CHAPITRE II : LES EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES.

1- Définitions (Bronsted) :

Un acide est un corps chimique qui en solution dans 1’eau libére des protons H'.
Une base est un corps chimique qui en solution dans 1’eau capte des protons H'.

Soitunacide A:A 2 H*Y + B (B est la base conjuguée de ’acide A).
A et B constituent un couple acido-basique que I’on note A/B.

+ . 7N r
Le proton H™ n’existe dans 1’eau qu’associ¢ a une molécule d’eau.
H* + H,0 2 H;0*

2- Exemples d’acides et de bases :

Acides halohydriques : HF, HCI, HBr, HI.

Acides carboxyliques : acides purement organiques comportant le groupement

fonctionnel -COOH.

Les polyacides : H,A 2 nH* + A", la dissociation d’un polyacide se fait en général de fagon
totale ou de fagon successive. Exemples : HSO4, H,SO3, H,CO3, H,S.

Les diacides carboxyliques (HOOC-(CH;),-COOH ou les triacides comme H3PO,4 (acide
phosphorique), H3;AsOj4 (acide arsénique) ou tétra-acides comme EDTA (éthyléne diamine tétra
acétique).

HOOC-CH, CH,-COOH

> N-CH-CH,N ~

HOOC-CH, CH,-COOH

Les bases fortes : KOH (potasse).

Les composés aminés comme I’ammoniac NHj.

Les poly bases : citons I’ion carbonate CO3 2.

Les ampholytes : ce sont les especes qui présentent les deux caracteres, acide et basique ; par
exemple I’ion hydrogénosulfate HSO, est la base du couple H,SO4/HSO, et ’acide du couple
HSO0,/S0;? .

3-La réaction acide-base :
C’est une réaction d’échange protonique entre acide A; donneur de protons, appartenant a un premier
couple A;/By, et une base B, avide de protons, appartenant a un second couple A,/B;.

Laréactionest: 4, + B, 2 A, + B;

Ex : CH;COOH/CH;COO™ et NH, /NH;
CH;COOH + NH; 2 CH,CO00~ + NHj
L’équilibre d’autoprotolyse de I’eau : H,0 + H,0 2 H;0" + OH~

L’eau est un ampholyte : H,O est la base du couple H;O/H,0 et I’acide du couple H,O/OH'.

4- Force des acides et des bases :

Un acide est d’autant plus fort qu’il céde plus facilement ses protons.
Une base est d’autant plus forte qu’elle capte facilement des protons.

AH + H,0 2 A~ + H;0%
1



L’acide est fort = 1’équilibre se déplace vers le sens direct.

[A7] x [H307]

TAH] = constante d'acidité

K, =

- la constante d’acidité ne dépend que de la température.
- Plus I’acide est fort = Ka /= Pka =-log Ka \.
- Dans I’eau pure [H;0'] = [OH] = 10" mol/l.
- Echelle de Pka dans I’eau :
Le couple H;0"/H,0 :
[H507]

H30+ + H20 2 H30+ + H20 Ka = [H30+]

=1 = Pka=0(VT)

Le couple H,O/OH:

H,0 + H,0 2 Hs0% + OH™ Ke = [H;0%] x [0H"] = 10" = Pke = 14 (a T = 25°C)

- Plus Pka d’un couple est petit, plus I’acide est fort est plus la base conjuguée est faible.

Ka & 25°C
[ Yimhlnodid

Farce croissante
de la baze
CaHs0™ | 159 CoHs0H
HO™ |14 Hz0
Coy 10,3 HCOy™
NH3 |82 NHy*
HCOs™ 6,35 CO3z, H2O
CH3COO™ |48 CH3COOH
HCOO™ |37 HCOOH
Hz0 0 Hyo*
sk -1.8 HNO3
Force croissante
cr -63 HC de 'acide

4-1- Acidité d’une solution aqueuse :
pH = - log [H30] (définition de Danois-Sorensen 1909)
- Lorsque I’eau est pure : [H;0%] = [0H™] = VKe = 10~7mol/l 4 25°C ; donc pH = 7, on dit que le
milieu est parfaitement neutre.
- Lorsque I’eau est acide, [H;0*] > [OH " ]Jet donc pH < 7.
- Lorsque I’eau est basique, [H;07] < [OH™] et donc pH > 7.
- En solution les concentrations des solutés sont faibles et dépassent rarement 1 mol/l.
[H;0%] < Imol/l = pH >0
[0OH™] <1 mol/l = [H;0*]> 10"*mol/l = pH < 14.

| |

Milieu acide
Acidité d’une solution aqueuse

v

Milieu basique ‘



4-2- Application aux calculs de pH :
4-2-1- les especes prépondérantes :
Lorsque la composition du milieu est complexe, il devient nécessaire de ne conserver au sein de

chaque couple acide-base présent en solution que la forme prépondérante.
On fait en général, il y’a deux types d’approximations :

- Approximation de premier type : selon le milieu est acide ou basique :

[H;07] > [OH™] ou[H;0%] « [OH™] (par la suite et pour simplifier I’écriture on notera :
[H;07]=h et[OH ] =w).

— Approximation de second type : pour un couple acide-base A/B

[A]>> [B] ou [B]>> [A]

Le critére généralement retenu pour négliger une espece devant une autre est le facteur 10 dans le rapport
des concentrations, c’est a dire que I’espece X sera négligeable devant I’espece Y si et seulement si :

Y
[X] < o
e Un milieu est franchement acide siA> 10w ona:

Ke Ke
h Xxw = Ke :>W=T:>h>1()7:> h?>10xKe= 10713 = h >10"% = pH < 6,5

¢ Un milieu est franchement basique si w> 10 A

e Ke
Ke=h><w=>w=7=>7>10h=>h< Kex10™! =>h< 1077 =pH >7,5
6,5 7,5 pH
] l >
Milieu acide On ne peut pas négligé h devant w | Milieu basique

Acidité dans ’eau

4-2-2- Diagramme de prédominance pour un couple acide/base HA/A ™ :
Mettons un acide AH quelconque dans I’eau, il se dissous :

HA+ H,0 = A~ + H;07

On a a I’équilibre :
P _
K, = —[H3([)H£][A | = pH = pKa + Log (%)
o Si [A7] »> [HA]:’espéce majoritaire en solution et la base[A~] = [A™] > 10 [HA]
= pH >pKa+1
e Si [HA] »> [A7]:I’espéce majoritaire en solution et la base[HA] = [HA] > 10 [A7]
= pH <pKa-—-1

[4 |=[aH]
[4F]=10[ 4] [« J=10[a#]
[ AF] majoritaire i E [‘4*] majoritaire

(Espéce acide) pKa-1

H
p;(a pKa + 1 (Espece basique) > P

Diagramme de prédominance pour un couple HA/A™ en fonction de PH
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4-2-3- La réaction prépondérante :

Supposons que I’on constitue une solution aqueuse en ajoutant a de 1’eau une ou plusieurs especes acides ou
basique.

Entre toutes ces espéces, plusieurs réactions acide-base se produiront ; pour simplifier, on ne pourra garder
que la réaction la plus importante, c’est-a-dire la réaction prépondérante.

La réaction prépondérante a lieu entre I’acide le plus fort introduit et la base la plus forte introduite.

- Avant d’étudier la solution on commence par faire 1’inventaire de ces espeéces ; on dresse pour cela
une échelle de pKa sur laquelle on fait figurer tous les couples acide-base présent dans la solution.

- Puit, il faut distinguer les formes qui sont initialement présentent a 1’intérieur de chaque couple (on
peut par exemple les souligner).

- Plusieurs réactions entre les espéces prépondérantes envisageables.

- Ces réactions seront plus ou moins favorisées selon que leur constante d’équilibre K sera grande ou
petit.

- SiK>>>1 = laréaction est totale ou quantitative.

- Aprés une réaction prépondérante quantitative, d’autres espeéces deviennent prépondérantes et
forment un nouvelle état du systéme : il faut envisager une nouvelle réaction prépondérante et ainsi
de suite jusqu’a ce que le systéme soit définitivement stable.

RMOQ :

Soit la RaP suivante : 4; + B, 2 A, + B,

[A1]o = [B2lo=C

Cette réaction est quantitative si et seulement si apres la réaction il reste moins de 1% des réactifs :

[4,] X [B;] 0,99C x 0,99C

— — ~ 0+4

~ [A4]1 % [B,] 0,01C x 0,01C

Donc une réaction est quantitative = K > 10*

Exemple 1 : pKa

Mélange de 500 ml de Na,S (0,1 M) et de 800 ml de HCI (0,1 M)

i — ] H0/0H
La premiere Ra P est : 14

5§57+ H,0" 2 HS™ +H,0 K,= 10" 13—l

7
2

t=0 005 0,08

|
|
o

teg £ 0.03 0,05
HS5™ , —
s
[572] X [H;0°]




pKa

LaRaP2est:
14 —| H:20/0H
HS™ + H,0" 2 H,S +H,0 K,= 107
—1 HS /51
t=0 0,03 0,03 0 13 =
teq 0,02 E 0,03 - H.S/HS-
00— H;O/H.0
rPKa
14 —| H20/0H
LaRaP3est: ‘
H,S+ HS™ 2 H,S +HS™ K;=1 13 —| HS/S?
Le systéme est stable. 7 —| =Hsms-
H = pKal +loga 1 _ 7 4 (2) 6.8
= a 0 = 0 —|=6,
PR 9 TH,S] 8\3 | mowmo

4-2-4- Démarche a suivie pour résoudre un probléme de pH :

1- Faire I’inventaire des espéces en solution.

Les pKa des couples acide-base.

Les especes initialement présentes.

- L’acide le plus fort et la base la plus forte.

2- Ecrire les réactions prépondérantes.

Indiquer la constante d’équilibre K :

Si K >>>1 la réaction est quantitative. Un nouvelle systéme s’installe : écrire alors la seconde
réaction prépondérante et ainsi de suite jusqu’a obtenir un état stable du systéme.
3- Ecrire les équations entre les concentrations :

- L’équation d’¢électro neutralité EN.

L’équation de conservation de la mati¢re CM.

- Les expressions des constantes d’acidité des différentes couples acide-base.

4- Faire les approximations.

5- Résolution et vérification.

4-2-5- Application au calcul de pH d’un monoacide :
L’acide fort HA : HA+ H,0 — A~ + H;07
EN:h=w+ [A7]
CM:[A7]=C
Ke=hw
L’hypothése : le milieu est acide
=h>»w = h=[A"]=C = pH = —logC
sile pH < 6,5 L’hypothése est juste si non on ne peut pas négliger w (c’est-a-dire elle est valable
pour C > 10 mol/l).
L’acide est faible : HA+ H,0 2 A~ + H;07
EN:h=w+ [A7] = [A7]
CM:[AT]+[HA] =C



_ hx[A7]

[HA]
Ke=h.w

pKa-1 pKa pKa+1

I
[HA] == [A7] [HA] = [A] [A] == [HA]

Diagramme de préedominance

Nous faisons bien- sur I’hypothése du premier type : h>> w (vérifier a la fin que pH < 6,5).

1°° hypothése : [A7] » [HA] = [A"]=h=C =pH = —Log C

pH=pKa+1

non o1l

2= hypothése : [HA] >> [A] =C alors Terminé

h* 1
Ka = 3 = pH = E{pﬁ'ﬂ +pC)

l oui

pH <pKa-1 —L

H Terminé

Jeme hypothése : [HA]® [A7]

C-h
= résolution de 'équationdu second degié:

Ka

h*+Ka.h—Ka.C=0

Exemple : calculer le pH d’une solution de HF (0.1 M ; pKa = 3,2).

Ka = hX[F™]
[HF]
2.2 3.2 4.2
CM: [F-] + [HF] = C | =
EN:h=w+ [F] HF HF ; F- F-
pH <65 = [F_] =h Diagramme de prédominance

2

h 1 1
[HF]>» [F7] = [HF]=C = Ka = a = pH = E(pKa+pC) =§(3,2+l0g0,1) =21

(pH < 2,2 donc l'hypotheseest vérifier et aussi pH < 6,5)



Exemple : calculer le pH d’une solution de HF (10™ M).

h X [F7]
Ka = —[HF]
CM:[F7]+ [HF]=C
EN:h = [F~] (Milieu acide = h >>>w)

2
- [HF]>» [F] = [HF]=C = Ka = "? = pH = %(pl(a +pC) = %(3,2 +10g0,01) = 3,1>
2,2 donc impossible.
- [F7]>» [HF] = [F7] =C = pH = —logC = 3 < 4,3 impossible.
- donc il faut résoudre l'équationde 2éme degré =

h? + Ka.h — Ka.C = 0 = pH = 3,25.

Cas des bases :

On utilise I’analogie entre les grandeurs suivantes :
h —w
pH = —logh — pOH = —logw
Ka — Kb
pKa — pKb
- Monobase forte = pOH = —logC = pH = 14 + logC
- Monobase faible B: B+ H,0 2 BH™ + OH~
EN:w= [BH*]+h~ BH*
CM:[BH*]+ [B]=C

Kb — [BHY] x w
~ [B]
Ke=hxw
pKa-1 pKa pKa+l pH
. | \
[BH*] == [B] [BH™]= [B] [B] == [BH™]

Diagramme de prédominance

1°¢ hypothése : [BH*]>>[B] = [BH*] = C = w = pOH = —logC = pH = 14 — pC



;

pH=pKa-1
[V —‘ oul
28me hypothése - Terminé
[B]==[BH'] = [B]=C =
w? —
Kb‘:? = w= VKb.C

1
= pOH = E(pf{b—kpi?):}pH

1
=14 —E(pffb +pC)

pH=pKa+1 o

oul

non

—

3éme hypothése : [BH*)~ [B]

2

—*  Terminé

Kb =

= résolution de l'équationdu second degré:

w:t+ Kb.w—Kb.C=0

C—w

5- Diagrammes de distribution des espéces :

Pour avoir une idée plus précise de la distribution des formes acides et basiques d’une espece en fonction du
pH, on utilise les courbes de distribution des formes acide-base de cette espece. Ces dernier sont des courbes
qui décrit I’évolution du pourcentage de chaque espece acide ou base en fonction du pH (%espéce = f(pH)).

Les pourcentages des especes présentes en solution sont calculés en résolvant un systéme d’équations de

conservation de matiere et des constantes d’équilibre.

5-1-Courbes de distribution d’un monoacide HA :
L’acide HA introduit se répartit entre les espéces HA et A". Donc quel que soit la valeur du pH de la
solution :

C = [HA]+ [A7] ; h= [H;0%]; K, = h147]
’ 3 » e [HA]
K
C = [HA](1 + T“)
HA] h % [HA] 100 100
= = . = — % = E'3
FHA =TT T Ty AN T e K, +h
[A7] K, [A7] K,
o _ e U = 24100 = 100
“a C K +n =t K, +h

8



RMOQ :
10C _ c . .
La relation pH = f(a) indique que [HA] = — et [A7] = T pH = pKa-1, ou inversement [HA] =

11
c y_ 1oc . o
o ¢t [A7] = ST pH = Pka+1

pH =pKa—-1 = [HA] =10.[A7] = C= [HA]+ [A7]=[A"] = %et [HA] = %
pH =pKa+1 = [A7] = 10.[HA] = C = [HA] + [A7] = [HA] = % etla]= %

Exemple : courbe de distribution des espéces acide-base du couple HNO, /NO," de pKa = 3,2

%L 1 d 278 -
| e % HNO.| " % NO,
90 ~ = =

R —
T0

Bl =
50
40 —
30 -
0 —

10 -

5-2- Courbes de distribution d’un polyacide :

Pour un diacide H,A de constante d’acidité Ka; et Ka, a la concentration C :

B I [HAT] | [A%]
C = [H,A] + [HA™] + [A?7] = [H,A](1 + (4] + [HZA])
[HA™].h [427].h

Kyp= ——— et Kpp= ——r
A= A ¢t T THAT

Kyi Koy Ko h2 + K i h + Kup. Koy
C=[H2A]<1+Z+ ahza)z[HzA]< 2 Tz 2 d
LH2A] i o = 1241, 100 n 100
HoA = e T K Ky + Koy h+ R FHeAT Ko Koy + Koy b + R2
[HA™] K, h [HA] K, h
- = = s dya-% = 100 = 100
FHA C " KuKg+Kohthe Gah=—"Fr—* Ky Koy + Kgp b + B2
-2 -2
a2 = [A ] — Kal-Kaz : OlA—z% — [A ] %100 = Kal-KaZ +100
C Ky Ky + Ky h+h2 C K, Ky + Kyp. h + h2



Exemple : courbe de distribution des especes acide-base pour I’acide molybdique H,MoO,4 de pKa;= 2,5 et
pKa2 =39

v
T ———

6- Diagramme logarithmique de molarité (DLM), ou diagramme de Sillen :
Le diagramme logarithmique de molarité s’obtient en tragant les courbes log [C]i = f(pH) représentant la
variation des concentrations en fonction du pH pour toutes les especes présentes dans la solution.
Pour construire un diagramme de Sillen, il faut :
e En premier lieu lister les especes chimiques en présence dans la solution.
e Puis écrire les différentes relations qui lient les espéces chimiques entre elles en ayant a I’esprit que

I’on cherche a exprimer des concentrations (ou plutot des log (C)) en fonction du pH.

6-1- Diagramme de Sillen de H,O :

L’équilibre de dissociation de I’eau est : 2H,0 = H;0% + OH™
[H;0%] x [0H"] = Ke (Ke= 10" aT =25°Cet P = 1 atm)

pH = —Log[H;0"%] = Log[H;0"] = —pH

Ke
[OH] = TH.07] = Log[OH™]| = LogKe — Log[H;0"] = Log|OH | = —14 + pH
3
14 12 10 s POH 4 P 2 0
N : . . . — . / 5
og[H"]=-pH., par définition - - - Log[OH]=-14 - Log[H*] =-14 + pH
S 5
I droitey=x | | | | | | droitey=-I4+x =
% - | | T
£ % 5%
= I 1 ! f/a\ ! 4 ! ! L f\? ! 1 -3
\ 7
E 1 '] i 4 4 4 1
5 4 || | || . P
0 2 4 10 12 14

cau pure, [H*]|=[OH]=10"
Diagramme de Sillen pour ’eau

10



6-2- Diagramme de Sillen d’un acide fort :
On prend exemple I’acide fort HCI de concentration C. la dissociation est totale, alors :

CM (CI) : [Cl"] = € = Log[CUT=TLog C
pH = —Log[H;0"%] = Log[H;0"] = —pH

Ke
[OH™] = H.07] = Log[OH™ ]| = LogKe — Log[H;0*] = Log[OH | = —14 + pH
3
- pH=2-pH=2
e=0.01 > - M [Cr}—
}g (] = (O] - : : - - — - -
g . . | \‘;{.s,x . . , | .Q?% | |
. . |
_"%"- N mc:_u_= [l‘.‘_,‘l'].-l.l?llUO.fJE?D
| [(HCI1)
R . o= =

8
pH—M 8

Diagramme de Sillen pour un acide fort de concentration 0,01 M.
Pour le calcul du pH d’un acide fort a partir du diagramme de Sillen, on utilise :
EN: [ClI"]+ w = h;milieu acide = h »>w = [[CLU"] = h (vérifier que pH < 6,5)

6-3- Diagramme de Sillen d’une base forte :

On prend exemple I’acide fort NaOH de concentration C. la dissociation est totale, alors :
NaOH — Na'* + OH™

CM (Na*) : [Na*] = € = Log[Na*] = Log C

pH = —Log[H;0%] > Log[H30%] = —pH

Ke
[OH7] = TH.07] = Log[OH™] = LogKe — Log[H;0"] = Log|OH | = —14 + pH
3
14 12 10 5 POH 4 3 2 0

(2

¥ e

C=0,01| = -:)_ .i

=
z |
E {MNaOH] calculé
g 4 Favec pR({INaOH) = -3)
o
o .
o
U '
- &
=3 it
g S

0 2 14

pH=14-2=12

Diagramme de Sillen pour une base forte de concentration 0,01M.
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Pour le calcul du pH d’une base forte a partir du diagramme de Sillen, on utilise :

EN: [Na*] + h = w;milieu basique = w >»>> h =|[Na*] = w (vérifier que pH > 7,5)

6-4- Construction d’un D.L.M pour un monoacide faible :

On utilise les équations suivantes :

CM: [HA]+[A]=C

Ko = h.[A7]
“~ Ha]
Ke = h.w
rKa-1 rKa pKa+1 pH
. : >
[HA] == [A7] [HA] = [A7] [A]==[HA]
Diagramme de prédominance
D’aprés le diagramme de prédominance on a trois domaines :
pH_<pKa-1
[HA] < [A"] = [HA] =C = Log|[HA] = LogC
h.[A7] B K, [HA] K,C »
K,= HA] =[A"] = ah = ‘;l = Log[A™] = —pKa + LogC + pH
pH > pKa+1
[A"] « [HA] = [A7]=C = Log|A~] =LogC
K h.14°] [HA] hlA7] _hC Log[HA] H+ LogC + pK
= 1 = = e = —
pKa -1 <pH < pKa +1
h.[A7]
C= |HA Al ; K,=
[HA] h Cc —10—1011 Cc Log[HA] =L —10—PH + LogC
= . = . 1 =]
K,+h K, + 10-pH 09 Og(Ka + 10—pH) o9
[A7] = Ka C= [A7] = L. C = Log[A~] = Log (—“) + LogC
K,+h K, +10PH K, + 10-PH

e Pour pH=PKa = [HA|=[A"] = g = Log[HA] = Log[A7] = Logg

e Pour pH=PKa-1= [HA] = 10[4A"] = [HA] = % Cet [A7] =

e Pour pH=PKa+1= [A7] = 10[HA] = [A"] = % Cet [HA] =
12

[aR]o

1

[



Pour toutes les domaines :

pH = —Log[H;0"%] = Log[H;0"] = —pH

[OH™] = [HI:—oeJr] = Log[OH™] = LogKe — Log[H;0"] > Log|OH | = —14 + pH
Log[A-] = pH+ (LogC - pK) Log[HA]= - pH + (LogC + pK)
) B = LogiC) =
\.
E Lop(HAJ=Logf A-y=LopC:2)
Log[HA]=LogC —[HA]— T [A-]—TLog[A-]=LogC
2 2
q I S
E -1 |
g
8
¥ =x + CsteT8' la-T=<[HA] ¥ o==x + Cste
e A |
o - - \] [HA] << [A-]
- P — |

Diagramme de Sillen pour un monoacide de concentration 0,01M et pKa = 5.

Pour le calcul du pH d’un acide faible a partir du diagramme de Sillen, on utilise I’équation d’électro
neutralité :

EN:[A7] + w = h;milieu acide = h »> w =|[[A7] = h (vérifier que pH < 6,5 et pH < pka — 1)

Pl = Lag(C) we

=

LN

HAT m?
[A] = HHF

[A-

| —
]
#
&
.

Log (Copcentration)

0 2 1
pH =35

6-5- Construction d’un D.L.M pour un diacide :
Pour un diacide H,A de constante d’acidité Ka; et Ka, a la concentration C :

[HAT]  [A*]

C = [HA]+ [HA] + [4%7] = [HA] (1 + s + 1)

13



_ [HA L.k

K _ [A*7].h
47 [HyA]

tKe = T

Ky KoKy h?+ K, h+Kg. Ky,
C=[H2A](1+;:+ “hz“)z[HzA]< = 7 = -

Dans le cas général (sans faire des approximations) on a :

)+ LogC

h? 102PH
H,A] = .C = Log[H,A] = L LogC
A = K T Ky ht 12 oglHzA]l = Log (Kal.Kaz + Koy 10-PH + 10-ZPH> + Log
Ko h K,,.107PH
HA™] = .C = Log[HA ] = L LogC
A = K TR h+ I 0glHA™] = Log (Kal.Kaz T K,,.10-PF y 10-200 ) © 09
Ko1-Ka2 Ka1. Kaz

A% = —_° .C = Log[A*>7 ] =L (
A = K, t K, h 12 oglA™ ] = Log\ &k 10-pi 1 10-2°0

Pour simplifier les relations on prend le diagramme de prédominance suivant :

pKal pllia‘.'

H:A HA

Diagramme de prédominance

e Pour : PHISSIDRE]

[H,A] > [HA let[A%"] = [H,A] = C = Log[H,A] = LogC

_ h.[HAT] . Kau.[HAl Kg.C
_ [HA™].h [A*>"].h _ [A*>"].h? [A*"].h? . Ka.Kg,
KaKe = T THa] - Hal — ¢ W 1=p

Log[A*> ] = —pKal — pKa2 + LogC + 2pH

e Pour:

[HA™] > [H,A] et [A*"] = [HA"] = ¢ = Log[HA"] = LogC

= Log[HA™] = —pKa + LogC + pH

.C =

Ky = —h' [HA"] = [H,A] = h.[HA" = h.C = Log[H,A] = LogC + pKal — pH
[HZA] Kal Kal
K, = [4°7]. b = [47]. = [A%7] = @ C = Log[A*>"] = —pKa2 + LogC + pH
2~ [HA™] C h
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o Pour : PRSI

[A%27] » [HA ] et [H,A] = [A%*"] = € = Log[A* ] = LogC

K _A71h_ Ch = [HA™] = C'h=>L [HA™] = LogC + pKa2 — pH
“ " THAT] ~ [HA] T K COREATROIRTRREE TR
K K [HA].h [A*].h _ [A*"].h* C.RH? s [H, 4] = C. h? _
T2 [HpA] T [HAT] T [HpA] T [HaA] 2T Kar Ko
Log[H,A] = LogC + pKal + pKa2 — 2pH
e Points singuliers :
> sipH = pKal = [H,A] = [HA"] = C/,
Log[H,A] = log[HA™]| = LogC — 0,3
> sipH = pKa2 = [HA™] = [4*"] = €/,

Log[HA™] = log[A*"] = LogC — 0,3

—
F

Log {Concentration)

Diagramme de Sillen pour un diacide de concentration 0,01M et pKa; =4 ; pka, =10

6-5-1-Détermination graphique de I’acidité a partir du diagramme de Sillen :
La technique repose sur I’écriture des bilans matiére et charge électrique.

e pH d’une solution de AH, (Cy)
CM : [HhA] + [HAT+[AZ]=Co  weooreeereeeeeiinn, (1)
EN:h=w+[HATH2[A%] ooeiioeeeiiieeeee )
Une solution dacide H,A étant par définition acide, les concentrations en w et A* sont négligeables
devant celle de AH- ( ce qui peut étre aisément vérifi¢ sur le graphique de Sillen). Par suite, la
relation (2) prend une forme approchée simplifiée : h=[HA™] .............. 3)
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Le pH de la solution se trouve donc a I’intersection de la droite Log [h] = -pH et de la courbe
Log[HA™] = f(pH).

e pH d’une solution de NaAH (Cy)
il est utile de prendre en compte le contre-ion ( ici arbitrairement du sodium) pour dresser le bilan
matiere équations (1) et (4) et le bilan ¢€lectrique (5).

CM : [HoA] + [HAT+[AZ]1=Co  weooreeerieeeeeinn, (1)
CM i [NaQT=C0 e, 4)
EN:h+[Na] =w+[HAT+2[A%] oooeeereeee. (5)

Eliminant [Na'] entre le bilan de matiére et le bilan électrique, il vient :

[HoA] + [HAT+[A"] +h =w+ [HAT+2 [A"]

[HoA]+h =W+ [A%] eoeiieeiiieee (6)
La solution NaHA n’est ni trés acide ni trés basique du fait que le composé présente des propriétés
d’acide et de base. Les concentrations en h et w sont donc faibles devant les autres concentrations (
ce qui peut étre vérifié sur le diagramme de Sillen) donc on obtient :

[H2A] =[A7]
Le pH de la solution se trouve donc a I’intersection de la droite Log [H>A] et de la courbe Log[Az'].
On peut noter que I’on retrouve graphiquement ou algébriquement : pH = "2(pKa; +pKa,)

e pH d’une solution de NaA (Cyp)
Les bilans s’établissent comme suit dans ce cas :
CM : [Na']=2C,
CM : [H,A] + [HA] +[A*]=C
EN:h+[Na'] =w+[HAT+2 [A"]
Le traitement de jeu de relations conduit, avec la méme stratégie, a la relation suivante :

2[HA] + [HA]+h=w

Le milieu étant basique A2- est la base la plus forte des especes « A », les concentrations h et [H,A] sont
négligeables devant [HA']. Par suite : [HA] =w

Le pH de la solution est I’abscisse de I’intersection entre les courbes Log[HA] et Log w.

7- Titrage acide-base :
Tout dosage fait intervenir une réaction chimique quantitative : la réaction de dosage. Il s’agit ici de la
réaction entre 1’acide dosé et le titrant basique : ¢’est aussi la réaction prépondérante :

Ka
HA+ OH™ - A~ + H,0 Kzﬁ»l

e Le moment le plus important du dosage est le point d’équivalence.
e [’équivalence d’un dosage est représenté par la relation : CaVa = CbVe

7-1- Dosage d’1 acide fort par une base forte :
Le schéma réactionnel quantitatif de dosage est :

1
H,0% +  OH™ > 2H0 K= .—=10">1

e
Vb=0 CaVa €
0<Vb<Ve CaVa-CbVb €

Vb= Ve 107 107

Vb > Ve € Cb (Vb-Ve)
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V, =0 = pH = logCa

0<V. <V H ] CaVa — CbVb
—3 = — ——
b<Ve =P 9 Va+vb
Vb=Ve = pH=17
Cb(Vb —Va)

Vb >Ve = pH =14 + log

Va+ Vb

P

¥ A e

o0 - v — - — -

L P ol y

Courbe de titrage pH = f(V)

7-2- Dosage d’un acide faible par une base forte :
Le schéma réactionnel quantitatif de dosage est :

HA + OH™ - A+ H,0 Kzﬁ»l
Ke
Vb=0 CaVa € € La réaction est quantitative
0<Vb<Ve CaVa-CbVb € CbVb
Vb= Ve € € CbVe
Vb> Ve € Cb (Vb-Ve) CbVe
Vb=0 = pH = %(pKa —logCa) — sil'acide est peu dissocié.
[A7] CbVb

0<Vb<Ve = pH =pKa + log =pKa

[HA] +log cova = chvp

Vb = % = pH = pKa ( demi — équivalence).

Vb = Ve = solution d'l base faible ([A‘] = CaV“)

Va+Ve
1 1 1
pOH =E(pr + pC) =§(14—pKa+pC) = pH = 7+§(pKa—pC)
caVa(= CbVe)

Va+ Ve
Vb >V OH = —10g2WP=VE) | 14g10g 2R —VE)
1 = — _— e e —_—
¢="p °9Va+vb p °9Va+vb

pH

f:'}!f:'

b= 1P B —

Courbe de titrage pH = f(V)
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7-3- Dosage d’un polyacide par une base forte :

Pour pouvoir appliquer la méthode de la réaction prépondérante au dosage d’un polyacide, ce dernier doit
remplir deux conditions :
e Les acidités doivent €tre séparables, par exemple s’il s’agit d’1 diacide H,A, les réactions de dosage

sont :
Kal
Hod +OH™ — HA™+ Hy0 K= ——
Ka?2
HA_+0H_ _)A_2+ H20 K]_:ﬁ

Doivent se faire de facon successive.
On peut estimer qu’il en est ainsi lorsque la premiere acidité est dosée a plus de 99% quand la
seconde ne 1’est pas encore a plus de 1%, il en résulte une condition sur les pKai de cet acide :

[HA"].h  99h
Kal = [, A] > 1 ~ 100h
-2
Ka2 = [1[4HA]‘.]h < 19; ~ 130 p— % > 10* ou pKa2 — pKal > 4
e Les réactions de dosage soient quantitatives :
Ki=@ > 10* = pKai < 10
Ke o

Exemple : 1’acide phosphorique H,SO; (pKai ;2 —7,6)

Pour tracer la courbe on choisira: Va=20ml ; Ca=0,1 M ; Cb=0,2 M.
Donnons les équations :

1%acidité: H,50; + OH™ — HSO0; + H,0 K = 10" la réaction estquantitative

v=0 CV(1-a) £ C,V.a
0<Vi <V, CV-CV, ¢ C, Vs
V=1 £ £ GVe = Gl

e 2V, =0= on peut négliger la deuxieme acidité devant la premicre.

1 2 3 66 76 86 pH
I | .
H,SO 2=
o H,S0, HSOy HSO0;3 205
HSO3 503~

Diagramme de prédominance pour I’acide H,SO3

Si on prend la relation pH = %(pKal —logCa) = 1,5 — faut
Il faut donc résoudre ’équation : h? + Kal.h — Kal.C =0
h?2+102h—103=0=A=41.10"* = VA= 0,064 = h = 0,027 = pH = 1,55
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e 40 <V,<Ve=
ChV,

H = pKal + log ———2
pr =pRal+log = v —cov,

V
= pH = pKal +1
p pxa OgVe—Vb

Pour V, = Ve c’est le pH de I’ampholyte H,SO5

1
pH = E(pKal + pKa2) = 4,8

28 acidité: HSO; + OH™ - S0 + H,0 K,= 10°% Ra quantitative
Vi=Ve CaVa £
Ve< Vi, <2Ve CaVa—Cbh(V,—Ve) ¢ Ch(Vy—Ve)
Ve =2 Ve £ £ CbVe
Ve > 2 Ve £ Ch(Vy —2Ve) CbVe

e Pour:Ve<Vy< 2Ve=

S0%7] Cb(V, — Ve)

[
H = pKa2 +1 = pKa2 +
pii =plazs+log prac+ 109 va—chv, —ve)

[HSO03]

e Pour Vy, =2 Ve =c’est le pH de la base faible 8032' :

H—7+1 Ka2 + L ( ava ) —7+1 7,6+ L (20*0'1) =10,14
pH =7+5(PKaZ +Log \y; ——yp)) =7 +5 (7.6 + Log 55755 )) = 10,
e PourV, >2 Ve =c’est le pH de la base forte OH":
OH = —log———— - —pH =14 + log ———— =
P % Va+v, p s T,
pH 4
ptte2 = 10,14 {
.»'
;.PH-:',"=4,8 -
V3 (ml)

Courbe de titrage pH = f(V})
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8- Les solutions tampons :

Les courbes de dosages font apparaitre des secteurs de faible pente, ou le pH varié trés peu par 1’ajout
d’1 titrant, ce sont les zones tampons.

Définition :
Une solution tampon est une solution dont le pH varie trés peu :

- Par addition d’un acide.
- Par addition d’1 base.
- Ou par dilution.

Une solution qui ne satisfait qu’a une ou deux seulement de ces trois conditions est une un pseudo-tampon.

e Exemple de tampon parfait : mélange d’1 acide faible et sa base conjuguée (CH;COOH +
CH;COONa) ; on peut réaliser ce mélange en versant un défaut de NaOH sur CH;COOH (voir la
portion du courbe pH = f(V}) ou 0 <V, < Ve sur cette courbe, pH varie trés peu :

v
pH = pKa + log (Ve—be
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