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Dans le programme :

Notions et contenus

Capacités exigibles

Réactions acido-basiques
constante d’acidité ;
diagramme de prédominance ;
exemples usuels d’acides et bases: nom,
formule et nature — faible ou forte — des acides
sulfurique, nitrique, chlorhydrique,

phosphorique, acétique, de la soude, Ila
hydrogénocarbonate,

potasse, I'ion
'ammoniac ;
solutions tampon.

Identifier la nature des réactions en solutions
aqueuses.

Extraire, de ressources disponibles, les données
thermodynamiques pertinentes pour prévoir
qualitativement I'état final d’'un systéme en solution
aqueuse ou pour interpréter des observations
expérimentales.

Déterminer la valeur de la constante d’équilibre
pour une equation de réaction, combinaison
linéaire  d'équations dont les constantes
thermodynamiques sont connues.

Retrouver les valeurs de constantes d’équilibre par
lecture de courbes de distribution et de
diagrammes de prédominance (et
réciproquement).

Déterminer la composition chimique du systéme
dans I'état final, en distinguant les cas d’équilibre
chimique et de transformation totale, pour une
transformation modélisée par une réaction
chimique unique.

Utiliser les diagrammes de prédominance ou
d’existence pour prévoir les especes
incompatibles ou Ila nature des espeéeces
majoritaires.




| Que sont les acides et les bases ?

1. Acide et base : définitions selon la théorie de Bronsted et Lowry

En 1923, le chimiste danois Johannes Nicolaus BRONSTED (chimiste danois né en 1879 -
mort en 1947) proposa de définir un acide et une base ainsi :

Un acide est un donneur de proton (ou une espece

capable d’en faire céder un par le solvant). Une base
est un accepteur de proton




acide de Bronsted

¢ Domaine : Chimie. ® Définition : Entité moléculaire, ou I'espece
chimique correspondante, capable de céder un hydron (proton) en
¢ Note : On qualifie les acides de ce type de « forts » ou « faibles » selon
qu’ils sont completement ou partiellement dissociés en solution
aqueuse. ¢ Voir aussi : base de Bronsted, hydron. ¢ Equivalent
etranger : Bronsted acid, protonic acid.

Source : Journal officiel du 8 octobre 2003.

base de Bronsted

¢ Domaine : Chimie. ® Définition : Entité moléculaire, ou I'espéce
chimique correspondante, capable d’accepter un hydron (proton) en
donnant une autre entité ou espece chimique : I'acide conjugué.
¢ Note : On qualifie les bases de ce type de « fortes » ou ¢ faibles » selon
que les acides conjugues sont partiellement ou completement dissociés
en solution aqueuse. @ Voir aussi : acide de Bregnsted, hydron.
¢ Equivalent étranger : Bronsted base.

Source : Journal officiel du 8 octobre 2003.




acide de Bronsted

¢ Domaine : Chimie. ® Définition : Entité moléculaire, ou I'espece
chimique correspondante, capable de céder un

donnant une autre entité ou espece chimique [ la base conjugueée.
¢ Note : On qualifie les acides de ce type de « fortS\you « faibles » selog
qu’ils sont completement ou partiellement dissoci€

aqueuse. ¢ Voir aussi : base de Bronsted, hydron. ¢ Equivalent
etranger : Bronsted acid, protonic acid.

Source : Journal officiel du 8 octobre 2003.

base de Bronsted

¢® Domaine : Chimie. ¢ Définition : Entité moléculaire

chimique correspondante, capable d’accepter un

donnant une autre entité ou espece chimiquef :

¢ Note : On qualifie les bases de ce type de « fortes

que les acides conjugues sont partiellement ou complete OCI€S
en solution aqueuse. @ Voir aussi : acide de Bregnsted, hydron.
¢ Equivalent étranger : Bronsted base.

Source : Journal officiel du 8 octobre 2003.




2. Acides et bases conjuguées

La base conjuguee d'un acide est la base qui se forme lorsque
cet acide cede un proton.

L’acide conjugué d'une base est l'acide qui se forme lorsque
cette base accepte un proton.




ESPECE ESPECE CONJUGUEE

Base -CN
Base CH3-NH:
Acide HSO4
Acide HCO3-
Base HCOs3-

Le proton n’existe pas libre en solution aqueuse : il ne peut
étre qu’échangé entre un donneur et un accepteur ; la

A réaction acide-base implique donc toujours deux couples
acide-base.




3. Quelques exemples de comportement acido-basique : polyacide et polybase ;
composé amphotere.

3.1. Echange de proton entre les molécules d’eau

L’eau peut accepter un proton pour donner I'ion oxonium H30*, mais c’est aussi un
acide capable de céder un proton pour donner I'ion hydroxyde HO-.

Nous dirons que I’eau est amphiprotique, ou bien amphotere. C'est un ampholyte.

Equilibre d’autoprotolyse de I'eau :
2 H20() = H30%@q) + HO"(aq)

Perte de H™
| | v
EHG) =p B -
acide (1) base (2) acide conjugue (1)

e 2 » o

capture de H™




E

a(H30 + (aq)) x a(HO — (aq))

az(H20(1))

opérateur «p» : p = -Log
pX =-Log X

X=10PA

Kg = [H30*][HO]/c°?

L —

N

pKEe = -Log(KE)




3.2. Especes amphoteres

Une espece qui est I'acide d'un couple et la base
d'un second couple est une espece amphotere, ou
un ampholyte.

le bicarbonate de sodium en

solution produit des ions HCOs",
espece amphotere




4.1. La définition du pH d’une solution aqueuse

Le pH (« potentiel Hydrogene ») d’'une solution a été défini en 1909 par le biochimiste
danois Sdrensen, d’abord en fonction de la concentration des ions hydrogene, puis
quelques années plus tard, en fonction de leur activité :

pH = - Log(anso+)

dans le cadre de notre étude : solution aqueuse diluée idéale

pH= - Log(|H30"]/c")

Soren Peter Lauritz Sérensen
1868-1939




I’électrode
indicatrice des ions
oxonlum est

I’électrode de verre

pour le ménage




NOM
Acide sulfurique

FORMULE MOLECULAIRE
H2S04

NATURE
Diacide
Premiére acidité forte

Acide nitrique

HNO3

Acide fort

Acide chlorhydrique

HCI

Acide fort

Acide phosphorique

H3PO4

Triacide
Premiére acidité faible
assez forte

Acide acétique = acide
éthanoique

CH3COOH

Acide faible

Potasse

KOH

Base forte

Soude

NaOH

Base forte

Ammoniac

NH3

Base faible

Ion hydrogénocarbonate

HCO3-

Espéce amphoteére




Etiquetage en accord avec la réglementation (EC) No 1272/2008

Pictogramme

Mention d'avertissement Danger

Mention de danger
H290 Peut étre corrosif pour les métaux.
H314 Provoque des brllures de la peau et des |ésions oculaires graves.

Conseils de prudence
P280 Porter des gants de protection/ des vétements de protection/ un
équipement de protection des yeux/ du visage.




Il — la réaction acide/base

1. Les acides forts et les bases fortes

Les acides forts cedent completement leur proton acide
lorsqu’ils sont dissous dans I'eau.

Ainsi I'acide fort HA, dans I'eau, se retrouve sous la forme A-, sa base conjuguée, et
H30*. On peut alors dire que A- est un accepteur de proton plus faible que I'eau.

Dans une solution d’acide fort, le seul donneur de proton « survivant » est I'ion H30*.

Ainsi la base forte A-, dans l'eau, se retrouve sous la forme protonée AH, son acide
conjugue, et HO. On peut alors dire que AH est un donneur de proton plus faible que
'eau.




Un acide fort est un acide dont la réaction d’hydrolyse est
totale : I'acide fort AH est entierement dissocié dans |'eau.

Un acide fort appartient a un couple acide/base pour lequel

pKa <0.
La base conjuguée d’'un acide fort est indifférente dans I'eau.

Une base forte est la base d'un couple tel que pK4 > 14.
L’acide conjugué d'une base forte est indifférent dans I'eau.




2. Les acides faibles et les bases faibles : constante d’acidité associée

Les acides faibles dans I'eau ne sont pas totalement
hydrolyses : ils ne cedent quune partie de leurs
protons acides a l’eau.




2. Les acides faibles et les bases faibles : constante d’acidité associée

Les acides faibles dans I'eau ne sont pas totalement
hydrolysés : ils ne cédent qu'une partie de leurs
protons acides a l’eau.

AH@ug + H20(0) = Aaq) + H30*(aq) constante d'équilibre  K° = Ka.

Ka est la constante d'acidité du couple acide base AH/A-

on associe pKa au couple acide/base AH/A-

pKa = Log(Ka) soit : Ka = 10-PKA




2. Les acides faibles et les bases faibles : constante d’acidité associée

Les acides faibles dans I'eau ne sont pas totalement
hydrolysés : ils ne cédent qu'une partie de leurs
protons acides a l’eau.

AH@ug + H20(0) = Aaq) + H30*(aq) constante d'équilibre  K° = Ka.

Ka est la constante d'acidité du couple acide base AH/A-

on associe pKa au couple acide/base AH/A-

pKa = Log(Ka) soit : Ka = 10-PKA

Une base qui n’est pas forte est faible : il reste des
molécules B présentes avec BH*.




Plus la constante d’acidité Ka d'un couple AH/ A- est grande,

plus pKa est petit, plus I'acide AH est fort et sa base conjuguée A-faible

Plus la constante d’acidité d’'un couple AH/ A- est petite,

plus pKa est grand, plus 'acide AH est faible et sa base conjuguee A- forte




Acide

R

pK,

0,52 acides de plus en
0,70
0,77 plus forts
1,81
2,00
2,12
2,85
3,08
3557
3,45
3,75
105> 4,19
1072 4,75
1077 6,37
1055 /7,93
10 8,69
1 b 9,14
[ 9,31
1055 9,89
10ER 10,64

acide trichloroacétique CCI,COOH 3,0
acide benzénesulfonique C,H;.SO,H 2,0
acide iodique HIO, 15
acide sulfureux H,SO, 1
acide chloreux HCIO, 1,0
acide phosphorique H,PO, 7,6
acide chloroacétique CH,CICOOH 1,4
acide lactique CH,CH(OH)COOH 8,4
acide nitreux HNO, 4,3
acide fluorhydrique HF 35
acide formique HCOOH 1,8
acide benzoique C,;H.COOH 6,5
acide acétique CH,COOH 1,8
acide carbonique H,CO, 4,3
acide hypochloreux HCIO 3,0
acide hypobromeux HBrO 2,0
acide borique B(OH),' 7,2
acide cyanhydrique HCN 4,9
phénol C,H:OH 1,3
acide hypoiodeux HIO 2,3

X KX 22X X 260 XEEXE X oGEDCE HCEICEC. ORI




3. Classement des acides et des bases sur une échelle de pKa
PK,

A

Bases Ackdes acides
Acides

CH,CH,O CH,CH,OH | indifférents .

dans I'eau fa‘lbles

HO H,0

co¥

NH; Acides
: faibles

suoj snid ua snid ap saproy

Bases de plus en plus fortes

baSeS e Bases Acides
indifférentes forts

fO rtes dans |'eau




AH+A,-=A-+AH K =KA1/KA2 == 10(pKA2 - pKA1)

Si pKaz - pKa1 > 0, la reaction est favorisée, K° > 1 et I'état d'équilibre est déplace
vers la droite.

Si pKa1 - pKaz > 3, la réaction est considérée quantitative.

Si pKaz - pKa1 < 0:la réaction n’est pas favorisée, K° < 1 et I'’état d’équilibre reste en
faveur des réactifs.

Si pKa1 - pKaz < -3 : la réaction est considérée comme tres tres peu déplacée vers la
droite, et I'état final est tres proche de I'état initial.




1. Diagramme de prédominance

Un diagramme de prédominance acide/base est un diagramme a une dimension
faisant apparaitre le domaine de pH ou chaque espece prédomine devant les autres

especes acido-basiques.

a]
|[AH ]

pH = pK, + Log




pH = pK, + Log (—

Acide Base

| 1
pK.-1  PK, pK, +I




Base

_ I o

pK. -1  PK, pK, +I

A

- Domaine de majonté

Habituellement, on néglige une espece Y devant X lorsque|[X] > 10[Y]

Avec ce critere, indiquer sur quel domaine de pH une solution contient :
e seulementl'espece AH:pH<pKa-1
e seulementl’'espece A :pH>pKa+1

e en quantités notables les 2 especes conjuguées AH et A-: pH entre
pKa-1letpKa+1




Des diagrammes de prédominance, on en déduit que deux especes qui ont des domaines
de stabilite disjoints ne peuvent coexister en quantité notable.




2. Diagramme de distribution

Un diagramme de distribution donne le pourcentage
des différentes formes des especes acido-basiques en
fonction du pH.
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IV — Etablissement de la composition de quelques solutions « simple » ; méthode de la
Réaction Prépondérante

Faire I'inventaire des q especes introduites dans la solution initialement,

Placer les acides, les bases, les especes indifférentes sur une échelle de pKa verticale,
Entourer les especes présentes,

Rechercher parmi les especes entourées l'acide le plus fort (« le plus bas entouré du

cote des acides ») et la base la plus forte (« la plus haute entourée du c6té des bases ») :
la réaction prépondérante, notée RP, est alors obtenue,

o Calculer la constante d’équilibre et au regard de sa valeur, conclusion sur le caractére

total de la réaction, ou de son caractere tres limité. Dans ces deux cas, la conclusion peut
étre rapide. Dans le cas contraire, il faut alors effectuer un tableau d’avancement qui
permettra d’etablir 'équation a résoudre afin de déterminer I'état final du systeme.




V — Les solutions tampon
1. Propriétés et définition

Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par un apport modéré
d’acide ou de base (fort(e) ou faible) ou par dilution de cette solution

tampon, n.m.

¢ Domaine : Chimie/Chimie analytique.  Définition : Substance, ou
mélange de substances, qui, par son aptitude a produire ou a consommer
une espece chimique, par exemple un hydron, maintient constante la
concentration de cette espece dans un solvant. ¢ Note : 'exemple le
plus courant est celui d’'un tampon acide-base : melange d’un acide faible
AH et de la base conjuguéee A en proportions telles que le pH ne soit pas
sensiblement modifié par dilution ou par addition en quantités
relativement importantes d’acide ou de base. ¢ Voir aussi : acide de
Bronsted, base de Bronsted, hydron. ¢ Equivalent étranger : buffer.
Source : Journal officiel du 22 septembre 2005.







VI — Les titrages acido-basiques

Cette partie sera développée en
travaux pratiques.




