CHAPITRE N°4 PARTIEC TS
ACIDES ET BASES

I. Comment définir et mesurer le pH ?

Les propriétés acide ou basique d’une solution aqueuse dépendent de la concentration en
ion oxonium qui peut varier de quelques mol/L & 10™*®> mol/L. L'utilisation de valeurs si
différentes et parfois trés petites, n‘est pas sans poser quelques problemes, Aussi en
1909, le chimiste Danois S. SORENSEN introduit, en utilisant la fonction mathématique
logarithme décimal une nouvelle grandeur plus pratique : le pH

1. Propriété : solution
P . \ solutions M€Yt  olutions
Le pH permet de savoir si une solution a un caractere : - :
plusacides { plus basiques

acide (pH<7) ou un caractere basique (pH>7).
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Le pH augmente lorsque la concentration en ion oxonium
diminue et inversement.
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2. Définition :

Pour des solutions aqueuses diluées ([H;0*]1<0,1 mol.L™), le pH est définie par :

- + Le pH est une grandeur sans unité
pH — Iog [H30 ]| { [H{O"] est la valeur de la cmncentration en ions oxonium en mol.L™*

Inversement, on peut remonter a la concentration en ions oxonium a partir du
pH d’une solution en effectuant:

|[[H;0%] = 10"

3. MesuredupH:

Pour mesurer le pH d'une solution avec précision, on
utilise un pH-metre. Celui-ci se compose d’une
sonde de mesure relié a un voltmétre électronique
gradué en unité de pH.

La sonde de mesure est constituée d’'une électrode
de verre et d’une électrode de référence. La tension
U qui apparait aux bornes de la sonde plongée dans
une solution est une fonction affine du pH :

U =a - b.pH avec a et b des coefficients positifs qui
dépendent de la température et de I'état des
électrodes.




SCHEMA D'UNE ELECTRODE COMBINEE :

Il est nécessaire d’'étalonner un PH-metre
avant toute utilisation (afin de déterminer les ___ Orifice de remplissage
| s de I'électrode de

constante a et b) ° référence

Toute concentration déduite d’une mesure Electrode (de verre)

de pH devra étre exprimé avec au plus 2

chiffres significatifs ElEGBE da / Jonction poreuse

référence \ Cette partie doit étre

immergée dans la solution
lors de la mesure!

Mince membrane U

de verre

I. Qu’est ce qu’un acide et une base ?

1. Acide et base : définition de Bronsted

Un acide est une espéce chimique Une base est une espece chimique
capable de céder un ou plusieurs capable de capter un ou plusieurs
protons H* protons H*
. Exemnle . . ExemQIe .
L’acide éthanoique CH3COOH peut céder L'ammoniac NHs peut capter un proton
son proton selon la réaction : selon la reaction :

CH3COOH(aq) = H" + CH3COO (aq) NH3(aq) + H" = NH4"(aq)
On obtient alors forcément une base, On obtient alors forcément un acide,
CH3COO’, appelée base conjuguée de NHa4-+, ap_pelée acide conjuguée de
I'acide éthanoique. 'ammoniac

2. Couple acide/base et réaction acido-basique :
« Définition

Un acide et une base conjugués forment un couple appelé couple acide base et
noté Acide / Base.

Le passage de l'acide a la base conjuguée ou vice versa est formalisé par une
demi équation : Acide = Base + H*

Une réaction acido-basique met en jeu un transfert de protons entre I'acide d’un
couple acido-basique et la base d’un autre couple acido-basique

« Exemple :
Nous venons de voir deux couples : CH3COOH@q) / CH3COO (aq) et NH4" (ag) / NH3(aq)

Réaction entre I'acide éthanoique et I'ammoniac :

CH3COOH(aq) = CH3COO (ag) + H*
NH3(aq) + H" = NHa"(aq)

CH3COOHaq) + NH3(aq) = CH3COO (aq) + NH4"(aq)

Le proton cédé par la molécule d’acide éthanoique a été capté par 'ammoniac.



II. Qu’est ce qu’un acide ou une base faible/forte ?

1. Transformation totale et limitée

« Mise en évidence expérimentale

On considére la solution S; d’acide éthanoique ayant les caractéristiques suivante :

Concentration en soluté apporté C; = 1,0.102 mol/L™
Volume V; = 100,0mL
pH = 3,4

Le tableau d'avancement associé a la réaction étudiée s'écrit :

Equation CH;CO,H(aq) + H,0(¢) = CH,CO3(aq) + H;0*(aq)
Etat initial C-V, Solvant 0 0
x=0

Et?t _|n.ter- G-V, —-x Solvant X X
médiaire x

Etat final X Ci-Vy-x Solvant X X

L'acide éthanoique étant le réactif limitant, ’'avancement maximal x,,.x serait atteint si
a I'état final celui-ci était totalement consommé :
C1Vi = Xmax =0 SOit Xmax = C1V; = 1,0.107%x100.1073 = 1,0.102 mol

D’aprés le tableau d'avancement, I'avancement final x; vaut :
Xmax = Ne(H30%) Soit xf = [H307 ).V, = 10PH.v; = 10%%%100.107 = 4,0.10° mol

Espéce Etat Etat
On constate que X << Xmax. La réaction entre l'acide chimique initial final
7 . s . -5 5
éthanoique et I'eau n'est donc pas totale : Le réactif CHLCORH | 100x10™ | Peoc 107

limitant na pas totalement réagit et les réactif et les H0 Solvant Solvant
. . \ y . . -5

produits coexistent a I'état final : CH,CO; 0 4x10
H,0* 0 4x10°5

« Conclusion

A |'état final, un systeme chimique n’évolue plus, c'est-a-dire que les quantités de
matiere des différentes especes chimiques présentes ne varient plus ; on a alors atteint
I'avancement final x; de la transformation chimique

L'avancement maximal Xxmax €st atteint si I'un des réactifs au moins est épuisé, ce
réactif étant le réactif limitant.

Une transformation chimique est dite totale si le réactif limitant a entiérement
disparu a I'état final. L'avancement final est alors égal a I'avancement maximal :

Xf = Xmax

Une transformation chimique est dite limitée si aucun des réactifs n'a
totalement disparu a I’état final. L'avancement final est alors inférieur a
I'avancement maximal :

X¢ < Xmax

Remargue : en pratique, toutes les réactions sont plus ou moins limitées et il n’existe
donc pas de réaction réellement « totale » mais certaines peuvent étre considérées
comme « quasi-totale » si a I'état final la quantité de réactif limitant est négligeable.




2. Taux d’'avancement final

Cet outil compare I'avancement final de la réaction avec son avancement
maximal afin de connaitre le caractere plus ou moins total de la transformation étudiée.

T =

xmax

Le taux d’avancement final indique le pourcentage de I'acide initial qui se trouve

dissocié dans I’état final.

T est un nombre sans dimension compris en0O et 1

Si 1 = 0 la réaction n’a pas lieu
Si 1<1 la réaction est limité
Sit = 1 la réaction est totale

X¢: avancement final correspondant a I'état d’équilibre obtenu (mol)

X¢ {r : taux d'avancement final de la transformation (sans unité)
Xmax + @vancement maximal que I'on obtiendrait si la réaction était totale (mol)

3. Notion d’équilibre chimique d'un systéeme :

On dit qu'un systeme chimique, siege d'une transformation limitée, est dans un
état d’'équilibre chimique, lorsque la concentration des réactifs et des produits
n’évoluent plus. Cet état correspond a I'état final de la transformation: ily a
alors coexistence des produits et des réactifs.

Toute réaction chimique limitée peut se dérouler dans les deux sens.
Dans I'équation chimique qui représente une telle réaction, le symbole > est remplacé

par une double fleche S

+ Interprétation microscopique :

Considérons un systeme chimique siege d’une transformation limitée modélisé par la

réaction : A+B 5 C+D

A l'état d’equilibre, le systeme ne presente plus de modification - 0

A —lp-
des « grandeurs observables » (concentration, T°, pH, couleur, * * a
Mais l'agitation thermique demeure et des chocs efficaces se ' | o Y

conductance)

produisent entre A et B, mais aussi entre C et D : il disparait
donc a chaque instant autant d'entité chimique par la réaction

A + B —>

.

. . 7 . . ol ¢ Y A ol
directe qu’il s’en forme par la réaction inverse : les deux ,‘ :
réactions directe et inverse se compense exactement. .{ : .% |

CE~+8 — A+ B

Un tel équilibre est appelé équilibre dynamique

4. Acides et bases fortes

Un acide AH est fort si sa réaction
avec l'eau est quasi-totale :

AH + H20(|) i A-(aq) + I'|30+(:=1q)

Une base A- est forte si sa réaction
avec l'eau est quasi-totale :

A + H20(|) - AH(aq) + HO'(aq)

L'acide AH n’existe donc pas dans l'eau :

il se dissocie totalement.

« Exemple :

L'acide choridrique HCl est un acide fort :

HCI + H20(|) - C|_(aq) + H3O+(aq)

La base A" n‘existe donc pas dans l'eau :
elle se dissocie totalement.

« Exemple :
L'ion méthylate est une base forte :

CHs0 + H20(|) - CH3OH(aq) + HO_(aq



5. Acides et bases faibles

Un acide AH est faible si sa réaction
avec lI'eau est limitée :

AH(.q) + H20() 5§ A'(aq) + H307 (o)

Une base A- est faible si sa réaction
avec lI'’eau est limitée :

A-(aq) + H20(|) S AH + HO-(aq)

A la fin de la réaction, toutes les especes
figurant dans I'équation sont présentes

« Exemple :
Les acides carboxyliques sont des acides

faibles

A la fin de la réaction, toutes les espéces
figurant dans I'’équation sont présentes

« Exemple :
Les ions carboxylates et les amines sont

des bases faibles dans I'eau

III. Qu’est ce qu’'une constante d’acidité ?

1. Notion de constante d’équilibre

Lorsqu’un systéme chimique est a I’'équilibre il existe une relation constante
entre la concentration des produits et des réactifs appelée constante d’'équilibre

et noté K.

Pour une réaction en solution aqueuse : aA(q) + bB(,q) = cC(aq) + dD(aq)

La constante d’équilibre K s’écrit :

K = IBIPx[AT

_ [D1%X[C] { K : constante d’équilibre (grandeur sans dimention)
[X]s: concentration des espéces a Iétat final (mol.L™?)

2. Constante d’acidité Ka d’un couple acido-basique

Soit un acide HA(aq) et sa base conjuguée A (aq). La constante d’acidité Ka de ce
couple acide/base est la constante d'équilibre de la réaction de l'acide avec |'eau

HA(.q) + H20() = A'(aq) + H30™ (aq)

K. = |H30+IfXI A-If
2 [ AH];

Généralement, pour avoir des nombres de I'ordre de grandeur de l'unité ; on introduit

une grandeur : le pKa

A la constante d’acidité Ka on associe donc son pKa:

PKa = - log K,

et |[K, = 107P%®

« Exemple :

Le couple CH3COOH/CH3COO™ a pour constante d‘acidité :

_ |-H’30+(an\-|fx fCHqCOO'(aMf:
[CH3COOH @gq) I

Ka

1,7.107° & 25°C

(PKa = 4.76)

Cette constante d'acidité est la constante d’équilibre de la réaction de l'acide éthanoique
avec l'eau : CHBCOOH(aq) + H20(|) = CHBCOO_(aq) +H3O+(aq)




+ Les couples acido-basiques de I'eau
L’eau est membre de deux couples acido-basiques :
Soit elle est I'acide dans le couple H20¢)/OH"(aq) :

H20() + H20()) = OH (aq) + H30 " (aq) Ka = [H30"(aq)]X[OH (a9] = 107" pKa= 14

Soit elle est la base dans le couple H30 " (aq)/H20¢) :

+ _ + — rH?O+(am-|(=n —
H30 "(aq) + H20() = H20) + H30 "(aq) K, = T =1
[H3O (aq)]eq

pKa =

3. Produit ionigue Ke de I'eau

* La réaction d’autoptotolyse de I'’eau

L'’eau est un ampholyte (ou amphotere) c'est-a-dire qu'elle joue a la fois le réle d’'acide et
de base, il existe donc une réaction acido-basique entre 'acide H,0 et la base H,0

Mesurons le pH d’une eau pure. On trouve pH =7 a 25°C.
Ceci signifie que la concentration des ions oxonium dans cette eau estde :
[H30"(ag)] = 107P" = 10""mol/L. D’oU proviennent-ils ?

Puisqu’il n'y a que des molécules d’eau dans une eau pure, ce sont ces molécules d’eau
qui ont données naissance aux ions oxonium.

De plus comme une solution est neutre électriqguement, il y a présence d‘anions en méme
guantité que les cations oxonium.

« Equation de la réaction et produit ionique :

La réaction acido-basique qui a lieu entre 2 molécules d’eau dans toutes
solution aqueuse est appelés autoprotolyse de I'eau, elle est représenté par
I’équation :

2H,0() = H30%(aq) + OH(aq)

A cette réaction, on associe une constante d’équilibre Ke appelée produit
ionique de l'eau :

Ke = [H30"]s x [OH']

Comme il y a autant d’ions oxonium que d’ions hydroxyde produits par
I'autoprotolyse :[H30+(aq)]leq = [OH-(aq)]eq = 1,0.10"7 mol/L et :

Ke = 10'*| et |pK. = - log Ke = 14

« Exercice d’application :
Soit une solution d’hydroxyde de sodium de concentration 5,0.10™% mol/L.
Quelle est la valeur de son pH ?

Comme il s’agit d'une solution aqueuse, la réaction d’autoprotolyse de l'eau a lieu et nous
pouvons donc utiliser la relation : Ke = [H30" (aqyleq X [OH aqyleq = 107

10-14
[OH_(aq)]eq
Alors pH = - log [H30" (uq)] = - log 2,0.10" = 11.7

Dol : [H30%]¢q = = 2,0.10""* mol/L



IV. Comparaison des acides et des bases entre elles pour
une méme concentration apportée:

1. Comment comparer des acides entre eux ?

A concentration apportée égale, un acide est d’autant plus fort qu’il ceéde facilement un
proton. Pour comparer deux acides entre eux, on compare donc leur dissociation dans
I’eau. Plus cette dissociation est importante, plus on dit que l'acide est « fort ».

A concentration apportée égale, un acide est d’autant plus fort que le taux
d’avancement final 1t de la réaction entre I'acide et I'eau est grand

« Relation entre le pH et la force des acides

On considere la dissociation d’un acide HA(aq), de concentration en soluté apporté « c»,
dans l'eau selon I’équation :

- T
HA(aj) + H2°(|) - A (aq) + H3o (aq)
EI n co 0 0
E en oours (_:Ie n-X 00 X X
transformation
EF N-Xs (00} Xs Xs
EF si la réaction
est totale N-Xmax o Xmax Xmax

X _ [H:0" .V _ [H;0"]; _ 10"
Xmax c.V C C

On voit alors que, pour une méme concentration dacide apportée,PIus un acide est
dissocie dans lI'eau (timportant), plus la concentration en ions H30" (ag) sera grande et

donc plus le pH final de la solution sera petit.

=

Pour une méme concentration en soluté apporté, un acide est d’autant plus fort
que le pH de la solution est faible.

* Relation entre KQ et la force des acides Acide | éthanoique | méthanoique chlnrh}'driq!.lr;

Expérimentalement, on mesure le pH de pH 3.40 2,90 2,00

différentes solutions acides de méme

concentration 1,0.10'2 mol/L. On calcul alors le 1 0,040 0,13 1,0

taux d’'avancement de la réaction eton met en

relation ces résultats avec le pKades couples : Ka | 1.8x10°| 1.8x10™% | 26x10°
pK, 4,75 3,75 - 6,3

Pour une méme concentration en soluté

apporté, un acide est d’autant plus fort que ——

la constante d’acidité K, du couple mis en force croissante de l'acide

jeu est grande et donc que pK, est faible Doc. 11 Evolution du comportement dacides en

solution aqueuse pour une méme concentration
apportée C = 1,0 x107 mol. L™




2. Comment comparer des bases entre elles :

Par définition, a concentration apportée égale, une base est d’autant plus forte
que le taux d’avancement final de la réaction entre la base et I'’eau est grand.

- Relation entre le pH et la force des bases

On considere la dissociation d'une base Bq), de concentration en soluté apporté « c »,
dans l'eau selon I'équation :

Beo + H20,, = BH .., + HO ..,
EI n (e 0 0
E en omursde n=X o X X
transfomation
EF N-Xt ) X X¢
EF si la réaction
est totales N~Xmax o Xmax Xmax
- - -pKe pH-pKe
1= Xs [HO ].V_ [HO] _ Ke 10 10
Xmax c.V C [H;0%].c ~ 10™"c C

On voit alors que, pour une méme concentration de base apportée, plus une basse est
dissociée dans I'eau (timportant), plus la concentration en ions H30" (aq) sera faible et

donc plus le pH final de la solution sera grand.

Pour une méme concentration en soluté apporté, une base est d’autant plus
forte que le pH de la solution est grand.

- Relation entre K, et la force des bases B 2mmonisc | médylanine
Expérimentalement, on mesure le pH de P e ki
différentes solutions acides de méme < — _—
concentration 1,0.10°2 mol/L. On calcul alors le : -
taux d'avancement de la réaction et on meten K, T i T
relation ces résultats avec le pKades couples : '

P, 9,2 10,7
Pour une méme concentration en soluté
apporté, une base est d'autant plus forte que force croissante de la b_:
la constante d’acidité K, du couple mis en g =

jeu est faible et donc que pKa est gl“and Doc. 14 Evolution du comportement de bases en
solution aqueuse, pour une méme concentration
apportée C = 1,0 107 mol .. L',




3. Echelle de pK,

Les valeurs de pKa sont regroupés sur un axe vertical ou horizontal appelé échelle des pKa.

Les valeurs extrémes de I'échelle des pKa sont celle des pKa des couples de l'eau. En
solution aqueuse l'acide le plus fort est I'ion H30™" et la base la plus forte est I'ion HO"

- . . rlky 2 IR
SuUrEd pruiz2anls ] ]
2W |d b
Cab-or 150 Cako0H
Fo- |14 H2G
Au dela de pH 14 se rouvent les bases fortes
'::"3-- 10,3 Hi: :"3- el les acides indifférents dans Peau
NHz |- HHq! AP
14
Hooyr [ 2,36 g, 1 HO™ T HO
cH=o.u” 1.8 ClH=Cc_0l .
Base | Acide
e _ ibl ibl
Foo =7 HGOOH faible faible
F.0 Z Ho+
Ry | =18 HIHD; N
F_-om ool . _ L
|.'.| Sk OHE Uz o it = En dessous de pH 0 se rouvent les acides forls

et les bases indifférentes dans 'eau

« Autre représentation :

Force croissante des acides

Acides

H,0* HCOOH CH,COOH CO,,H,0 NH,* HCo, H,0

o o . R R R . PK,
0 3,7 4.8 6,35 9,2 10,3 14
H,O HCOO  CH,COO HCO, NH, co,* HO
Bases

Force croissante des bases

« Remarque :

Puisque tous les acides forts se dissocient entierement dans l'eau, ils sont tous aussi fort
les uns que les autres dans |'eau.

Puisque toutes les bases fortes se dissocient entierement dans I'eau, elles sont toutes
aussi fortes les unes que les autres dans l'eau.

Les colliples acide faible / base faible ont tous des constantes d‘acidité comprises entre 1
et 10



V. Diagramme de prédominance et de distribution
d’especes acides et basiques en solution :

1. Relation entre pH et pKa

FH3O+1f>< [Al
[AH]¢

Soit un couple acido-basique HA(aq)/A (ag) de K, =

On cherche la relation entre le K; et le pH, pour cela, on prend le logarithme de cette
expression :

_ + 1Al
Log(K;) = log[H50" J + log [AH];

A
- log[H30" (aq]s = - Log(Ky) + Iogj—1L
[AH]¢

— IA]s
pH = pK; + log [AH],

2. Diagramme de prédominance

Dans un systéme chimique, on dit qu’une espeéce A est prédominante par
rapport a I'espece B si [A]>[B]

Ainsi :

Si pH = pK;, alors Iog{ﬁl]L =0 donc [A (ag)] = [HA(aq)]
f

Si pH < pK, alors Iog{ﬂf— <0 donc [A'(a)] < [HA(ag)] : I'acide prédomine
f

Si pH > pK; alors Iog{%l]L >0 donc [A'(aq)] > [HA(aa)] : la base prédomine
f

Le diagramme de prédominance représente les zones de pH ou les espéeces d'un
couple acide/base prédominent.

le diagramme de prédominance obtenu est donc :

pH < pka pH = pka pH = pka
$ » pH
[ Acide | = [ Base | [ Acide | = [ Base | [ Base | = [ Acide ]
domaine de prédominance domaine de prédaminance
de la farme acide de la farme baszioue

10




3. Application aux acides a -aminés

| e Les protéines constituent, aprés I’eau, les espéces chimiques les plus
H,N - CO,H abondantes dans les cellules (20 % en masse environ). Leur réle est fonda-
\Cﬁ mental dans le fonctionnement d’un organisme vivant (structure, catalyse
| de réactions chimiques, réception de signaux, transport de substances vers
R I'intérieur ou I'extérieur de la cellule, etc.). Ce sont des macromolécules
constituées d'un enchainement d’espéces chimiques appelées acides
BER représentation générigue o-aminés.

d’un acide a-aminé.
R represen'te
un groupe d'atomes.

Un acide o-aminé posséde au moins deux groupes caractéristiques présen-
tant des propriétés acido-basiques : un groupe carboxyle et un groupe
amino (figure 11).

e Avant de nous intéresser au diagramme de prédominance d'un acide
o-aming, étudions celui des espéces chimiques possédant un seul de ces
deux groupes.

€ Acides carboxyliques
Acide pK Les acides carboxyliques sont en général des acides faibles. Leur base
. . 3 ; faible conjuguée, appelée ion carboxylate, présente le groupe caracté-
ol oo LS : ristique ~CO;. Le pK, du couple acide carboxylique/ion carboxylate est en
éthanoique CH;-CO,H 4,8 général compris entre 2 et 5 (tableau 12).
benzoique CgH;~CO,H 42
lactique CH;~CH(OH)-CO,H 39 Le diagramme de prédominance du couple R-CO,H/R-CO; est :

Valeurs de pK, de quelques couples
R—-CO,H/R-CO5a 25 °C. K

Phe
—+— pH

1] Amines

L'acide conjugué d’une amine R-NH, est appelé ion ammonium R-NH?,.
Le couple ion ammonium/amine est en général un couple acide faible/
base faible dont le pK,, est compris entre 9 et 10.

Le diagramme de prédominance du couple R-NH3/R-NH, est :

'Amine pK,
méthylamine CH;-NH, 10,6
diméthylamine (CH;),NH 10,8
triméthylamine (CH;);N 98
Valeurs de pK,, de quelques couples Les amines dont I'atome d’azote est lié @ deux ou trois atomes de carbone

R-NH3/R-NH,a 25 °C. possédent des propriétés analogues (tableau 13).



(9 Acides a-aminés

e Les propriétés acido-basiques d’'un acide a-aminé sont dues au groupe
carboxyle (couple -CO,H/-C03, pK,, voisin de 2) et au groupe amino
(couple =NH3/=NH,, pK,, voisin de 10).

@ Pour construire le diagramme de prédominance d'un acide a-aming,
on représente sur un méme axe, I’'un en dessous de I'autre, les domaines
de prédominance de I'acide et de la base d’une espéce présentant le
groupe carboxyle et d’une espéce présentant le groupe amino. Puis, sur
chaque intervalle [0 ; pK, ], [pK,, pK%] et [pK,, ; PK.], on représente
I'acide c-aminé avec ses groupes carboxyle et amino sous leur forme
prédominante.

Le diagramme de prédominance d'un acide c-aminé présentant
deux groupes caractéristiques ayant des propriétés acido-basiques
~CO,H/-CO; (pK,,) et -NH3/-NH, (pK, ) est :

» pH

Ce diagramme montre que la formule générique d’un acide o-aminé,
présentée figure 11, n’est en fait jamais prédominante en solution
aqueuse, quel que soit le pH de la solution. Cette forme générique est
cependant souvent écrite car elle respecte les écritures habituelles des
groupes caractéristiques carboxyle et amino. En réalité, la forme électri-
quement neutre fait apparaitre des charges électriques opposees sur les
deux groupes caractéristiques.

"
Laleucine est I'acide o-aminé dont la chaine latérale
est le groupe —R,, =—CH,CH(CH;),. Les pK|, de cette
espéce sont pK, =24 et pK, =9.6.
Ecrire la formule semi-développée de I'espéce majoritairement présente
en solution aqueuse dans les deux cas suivants: (1) pH=1,0;(2) pH=7,0.
Réponse. Dans le cas (1), le pH est inférieur aux
deux pK, de I'acide o-aminé. Par conséquent, 5

- H,N CO,H
ses deux groupes caractéristiques sont sous leur PN
forme acide. La formule semi-développée de (I:H
I'espéce majoritaire est donc celle représentée CH,CH(CH3)
ci-contre,
Dans le cas (2), le pH de la solution est supérieur
au pK,,, caractéristique du groupe carboxyle.
L’ espéce présentera donc la forme basique de
ce groupe. D’autre part, le pH est inférieur au  H:N'__-C02
pK, . caractéristique du groupe amino. L'espéce CH
présentera donc la forme acide de ce groupe. La
formule semi-développée de |'espéce majoritaire
est donc celle représentée ci-contre.

APPLICATION

CH,CH(CH3),

L’électrophorése

L’électrophorése
est une technique
qui permet la
séparation des
acides oi-amingés.
Elle exploite leur
différence de
charge électrique
en fonction du
pH (exercice 30
page 361).

‘| Elle permet
également

de séparer

des protéines ou
des fragments
d’ADN.

imie.|
Ch'i.‘"‘rl\'a_tul’ﬂ 2

i
N

La leucine fait partie des acides
a-aminés essentiels, ¢’est-a-dire qu'elle
ne peut pas étre synthétisée par
I'organisme. Elle doit étre apportée par
des aliments qui en sont riches, comme
par exemple le thon ou le saumon.
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4. Application aux indicateurs colorés

s Définition :

Un indicateur coloré acido-basique est une espece chimique dont les formes
acide et basique, notées respectivement IndH et Ind présentent des couleurs
différentes en solution aqueuse

= Réaction avec l'eau :
Comme pour tous les couples acide/base, I'équilibre des deux formes conjuguées en
solution aqueuse peut-étre modélisé par I'équation :

HInd(aq) + HZO(D = Ind-(aq)+ H30+(aq) pKa

Selon la valeur du pH par rapport au pKa, c’est I'une ou l'autre des formes de l'indicateur
coloré, donc une couleur qui va prédominer.

On adment que : si pH< pKa-1 l'indicateur prend sa teinte acide

si pH> pKa+1 l'indicateur prend sa teinte basique
Lorsque pH = pKa, on obtient une couleur qui est un mélange des deux couleurs
de HInd et Ind : on appelle cette couleur la teinte sensible.

On appelle zone de virage la zone de pH autour du pKa ol on observe la teinte
sensible.

teinte acide  Zone de virage teinte basique

pH

pKa-1 pKa  pka+

u Intérét d’un indicateur coloré :

Un indicateur serve a suivre I'évolution d’un titrage acido-basique. On connait,
grace a sa couleur (teinte sensible), le moment ou I'on passe au niveau de son pKa.
On obtient alors environ le pH de I'équivalence pH = pKa.

5. Diagramme de distribution

On peut associer a ce couple acide base un digramme de distribution qui
représente le pourcentage de chaque espéce en fonction du pH de la solution.

Considérons une solution aqueuse contenant l'acide et la ¥

base du coupe HA/A 100

La fraction d’acide en solution est donnée par la relation :
[AH]F+[A']f

La fraction d’acide en solution est donnée par la relation :

AL : e
[ARTHAT,

A prédomine B prédomine
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VI. Réactions acido-basiques
1. Réaction entre un acide fort et une base forte.

« Mise en évidence expérimental

On considére une solution préparée en mélangeant 0,1 mol d'acide nitrique et 0,1 mol
d’éthanolate de sodium dans l'eau.

L'acide nitrique étant un acide fort et I'éthanolate de sodium une base forte, il se produit
les réactions quasi totales suivantes :

HNO3(|) + H20(|) - NO3-(aq) + H3O+(aq)
H3C-CH20Na(S) + H20(|) - Na+(aq) + H3C'CH20H(aq) + HO-(aq)

NO3 (aq, H30"(aq , Na'(aq , H3C-CH,0H(aq) et HO (4 COexistent donc en solution.

Lorsque plusieurs especes acido-basiques coexistent en solution, la réaction
prépondérante se produit entre I'acide le plus fort et la base la plus forte
présente en solution.

La régle du « gamma » permet de déterminer I'équation de la réaction :

pKa
."h". Acide le
Base la ,—
™ lus fort
+ forte W2 AzH o
— AH A:H
. . > pKa
\ el A, A;
A 1 ':h H:'”T ;.f,,d Base la
T o plus forte

A, + AH=A, + AH

L’acide le plus fort présent étant H0" 5, et la base la plus forte étant HO (., la réaction
prépondérante qui se produit est alors :

H30+(aq) + HO-(aq) - 2 H20(|)

« Conclusion

Lorsqu’un acide fort et une base forte sont introduits dans I'eau, il se produit
une réaction quasi-totale d’équation:

Venant de la Venant de la

solution solution de

d’acide fort base forte

H3O+(aq) + HO'(aq) - 2 H20(|)

[ Quasi-totale I
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2. Caractere exothermique de la réaction

La réaction entre un acide fort et une base forte est exothermique : elle libére
de I'énergie. La température du milieu réactionnel augmente d’autant plus que
la quantité de matiére du réactif limitant est grande

L'énergie dégagée dépend peu de l'acide et de la base mis en jeu, puisque la réaction qui
se produit est la méme dans tous les cas. Des mesures précises de calorimétrie
permettent de déterminer que I'énergie libérée pour une mole de réactif limitant est de
57 kJ

3. Sécurité

Les acides et bases forts provoquent des briilures, d’autant plus graves qu’ils
sont concentrés et que le temps de contact est long. En général, dés que leur
concentration dépasse 0,1 mol - L™, leur manipulation implique de porter, en
plus d’une blouse en coton, des gants et des lunettes de protection.

Par ailleurs, pour effectuer le mélange d’un acide fort et d’une base forte, il
est important :

— de ne pas tenir a la main le récipient dans lequel le mélange est effectué, car
il peut devenir trés chaud ;

— de s’assurer que le matériau du récipient résiste aux variations brutales de
température (verre borosilicaté par exemple) ;

— d’effectuer le mélange lentement, en agitant continuellement.

Laréaction d'un acide fort sur 'eau est également exothermique : si |'on verse
un peu d’eau dans un grand volume d’acide, I'énergie libérée peut entrainer
une vaporisation locale de la solution, et donc des projections d’acide (Fig. 5).

Fig. E Il ne faut jamais verser l'eau dans
Iacide,

Pour préparer une solution aqueuse d’acide ou de base forte, on verse l'acide
dans I'’eau et jamais le contraire

VII. Controle de la valeur du pH ?

1. Solutions tampons

On appelle solution tampon une solution dont le pH varie peu par addition d'une
petite quantité d’'acide ou de base, et par dilution

Une solution qui ne remplit qu’une seule de ces deux conditions est appelée solution
pseudo-tampon

PH, pH, PH,

Exemple A 48 47 48
Soit A une solution aqueuse d‘acide éthanoique et d'ions éthanoate a 0,1 mol - L, o L 129 lan
B, une solution aqueuse d’hydroxyde de sodium & 0,1 mol - L, et C, une solution c &5 2 63
de chlorure de sodium. Fﬂﬂ-ﬂ'*‘-‘i”‘ﬂ“ de pH initiale (pH) | aprés
i 2 ; 2 - AN R s ajout d'une petite quantité diackde chio-
Les valeurs obtenues aprés ajou.t d’une faible quan.taté d'acide ou_ dilution modé hpdrique (oH,) - aprés dNution modénse
rée montrent que seule la solution A est une solution tampon (Fig. 6). (pH,) pour les solutions. A, B.ot C.
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ide faible et de sa base conjuguée. Le pH de cette solutic~ *~ ==~~~ ~~* ~l~=-

proche du pK; du couple 1op %0
90 pourcentage pourcentage
- s - n ay 7 - ¥ 7
En effet, si un mélange contient la méme quantité d’acide el B b e
. . . A 70+
et de base conjugues, la relation pH = pK; + log Al =4
[AH]f g zone
devient pH = pK, 4E_ tampon
30
ExemQIe H 2p- ;mﬁppeu;_ dtrr::ﬁ |[::uau_
Une solution équimolaire d‘acide éthanoique et d‘ion 10 708 e
éthanoate est une solution tampon de pH égal au pKa du 0= T
couple, soit 4,8
Tone tampon
pH
En chimie les solutions tampon ont de nombreuses application pKs—1 pKy+1

autre, leur utilisation pour I'étalonnage d’'un pH-metre.

2. Importance du controle du pH dans les milieux biologiques

Les processus biochimiques des organismes vivants sont extrémement sensibles aux
variations de pH : I'activité enzymatique dépend du pH et les cellules peuvent subir des
dommages irréversibles lorsqu’il sort de certaines limites.

Le pH des milieux biologiques comme le sang est régulé par un ensemble de solution
tampons qui minimisent le variation de pH
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