [H30*]= 10'*
Pour ﬂ}oM o ceXe a{«c&t‘oa) o~ pot
Nade 4+ Gmprer xp e x o (on llodes Z)

ndate 2 Wl pH odtede. & L lbax et %r'/( (: h‘PDk’l"’“Q‘ o‘nga’m)d‘wfn:u &H{;(gé
On pet fadonnts s | qudeongue, o

Por ol e b ot 4 ) : s e vales win e (V< AL) pos
N3 (ag)  + Koo (¢) o NH (o) ¥ Ho (07 wxam e
& | Ao Goak (e 9 pmakiee [ pmok)
(= o m=cV | el o o

e« _
[N AAVS Yoor 7 Feee

»

<
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5., Pons CQQ(A..QU ‘@'JF"(W 4Q Alcdes ' une QOQQ,_;F)—A' @U Q(ek'-V:i ),’Bm.\l
o apde Res pgasors Wiy w T e Cpad prs du solme lege el o fouTomnc
O~ s'OHcpJ &o—-< ol ce ?"‘Il‘e % S‘;‘— &gs( CQQ:( Q %@L() .

F 4 _Q_Qc:'-g_ _‘Q‘f _k-‘:«g é'_odwww.n...l:_ .

KerV
Z = 12 = \c'f" - kt")d/ ,(_—/( = —‘Q
LI c xV oY ¥ SPES
o ~ bl Qb
S Z=‘°+____o,'b(_, (Lﬁ.) 4 =9 hr?o [ N} b C fee
—_— (o= ,(/,0-'0"'
=) NH; < e [mx % e_

Quelques solutions courantes a connaitre :

@ solution especes dissoutes exemple d’utilisation
acide chlorhydrique (H30*(ag)+C£—(aq)) en synthése ; titrages ; produit d’entretien
:% acide nitrique (Hs0*(aq)+NOs~(aq)) synthése d’engrais
acide éthanoique CH5COOH(aq) contenu dans le vinaigre
@ hydroxyde de sodium (=soude) (Na*(ag)+HO—(aq)) en synthése ; titrages ; produit d’entretien
2 ammoniac NHs(aq) en synthése ; titrages ; produit d’entretien
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3. Constante d’acidité Ka.
Définition

La constante d’acidité d’un couple A/B, notée Ka, est la constante d’équilibre associée a I’équation de la réaction de
e I’acide A du couple sur I'eau :

_0_[H30+]f Sl [H30*] ;x[B]
A(aq) + H20(l) 2 B(aq) + H:O*(aq) Ka=—% or < B[A] Xf 0 ! avecc®=1 mol.L?
f
0

On définit aussi le pKa du couple A/B : pKa=—logKa et doncKa=10"PK4

On pourra utiliser une expression simplifiée pour K, mais en se souvenant que les concentrations a utiliser sont en mol.L! et que

H30%] px[B
Ka est sans unité : Ka = [H307] rx[B]y
[Alf

On retrouve les caractéristiques d’une constante d’équilibre :
Ka est caractéristique d’un couple A/B ; elle ne dépend que de la température Ka(T) ; elle ne dépend pas de la composition initiale

de la solution.

Prévision de la composition finale d’une solution Q
Prévoir le pH d’une solution aqueuse d’acide éthanoique de concentration ¢ =1,0.102 mol.L'!, connaissant le pKa du couple

i TR
P8 CHiCOOH/CHsCO0 3 25°C : pka=4,8" v Ka=lo-F"

= lo
pos psoir G &, 0 %‘yﬁan@:l’/{ Z_@.Pp;:\:"o« de Q‘C’Flo\ F,.‘t‘u.Q.‘tr CHSO‘]{
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C Mt , Vv \%
2
dome  Kp = _%e ./
(*-7)«V V-7V
¢
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Produit ionique de I'eau Ke

Le produit ionique de I'’eau est le nom donné a la constante d’acidité du couple I-FZO(I)/HO‘(aq)

a425°C:K.=10"

Ecrire I

@

et pK.=-log K. =14

_——_— = —m = = - - = - -

v
H,o (¢y + 20 () > He” (.,(,) +  Hyof (“1’)
oude 4 oo /;\
Ctose Z) wt 1
[ + |

thWQ Je‘f de ‘(4 e~ iuiuo.J'Q'{c‘).aKo« de Q f:ozdfo— J’C

,Q'o“;dg H;D LN 0{ (J.’Q‘JO"L Hzo

équation de la réactionfssociée a Ke (appelée autoprotolyse de I'eau); en déduire I'expression de Ke

KA Te r\.\f¢; N k&:

K, = Cuyo*Y (oo -
1_2

=) k = Conf.XCRQ‘]

_ ke
Calculer la concentration des ions hydroxyde HO™ contenus dans une solution d [Hzcﬂ/—\’ (CHo '3

C“hd;}: Caa
R k,_ KL — ,O-l[’ — Aol -lo -1
o Chods CHo*) T o ot o tomad L

Classement des couples A/B sur une échelle de Ka ou de pKa

—pH

En utilisant le tableau d’avancement de la page 3, établir que le taux d’avancement de la réaction entre un acide de

. 10 . . 5 5
concentration c et I'eau se calcule avec : T = — Compléter le tableau qui donne le pH de solutions aqueuses de divers

acides de concentration identique ¢ = 1,0.102 mol.L'X. En déduire une comparaison sur la force des acides.

Z=Z£_—

7/\\4(

- lo~ M, )4
c NV
ok de
ey G
pH pKa T
acide chlorhydrique (Hs0*(aqg)+C£¢~(aq)) 2,0 0 4 /]
acide méthanoique 29 38 |o G/ pard Frq v
acide méthanoique 3,4 4,8 | o5
acide hypochloreux HC.£O 5,0 8,0 |oood

Un acide faible est d’autant plus « fort » que sa réaction avec I'eau est avancée, ce qui correspond a une valeur de K élevée (donc

pKa faible) ; on peut donc classer les couples A/B selon une échelle de Kaou de pKa:

@

force croissante des acides

Ka
acide
fort
0
H30* H,O0
acide base
faible faible
H,0 —H* HO-
base
forte
pKa

$3snq Sap J3UNSSI0LI 3210f

=> H;0" est I'acide le plus fort dans I'eau

=> HO™ est la base la plus forte dans I'eau

Un acide fort n’existe pas dans I’eau : il se transforme totalement en H;0*

Une base forte n’existe pas dans I'eau : elle se transforme totalement en HO™
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11/ Diagramme de prédominance.

1. Construction.
Soit le couple A/B ; retrouver que le pH de la solution est lié au rapport des concentrations des formes acide et basique en

solutlon parla relatlon ’z( KA(A/B)+Iog [A] o e A Q 6\4, N kA, s pasks 0 opg s Q“"(

Ky = Citas Lm spesedbs Pl b e
o\, Ly C8Y
- By %(—3—"‘33“3) b Ce)- ) = Q‘%E‘:l I BT
__( A

ced
s - BEy

Quel est le pH d’une solution qui contient autant de forme A que de forme B ?

: s CA)= (%), olass %:é}—zd o &,5 CBX g d =0

o~ a o.Qa.rs PH=fKA

Le domaine de prédominance de la forme B est I'ensemble des pH tels que [B] > [A]. Comparer alors le pH de la solution
au pKa du couple : e 4 ( )
& =
s 8 >(CAY ol Q‘%—>4 *%C—C%T> 3

=\ P”- P‘CA. Q%CB] = ’P“f> f’rq

Le domaine de prédominance de la forme A est I'ensemble des pH tels que [A] > [B]. Comparer alors le pH de la solution

au pKa du couple :
P < pXa

Le diagramme de prédominance des espéces d’un couple A/B indique I’espéce du couple prédominante en fonction du
O pH de la solution : pKa

pH
I —

C L’espece B peut étre prédominante dans une solution acide (pH < 7), et I'espece A peut étre prédominante dans une

solution basique (pH > 7), cela dépend du pKa du couple !!

Quelle est I'espéce prédominante du couple NH4*/NH; (pKa = 9,2) dans une solution d’ammoniaque de pH =8,0 ?
@ pen = AL
L

N, * NHA

pH

PH =% Z PKA =) NHA'L ((%u/\g OLc:cla) ‘acé‘go\«-iy\L
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On peut retrouver le diagramme de prédominance a partir du diagramme de distribution (ou répartition) des espéces en fonction
du pH du milieu :

Compléter les diagrammes de prédominance :

acide acétique et ion acétate CO,, H,0 ; HCO; et CO5*
Diagramme de répartition Diagramme de répartition
100 1T
100
%
i %o 90
80
80
70 —F— 1 T T 70
60 v H2
60 = (A-) = :
50 SWT ] 2 —t= HA
- 30 1 AZ— —
30 20 :
20 10 :
\ H
- N pH =1 W . | e Ll LNN
0 H T PO B 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
0 1 2 3 4 45 6 7 8 9 fka, Pa,
?K‘|= -('73 '0)(1= ?kAL
W=, 3 b p et
b— > e
HA A HzA HA'- A,Z—'
Fie 4 e £ Diagramme de prédominance
Diagramme de prédominance J } e p

Pour chaque couple, prévoir I'espéce prédominante a pH =6
Flé 4 < A - (C ad QM3 (@')
F‘(S L N Hg A (C ad m2/ “zo)

2. Cas des indicateurs colorés acidobasiques.

- Un indicateur coloré acido-basique est une espéce qui fait partie d’'un couple acide/base, noté Hind/Ind", dont les espéces
n’ont pas la méme teinte.

- Une solution contenant I'indicateur coloré aura la couleur de la forme prédominante, appelée teinte acide ou teinte basique,
sauf pour des valeurs de pH proches de pKa : les deux formes sont alors dans des proportions semblables, la couleur observée
est une superposition des deux couleurs appelée teinte sensible.

Tracer le diagramme de prédominance du couple relatif au BBT (HInd jaune/Ind” bleu ; pKina = 7,1) et prévoir les couleurs

observées.
'PkIﬂl 33/’
7
HT~d —a *h
\—”_\/—\——) ~———— e ¥_———N_J
;)'I«BL HTAd o Tad "< (6@“
F’sp{&‘a.«) P{o\.kt s

Au cours d’un titrage acido-basique, la valeur du pH varie de fagon importante pour V = V.
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Q On peut donc détecter I’équivalence avec un indicateur coloré, a condition que sa zone de virage contienne la valeur
du pH a I’équivalence pHe.

fH
pH
L L] . . .
ot d]e i F j La zone de virage du BBT est 6,0-7,6. Il est donc adapté pour ce titrage pour lequel pHe = 7,0.
i ] Bréveir ssch £5 P
Z révoir le changement de couleur observé a I'équivalence.
o e | :
H = .
ﬁ“ pﬁé Teinte sensible Av sy de c<tho.8<, le. pH N A N O(QQCT: :;be&
i E . - . . . e
44’,,,;* Cor r gp>-d donc owe e de G Feabe Gu\o\L(lwt) o- ente 25
A1 Teinte acide ([&,) de Q‘;N{;cﬂrw <,
i . e N N
! o peotek e Q/;%-UGQ%Q/ G PK Sosic. de Mo nies WPL 3 P;:f
. - - : N
. | _t rodie  ©n sy donc e
0 VE Vtitrant(ml-) d. 3%){'; J‘Q Spmo &"/OArl Qa P’

e o\, B Shpsoes L ppge pos 2 hode v

3. Solutions tampons.

Une solution contenant des quantités proches d’un acide faible et de sa base conjuguée est une solution tampon : son

pH varie peu par ajout modéré d’acide, de base ou d’eau.

C'est grace a de tels systéemes que le pH de I'organisme se maintient constant.
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