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Transformations chimiques : prévision de I’état final d’'un systéme — Chapitre 2 :

Etude des systémes siége de réactions acido-basiques

I. Couples acido-basique selon la définition de Bronsted, réactions acido-basique, constante d’acidité

Acide, base, polyacide, polybase, ampholyte

Les couples de I’eau

Réaction acido-basique

Constante d’acidité K, d’un couple acido-basique

Constantes d’acidité des couples de 1’eau — produit ionique de I’eau K,

o> O =

II. Force des acides et des bases

1. Classement des acides et des bases
2. Echelle des pK,

3. Notion d’acide/base fort(e)

4. Notion d’acide/base faible

III. pH d’une solution aqueuse et prédominance d’une espéce

Définition

pH de I’eau pure, échelle de pH conventionnelle
Diagrammes de prédominance et courbes de distribution
Cas des polyacides et des polybases

Solutions d’acide a-aminé — pH isoélectrique

Cas particulier des solutions tampon

O P> =

IV. Détermination de I’état final d’un systéme siége de réactions acido-basiques : principes

1. Constante thermodynamique d’équilibre d’une réaction acido-basique

2. Détermination de I’état final d’un systéme siége de transformations acido-basiques: notion de réaction
prépondérante

3. Résolution de la loi de Guldberg et Waage avec approximation

V. Détermination du pH a I’état final d’un systéme siége de réactions acido-basiques : quelques exemples de
situations classiques

1. Solution d’acide fort ou de base forte
2. Solution d’acide faible ou de base faible
3. Solution dans laquelle on a introduit un acide faible et sa base conjuguée

Extrait du programme de collége et de seconde

Mesure du pH

Modéliser, par I’écriture d’une équation de réaction I’action d’un acide sur le calcaire, 1’action de 1’acide chlorhydrique
sur I’hydroxyde de sodium en solution.
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Extrait du programmes de terminale

Notions

Modéliser des transformations acide-base
par des transferts d’ion hydrogéne H*

Transformation modélisée par des transferts
d’ion hydrogéne H* acide et base de
Bronsted, couple acide-base, réaction acide-
base.

Couples acide-base de 1’eau, de 1’acide
carbonique, d’acides carboxyliques, d’amines.

Espéce amphotere.
Analyser un systéme chimique par des
méthodes physiques

pH et relation pH = — log ([H3,] / ¢°) avec
c® = 1 mol.L™1, concentration standard.

Comparer la force des acides et des bases
Constante d’acidité K, d’un couple acide-base,
produit ionique de 1’eau K.

Réaction d’un acide ou d’une base avec 1’eau,

cas limite des acides forts et des bases fortes
dans ’eau.

Solutions courantes d’acides et de bases.

Diagrammes de prédominance et de
distribution d’un couple acide-base ; espece
prédominante, cas des indicateurs colorés et
des acides alpha-aminés.

Solution tampon

Capacités exigibles

Identifier, & partir d’observations ou de données expérimentales, un
transfert d’ion hydrogéne, les couples acide-base mis en jeu et établir
I’équation d’une réaction acide-base.

Représenter le schéma de Lewis et la formule semi-développée d’un
acide carboxylique, d’un ion carboxylate, d’une amine et d’un ion
ammonium.

Identifier le caractére amphotere d’une espéce chimique.

Déterminer, a partir de la valeur de la concentration en ion oxonium
H;07, la valeur du pH de la solution et inversement.

Mesurer le pH de solutions d’acide chlorhydrique (H30%, C17) obtenues
par dilutions successives d’un facteur 10 pour tester la relation entre le
pH et la concentration en ion oxonium H; 0% apporté.

Capacité mathématique

Associer K, et K, aux équations de réactions correspondantes. Associer
le caractére fort d’un acide (d’une base) a la transformation quasi-totale
de cet acide (cette base) avec 1’eau.

Prévoir la composition finale d’une solution aqueuse de concentration
donnée en acide fort ou faible apporté.

Comparer la force de différents acides ou de différentes bases dans
I’eau.

Citer des solutions aqueuses d’acides et de bases courantes et les
formules des espéces dissoutes associées acide chlorhydrique
(Hs Og’aq), Clag))- acide nitrique (Hz Oz'aq), NO3 (5q)), acide éthanoique
(CH3COOH(5q)), soude ou hydroxyde de sodium (Nafq), HOpq)),
ammoniac (NH3 (5q))-

Représenter le diagramme de prédominance d’un couple acide-base.
Exploiter un diagramme de prédominance ou de distribution.

Justifier le choix d’un indicateur coloré lors d’un titrage. Capacité
numérique : Tracer, a l’aide d’un langage de programmation, le
diagramme de distribution des espeéces d’un couple acide-base de pK,
donné.

Citer les propriétés d’une solution tampon.
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Extrait du programme de BCPST 1

Notions

Couple acide-base.

Constante d’acidit¢ K, d’un couple, constantes
d’acidité des deux couples acide-base de 1’eau.

pH, diagramme de prédominance, diagramme de
distribution : tracé et exploitation.

Application aux acides aminés, point isoélectrique.

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

Mise en solution et réaction d’un acide ou d’une
base dans 1’eau, modéle 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, phosphorique,
¢thanoique, du dioxyde de carbone aqueux, de la
soude, la potasse, 1’ion hydrogénocarbonate, 1’ion
carbonate, I’ammoniac.

Exploitation de diagrammes de prédominance et
¢tat final d’un systéme.

Solutions tampons.

Capacités exigibles

Reconnaitre un couple acide-base.

Ecrire 1’équation de la réaction associée a la constante d’acidité
d’un couple donné.

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

Capacité numérique tracer, a ['aide d’'un langage de
programmation, le diagramme de distribution des espéces d’un ou
plusieurs couple(s) acide-base, et déterminer la valeur du point
isoélectrique d’un acide amine.

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

Ecrire 1’équation de la réaction acide-base modélisant une
transformation en solution aqueuse et déterminer la valeur de sa
constante thermodynamique d’équilibre.

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, especes présentes dans 1’état final, constante d’acidité K,).

Citer I’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 1’eau.

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

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

Déterminer la composition du systéme dans 1’état final pour une
transformation modélisée par une réaction chimique unique, en
simplifiant éventuellement les calculs a I’aide d’hypothéses
adaptées.

Mettre en ceuvre une réaction acide-base pour réaliser une analyse
qualitative ou quantitative en solution aqueuse. (cf. TPs titrages)
Citer les propriétés d’une solution tampon et les relier a sa
composition.

Citer des couples acide-base jouant un role de tampon dans des
systémes biologiques et géologiques.
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Extraits du rapport de jury du concours AGRO-VETO

- Environ un quart des candidats semble penser que la solution devient basique lorsqu’on dissout un acide dans
I’eau...

- Les précisions des grandeurs classiques (pH...) doivent étre connues : il est inutile de donner une valeur de pH au
centiéme pres, voire davantage, surtout en milieu excessivement acide ou basique, puisque la réponse de I’¢lectrode
ne donne acces, au maximum, qu’au dixiéme.

- Remarque sur I’oral : ’absence (rare) trop prononcée d’exigence en terme d’apprentissage mémoriel trouve ses
limites : que penser d’un candidat ne connaissant aucune valeur, méme approchée, des pK, de composés simples, vus
normalement plusieurs fois au cours de la préparation, a priori au programme de BCPST (acides aminés, par
exemple), et ne pouvant, de ce fait, avoir acces rapidement a la compréhension d’un sujet ?

Valeurs a connaitre

Echelle conventionnelle de pH dans 1’eau : 0 — 14
Produit ionique de I’eau : K, = 10714, pK, = 14
pK,(H,0/HO™) = pK, = 14
pK,(H;0%/H;0) =0
pK,(CH3;CO,H/CH;CO3) = 4,8
PK,(NH] /NH3) = 9,2
Acide fort : pK, < 0, base forte : pK, > 14
Acide/base faible : pK, > 0 et pK, < 14

Solides ioniques a connaitre se dissociant dans I’eau (dissociation que nous considérerons totale si rien n’est
précisé : on supposera que la saturation n’est pas atteinte et qu’il ne reste pas de solide)

Hydroxyde de sodium (ou soude) : NaOH g,

Equation de dissolution : NaOH ) = Nag,q) + HOq
Hydroxyde de potassium (ou potasse) : KOH

Equation de dissolution : KOHs) = K, + HO

Chlorure d’ammonium : NH,Cl,

Equation de dissolution : NH,Cl - NHI(aq) + Clag)
Ethanoate ou acétate de sodium : CH; COONay)

Equation de dissolution : CHs COONa) — CH3CO00,q) + Nag's)
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Couples acido-basique a connaitre (nom, formule et type d’acide ou de base)

Couples faisant intervenir des acides forts

Acide sulfurique (acide fort) : H,SO, , ion hydrogénosulfate : HSO, ion sulfate : SO3~
Couples correspondants : H,SO,/HSO; et HSO,/SO3™
Equations de dissociation : H,SO0,, (aq) T H20(p) = HSO4 (o) + H3OELaq)
HS0, (aq) + H20(p) = SOﬁ_(aq) + Hs Oz’aq) (elle est parfois considérée comme quasi-totale)

Acide nitrique (acide fort) : HNO5, ion nitrate : NO3
Couples correspondants : HNO; /NO3 (ion nitrate est donc une espece indifférente, aucune propriété acido-basique)

Equation de dissociation : HNOj @aq T H20@) = NO3 () + H3OELaq)

Chlorure d’hydrogéne ou acide chlorhydrique (acide fort) : HCI
Couple correspondant : HCl/Cl™ (I’ion chlorure est donc une espéce indifférente, aucune propriété acido-basique)

Equation de dissociation : HCl(aq) + H20(p) = Clioq) + H3OE'aq)

Couples acido-basiques faibles

Acide phosphorique : H;PO, , ion dihydrogéphosphate : H,POy, ion hydrogéphosphate : HPO3~, ion phosphate :
P03~
Couples correspondants : H;P0O,/H,P05, H,PO; /HPO3~, HPO3~ /P03~
Equations de dissociation : H3 PO, @aq T H20(p = HPOL (o) + H3 Og’aq)
H,PO; (g + H20(¢) = HPOZ oy + H30(,)
HPO; .y + H20() = PO3 (o) + H30(,
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Dioxyde de carbone dissout dans I’eau : CO,, H,0 ou H,CO3, ion hydrogénocarbonate : HCO3, ion carbonate : CO3~

Couples correspondants : CO,, H,0/HCO3, HCO3 /CO3%~

Equations de dissociation : CO,, H, Oaq) + H20(p) = HCO3 (o) + H3an)
HCO3 (5q) + H20() = CO3 g + H300)

Acide éthanoique ou acide acétique : CH; COOH, ion éthanoate ou ion acétate : CH;COO™
Couple correspondant : CH; COOH/CH3;CO0™
Equation de dissociation : CH3COO0H5q) + H20() = CH3CO00,q) + H3O€aq)

Ion ammonium : NH7, ammoniac : NH;
Couple correspondant : NH} /NH;
Equation de dissociation : NH .oy + H,0(¢) = NH3 () + H30(,)

Cahier d’entrainement des prépas :

Fiche 24 : exercices 24.13 a4 24.16
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Les mathématiques utiles pour ce chapitre

Définition de ’opérateur « p » :

Afin de manipuler plus facilement des nombres en puissance de 10 ; on utilise le logarithme décimal. En fait, en chimie
on préfere utiliser ’opposé du logarithme décimal :

pour une grandeur sans dimension X, on note pX la grandeur sans dimension définie par pX = —log;o X

Rappels des propriétés de la fonction logarithme et conséquence sur I’opérateur « p » :
- log; x est une fonction strictement croissante. Donc —log;, x est une fonction strictement décroissante. Ainsi :

K., <K,, = pK, >pK,

- logyo(a x b) =logipa +logyy b. Donc —log;o(a X b) = —log,ga —logy, b. Ainsi :

H,0" HO~
Kez[ 3c° ]eqx[ Co]eq = pK, = pH + pOH

- Y =log,oX = X=10".DoncY = —log;oX = X =10"". Ainsi:

H;0%
pH=— 10310[36—0] = [H;0%] = 107PH x ¢°

- logy0(10™) = n. Donc —log;,(10™) = —n. Ainsi :
[H;07]

pH = — loglo( > avec [H30%] = 1,0.1072 mol.L™%, alors : pH = 2

Remarque : dans le cours et en exercice on écrira de maniere simplifiée log x pour log,¢ x

Liens internet intéressants :

Différences entre solution d’acide/base faible/fort : https://phet.colorado.edu/fr/simulation/acid-base-solutions
La couleur des hortensias : http://radium.net.espci.fr/esp/CONF/2008/C08 02/conf02 2008.htm

QCM de vérification de connaissance :

Introduction

De trées nombreux systémes sont le siége de réactions acido-basiques. Ces réactions participent a la vie et au
développement de tout organisme vivant. Le but de ce chapitre est de connaitre 1’état d’équilibre d’un systéme dans lequel
plusieurs espéces chimiques possédant des propriétés acido-basiques sont présentes, et de déterminer son pH. Ainsi par
exemple, la stabilisation du pH du sang vers 7,4 s’expliquer par la présence de différents couples acido-basique
permettant de tamponner le milieu
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I.  Couples acido-basique selon la définition de Bronsted, réactions acido-basique, constante d’acidité

1. Acide, base, polyacide, polybase, ampholyte

a. Couple acido-basique

Définitions :

- Une espéce chimique possédant une liaison X — H polarisée (X étant plus
électronégatif que H) est capable de céder un proton H*. Elle est appelée acide et est
notée AH. (exemples de X classiques : O, N, F, Cl, Br, I)

- Une espece chimique possédant un doublet non liant est capable de capter un proton
H*. Elle est appelée base et est notée A~

- A tout acide AH correspond une base A~ dite conjuguée (et réciproquement).
L’ensemble des deux composés constitué un couple acido-basique noté AH/A™.

On peut écrire une demi-équation acido-basique traduit 1’échange formel de proton H*
entre les deux (attention cette réaction seule n’existe pas car, il n’existe jamais d’ions
H*en solution) :

chlorure n’est pas une base en solution aqueuse)

Ex. d’espéces acides :

Chlorure d’hydrogeéne HCl
Acide éthanoique ou acide
acétique : CH;COOH

Ton ammonium : NHj

Ex. d’espéces basiques :

Ion hydroxyde : HO™
Ton éthanoate : CH;COO™
Ammoniac : NHg

Les especes acido-basiques ioniques sont forcément introduites en solution avec leur contre ion.

Exemple 1 : le chlorure d’ammonium NH,Cl est un solide ionique qui se dissocie dans 1’eau suivant la
réaction d’équation : NH4Clg) — NHI(aq) + Cl,q). L’ion ammonium NHj qui est un acide (I’ion

Exemple 2 : la soude est un terme commun pour I’hydroxyde de sodium NaOH, qui se dissocie dans
I’eau suivant la réaction d’équation : NaOH — Na'{aq) + HO(,q)- Lion hydroxyde HO™ est une base,

I’ion sodium ne posséde pas de propriété acido-basique.

b. Polyacide, polybase, ampholyte

Définitions :
Un polyacide est une espéce capable de céder plusieurs protons (un diacide est not¢ AH,).

Une polybase est une espece capable de capter plusieurs protons (une dibase est notée
A7),

Un ampholyte est une espéce, a la fois, acide d’un couple et base d’un autre couple.
2. Les couples de I’eau

L’eau est un ampholyte. C’est I’acide du couple H,O/HO™ et la base du couple H;0%/
H, 0. Les demi-équations correspondantes sont donc :

3. Réaction acido-basique

Une réaction acido-basique correspond a un échange de proton entre 1’acide A;H du
couple A;H/A7 et la base A5 du couple A,H/A3 selon I’équation de réaction :

Remarque : cela correspond a la somme des deux demi-équations suivantes
AH = A7 + H*
A; + HY = A,H

Mais seule 1’équation de réaction globale a un sens chimique.

Ex. de diacide :

Acide sulfurique : H,SO,
Ex. de dibase :

Ion sulfate : SO%~

Ex. d’ampholyte :

L’ion hydrogénosulfate est
I’acide du couple HSOL/
SO2~ et la base du couple
H,S0,/HSO3.

Exercice d’application 1
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4. Constante d’acidité K, d’un couple acido-basique

Définitions :

On appelle constante d’acidité K, d’un couple acido-basique la constante
thermodynamique d’équilibre de la réaction de dissociation de 1’acide AH dans
I’eau :

Toutes les valeurs de constantes

d’équilibre sont données pour la
Par application de la loi de Guldberg et Waage : température ambiante de 298 K.

Exemples :

Couple acide acétique/ion acétate :
K,(CH3CO,H/CH;C03) = 10™*8,
pK,(CH;CO,H/CH;CO3) = 4,8
Couple ion ammonium/ammoniac :
K,(NH{ /NH3) = 1072,

pK,(NH{ /NH3) = 9,2

Intérét
N’importe quelle constante d’équilibre d’une réaction acido-basique pourra se déterminer a partir des constantes
d’acidité des couples mis en jeu. (cf. IV.1)

Remarque : on définit aussi la constante de basicité Ky, d’un couple acido-basique On définit le pKj}, du couple :
la constante d’équilibre de la réaction de protonation de la base A~ dans I’eau :

pK, = —logKy,
_ _ [AH]¢g[HO g e
A(aq) + HZO(g) = AH(aq) + HO(aq) Kb = Qr,éq = Téco Ainsi : Kb =10
d Cette grandeur a une utilité trés
5. Constantes d’acidité des couples de I’eau — produit ionique de I’eau limité.

L’eau est un ampholyte. C’est la base du couple H;0%/H,0 et I’acide du couple H,O/HO™. Les deux équations
définissant les constantes d’acidité sont les suivantes :

Produit ionique de I’eau :

La réaction de I’eau sur elle-méme est appelé réaction d’autoprotolyse de I’eau, sa constante d’équilibre est notée K, et
est appelé produit ionique de I’eau.

Remarque :

Les constantes K, et K}, d’un couple ne sont pas indépendantes. En effet, pour une solution
aqueuse contenant un acide et sa base conjuguée, les deux lois de Guldberg et Waage sont
applicables simultanément. On a donc :

[A_]éq[H30+]éq [AH]éq[HO_]éq
X
[AH]éqC0 [ _]éqco

K, X Kp = Exercice d’application 2

Ainsi : K, X K,, = K, et pK, + pK,, = pK.
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II. Force des acides et des bases

1. Classement des acides et des bases

2. Echelle des pK, pK.
. ) . , , Bases ) _Acides
On peut donc construire une échelle de force des acides et des bases, présentée = HO® 140 =
figure 1. 3 H0 £
;= 2 £
S L
ergr NH 2
Propriété : é_ Be =
= NHP =
2 3
° o
2 Ac0®| 4,8 8
2 AcOH 8
1] =
8 H,0 |0,0 ®
3. Notion d’acide/base fort(e) Figure 1 : Echelle de force
des acides et des bases
Définition : acide fort Ex. d’acide fort :
L’acide AH est dit fort dans I’eau s’il est plus fort que H;0% : Chlorure d’hydrogéne ou
acide chlorhydrique :
HCI
Sa réaction de dissociation avec I’eau est considérée comme quasi-totale.
Les bases conjuguées des acides forts ne possédent pas de propriétés acido-basiques dans
I’eau, elles sont dites indifférentes.
Définition : base forte Ex. de base forte :
La base A~ est dit forte dans I’eau si elle est plus forte que HO™ : lon éthanolate : EtO™

Sa réaction de protonation avec I’eau est considérée comme quasi-totale.

Les acides conjugués des bases fortes ne possédent pas de propriétés acido-basiques dans
I’eau, ils sont dits indifférents.
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Remarques importantes :

- Les acides forts (bases fortes) dans 1I’eau ne peuvent pas étre classé(e)s entre eux (elles) car leurs réactions de
dissociation (de protonation) avec 1’eau sont considérées totales. C’est ce que 1’on appelle I’effet nivelant de I’eau.
Pour pouvoir classer ces acides et ces bases il faut utiliser d’autres solvants.

- Approximations usuellement faites :

Introduire un acide fort 4 la concentration ¢, revient a introduire H;0% a la concentration cj.
Introduire une base forte a la concentration ¢, revient a introduire HO™ a la concentration cg.

4. Notion d’acide/base faible

Figure 2 : Domaines des acides et bases dans I’eau
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III. pH d’une solution aqueuse et prédominance d’une espéce

1. Définition

Définition : pH Précision des résultats :

Un pH-métre donne deux
chiffres apres la virgule. Cette
précision a du sens quand il
s’agit de comparer les valeurs
du pH d’une solution lors des
différents ajouts d’un titrage.
Cependant, pour une mesure
intrinséque du pH, une
précision supérieure a un
chiffre aprés la virgule est
illusoire. On appliquera donc :

Si la solution est assez diluée (ce que I’on supposera toujours) pour confondre activité et
concentration alors :

Donc le pH est une mesure de la concentration en ion oxonium de la solution.
On ne gardera donc qu’un

Remarque : chiffre aprés la virgule (ou
On définit aussi le pPOH d’une solution (qui peut s avérer pratique d’utilisation) par : résultat 4 0,05 unit¢ de pH)
[HO™] pour un calcul de pH ou une
pOH = —log;g——— unique mesure avec un pH-

° metre.

Cette grandeur n’apporte rien de plus a la description d’une solution car les concentrations
[H30*]x[HO™]

car elle est en fait directement lié au pH. En effet, s = K,, donc :

2. pH de I’eau pure, échelle de pH conventionnelle

a. pH de I’eau pure

Propriété :

Démonstration :

Dans I’eau pure, la seule réaction a prendre en compte est
I’autoprotolyse de I’eau :

Réaction 2 H;0(p) = HOGq + H300,)
état avancement Concentrations
volumique
Introduit 0
équilibre Xeq

b. Echelle de pH conventionnelle, solution acide/basique

En réalité des pH négatifs ou
supérieurs a 14 peuvent
exister pour des solutions trés
concentrés en acide ou base
fort(e) (pour lesquelles Ia
formule du pH =
—log([H30%]/c®) n’est plus
valable). Cependant il est trés
difficile de déterminer
expérimentalement ces valeurs
de pH avec du matériel usuel.

Conventionnellement le pH dans 1’eau peut prendre des valeurs comprises entre 0 et 14.
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3. Diagrammes de prédominance et courbes de distribution

On considere une solution aqueuse d’acide faible/base faible conjugué. Un diagramme de prédominance précise les
especes prédominantes du couple en solution en fonction du pH de la solution a I’équilibre.

a. Relation d’Henderson

La version logarithmique de la loi de Guldberg et Waage associée au K, du couple considérée, appelée relation
d’Henderson, sera par la suite plus pratique a manipuler.

Relation d’Henderson : Démonstration :

b. Diagramme de prédominance simple

L’espéce AH sera dite prédominante devant [’espece A~ si :

La relation d’Henderson précédente permet d’écrire :

On peut tracer le diagramme de prédominance simple suivant :

c. Diagramme de prédominance d’un facteur 10

L’espéce AH sera dite prédominante d’un facteur 10 devant ’espéce A~ si :

La relation d’Henderson précédente permet d’écrire :

On peut tracer le diagramme de prédominance d’un facteur 10 suivant :

Démonstration : AH est prédominant devant A~ si [AH]¢q = 10 X [A7[¢q :

Par la suite lorsque I’on précisera qu’une espece est prédominante devant une autre, on sous-entendra qu’elle prédomine
d’un facteur 10.
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d. Diagramme de courbes de répartition des espéces d’un couple en fonction du pH

Un diagramme de courbes de répartition d’un couple acido-basique AH/A™ donne, pour toute valeur du pH, les
pourcentages molaires py de ’acide AH et p4- de la base A™ présents a 1’équilibre en solution. On note ¢, la somme
constante : [AH]¢q + [A7 ]¢q

Définitions :

Ci-dessous, ’exemple du diagramme de distribution du couple NHF /NH; permet de retrouver les conclusions des
diagrammes de prédominance simple et d’un facteur 10 précédent. En particulier : p4y = p4- quand pH = pK,.

A
100
-~
80}
701
ol NH, .
S0p--------+
40t
30¢f
20
10
% 7 8 9 10 1 12pn
pk-1 PMa pK 41
Figure 3 : Diagramme de distribution du couple
NH; /NH;

NH,

pourcentage molaires en %

Ces diagrammes peuvent se tracer expérimentalement (¢f. TP) ou se simuler. Connaissant le pK, du couple on peut
déterminer I’expression de pyy et p,- en fonction du pH :
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Voici un exemple de programme Python permettant de simuler un diagramme de distribution d’un couple acide-base

1

3

11

13

15

17

19

31

33

35

37

numpy np
matplotlib.pyplot plt
math &
pKa = 4.8
PAH (pH)

X = 10**(pH-pKa)

pAH = 1/(1+X)
pAH

pA(pH)

X = 10**(pH-pKa)

pA = 1-1/(1+X)
pA

pH = np.arange(0,14.1,0.1)
plt.plot(pH,pAH(pH), "r+-",label="AH")

plt.plot(pH,pA(pH), "b+-",label="A-")
plt.xlabel("pH")

plt.ylabel("pourcentages molaires p(AH) et p(A-)")
plt.xticks(np.arange(0, 14.1, 1))

plt.yticks(np.arange(0, 1.1, 0.1))

plt.legend()

plt.grid()

plt.title (f"Diagramme de distribution d'un couple AH/$A"-$ de $pK a$ = {pKa}")

plt.show ()

Diagramme de distribution d'un couple AH/A™ de pK; = 5.8

1.0
0.9
0.8
0.7
0.6
0.5 — — i
0.4
0.3

0.2

pourcentages molaires p{AH) et p(A-)

0.1+

0.0 A

T T T T T T
o 1 2 3 4 5 & 7 8 9 10 11 12 13 14
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4. Cas des polyacides et polybases

L’espéce chimique posseédant le
plus d’ion H* & céder sera
toujours la plus acide des
couples (et vice versa)

On définit alors les constantes d’acidité successives pour chaque couple.
On a par exemple pour les couples du dioxyde de carbone dissout.

pK,(H,CO3/HCO3) = pK,, = 6,4
pK,(HCO3/C057) = pK,, = 10,3

Des raisonnements analogues conduisent a la construction du diagramme de prédominance simple (figure 4) ou de
prédominance (figure 5).

Figure 4 : Diagramme de prédominance simple

Figure 5 : Diagramme de prédominance d’un facteur 10

Les expressions des courbes de distribution se complexifient avec le nombre de couples acido-basiques successifs (cf.
exemple ci-dessous pour le cas d’un diacide). Le programme python est similaire au précédent, excepté les expressions
des pourcentages de chaque espéce. Voici, en exemple, le diagramme de distribution des couples du dioxyde de carbone
dissout.

Diagramme de distribution d'un diacide : CO;,H,0 / HCO5 et HCO5 | CO3~

104 T/ e
0.9
0.8
0.7 1

0.6 1
— (C0;,H20

- HCOy
-—- CO%-

0.5 4

0.4 1

pourcentages molaires

0.3

0.2 1

0.1

0.0 1

Figure 6

1 1
PH,co; = 1 + 10PH—PKay +102P1—PKa1—PKz2 » PHcoz = 1 + 10PKa1i—PH 1+ 10PH-PKx » Dcoz- = 1 —pu,co, — PHcoz
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5. Solutions d'acide a-aminés — pH isoélectrique

Un acide a-aminé est un acide carboxylique dont le carbone « est aussi porteur du groupe
amino —NH,. Le groupe —R est nommé¢ par les chimistes « chaine latérale ». La structure
présentée figure 7 est provisoire : 1’analyse des propriétés acido-basiques des acides a-
aminés montre qu’elle n’est jamais obtenue en réalité.

a. Propriétés acido-basiques des acides a-aminés HoN \OL(COZH

R
Figure 7 : Structure
formelle d’un acide a-
aminé

b. Constantes d’acidité et diagramme de prédominance

On rappelle les constantes d’acidité de deux couples : couple acide  pK,(CH;CO,H/CH5CO3) = 4,8
acétique/ion acétate et couple ion ammonium/ammoniac : pK, (NH j{ /NH,) = 9,2

En conséquence, le diagramme de prédominance simple des espéces en fonction du pH est présenté figure 8.

©
P H,C—CO, o
| | | | o

I I I I
0 NH4@ 9,2 NH 14

H3C_C02H

Figure 8 : Diagramme de prédominance de deux couples importants

On peut donc s’attendre a ce que la fonction carboxylée d’un acide a-aminé ait un pK, voisin de 4 et la fonction aminée,
voisin de 9. Dans ces conditions, le diagramme de prédominance simple d’un acide a-aminé (dont la chaine latérale ne
présente pas de propriétés acido-basiques) est présenté figure 9.

Figure 9 : Diagramme de prédominance d’un acide a-aminé

Ce diagramme met en évidence qu’un acide a-aminé est un ampholyte et que la )
structure qui était présentée figure 7 n’existe donc jamais : un acide a-aminé H3N_ o CO,
devrait en fait s’appeler un zwittérion carboxylate a-ammonium (figure 10). \(
c. pH isoélectrique R
Figure 10 : Structure
zwitterionique

Une électrophorese repose sur le principe de la migration des ions dans un champ électrique créé entre deux plaques
conductrices : les cations migrent vers la borne négative, les anions vers la borne positive, et les molécules, neutres, ne
migrent pas. L’ionicité des acides a-aminés dépend du pH de la solution. Il faut donc bien choisir les conditions de pH.
En particulier, il faut connaitre le pH isoélectrique.

Définition :

On appelle pH isoélectrique le pH d’une solution d’acide aminé pour laquelle la charge globale de I’ensemble des entités
«acide aminé » est nulle. Pour les acides aminés dont les chaines latérales sont sans propriété acido-basique, cela
donne :
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Formule du pH isoélectrique :

Le pH isoélectrique noté pH;, est égale a la demi-somme des pK, des couples dans lesquels le zwittérion intervient.

On note AHJ /AH*~ et AH*~ /A~ les deux couples concernés, de pK, respectifs pK,, et pK,, (avec pK,, < pKy,).

Démonstration :

Méthode de détermination par simulation :

11 est aussi possible de déterminer ce pH; par simulation : on trace les courbes de distribution et on détermine le pH; par
une méthode graphique ou grace a une méthode par « dichotomie » (cf. cours de maths, fonction bisect de la

bibliotheque scipy.optimize) le pH pour lequel :

Ctot

a = Z charge de I'espéce i X Despecei = 0

Voici par exemple les courbes de distribution obtenue pour un acide aminé a deux pK, (la glycine), on a tracé aussi
I’évolution de q/cy,; en fonction du pH: le pH; correspond a celui pour lequel q/cyoc = 0. On peut lire le pH;

graphiquement.

Diagramme de distribution de I'acide aminé : pKs1 = 2.4 et pKs2 = 9.6

1.0 — b=
% . % i
T . . !
0.9 4 + L] . ‘l'
+ . . I
+ . «
0.8 1 +— A
I
'
+ . o !
0.7 4 !
b ol
8 !
= 0.6 r ]
= °1
=] ] +  AHZ+
E ]
w 0.5 * b s AH
S ! A
o 1
& 0.4 -+ i
= i
.+ 1
0.3 ,'
s 4 [
1
0.2 4 4 e
ok 1 |
. + ; .
0.1+ 0 ¥ i -
. + / .
& * S .
0.0 4 2 . MMMHWMWM
—

Charge / Ctot

Charge globale divisée par la concentration totale

» Charge / Ctot
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6. Cas particulier des solutions tampon

a. Définition

Définitions :
Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par ajout d’une quantité modérée d’acide ou de base et par
dilution

b. Que contient une bonne solution tampon ?

Bonnes solutions tampons : mélange acide faible/base faible

Une solution contenant un acide (AH) et sa base conjuguée (A~) dans des concentrations proches est une bonne
solution tampon, pour un pH que I’on peut fixer, proche du pK, du couple.

Le pH vaut :

[A_]eq
[AH]eq

pH = pK, + log

Pour fixer le pH souhaité il suffit de jouer sur le pH en ajoutant une base forte ou un acide fort pour modifier les
proportions en AH et A™.

Solutions pseudo-tampon : solutions concentrées d’acide fort ou de base forte

Une solution contenant un acide fort ou une base forte a une concentration non négligeable est une solution pseudo-
tampon :

- son pH varie peu par ajout d’une quantité modérée d’acide ou de base
- mais son pH ne sera pas stable suite a une dilution, méme modérée
c¢. Pouvoir tampon
Une solution tampon est caractérisée par son pouvoir tampon : § (hors programme)
dcy dc,
dp_H dpH

Ou dc,, et dc, sont respectivement les variations des concentrations de base forte ou d’acide fort qui produisent les
variations |dpH| du pH de la solution. Le pouvoir tampon S s’exprime en mol. L™, Plus le pouvoir tampon est élevé,
plus le pH de la solution tampon est « stable ».

B:

On peut démontrer que le pouvoir tampon est d’autant plus élevé :
- que le pH est proche du pK, des couples utilisés pour fabriquer le tampon,

- que la concentration totale en especes acido-basiques est importante.

Remarque : il est possible de mélanger plusieurs couples acido-basiques afin d’obtenir une solution tampon dont le pH peut étre
fixé autour de plusieurs valeurs de pK,.

d. Especes tampons des milieux biologiques

e Tampon régulant le pH du sol :

- tampon carbonate HCO;~/CO3% qui permet de maintenir un pH basique, pour les sols contenant du
calcaire ( CaCO3),

- tampon Al(OH)3} /Al(OH)5 qui permet de maintenir un pH acide, pour les sols contenant de I’aluminium
issu de ’altération des feldspaths d’alumine présents dans les argiles.

e Tampons régulant le pH sanguin :

- tampon bicarbonate H,CO3/ HCO3;™ (pour 55 %),
- tampon hémoglobine (pour 40 %),
- tampon phosphate H2P04_/HP042_ (pour 5 %).
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IV. Détermination de I’état final d’un systéme siége de réactions acido-basiques : principes

1. Constante thermodynamique d’équilibre d’une réaction acido-basique

a. Expression de la constante d’équilibre d’une réaction acido-basique en fonction des pK, des couples
mis en jeu

Etudions la réaction suivante, de constante d’équilibre K° :

AH+ Ay = A7 + A,H

On peut montrer que la constante standard d’équilibre s’écrit
en fonction des constantes d’acidité des couples mis en jeu :

Démonstration :

b. Méthode graphique pour déterminer sans calcul si la constante sera > ou < 1

Pour la suite, on considérera qu’a I’état initial on a introduit A;H et A5

K° > 1 : réaction « favorable » aux produits K° < 1 : réaction « non favorable » aux produits
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2. Détermination de I’état final d’un systéme siége de transformations acido-basiques : notion de réaction
prépondérante

En pratique, il n’existera pas de systéme étant le siege d’une seule réaction acido-basique (hormis 1’eau pure). Si ’on
introduit un acide faible par exemple, dans I’eau, cet acide réagit sur I’eau, mais 1’autoprotolyse de 1’eau est aussi une
réaction présente. Les situations seront donc toujours complexes et en toute rigueur il faudrait résoudre plusieurs lois de
Guldberg et Waage en méme temps. Dans le cadre du programme, nous n’étudierons que des cas pour lesquels 1’étude
de I’équilibre d’une seule réaction acido-basique suffira pour déterminer la composition finale du systéme.

a. Notion de réaction prépondérante

Principe : modele de la réaction prépondérante

- Parmi I’ensemble des réactions acido-basiques présentes dans le systeme, on choisit d’étudier celle de plus grande
constante d’équilibre, cette réaction est appelée réaction prépondérante (RP)

On résout la loi de Guldberg et Waage de cette réaction afin de déterminer le systéme final (les concentrations des
especes chimiques intervenant dans la réaction prépondérante, especes majoritaires, et le pH de la solution)

- Ainsi, les autres espéces chimiques potenticllement formées par les autres réactions auront été négligées dans
I’analyse : il s’agira de s’assurer que le pH déterminé est bien compatible avec les espéces majoritairement
présentes a 1’aide d’un diagramme de prédominance.

- S’il est nécessaire de déterminer une valeur de la concentration d’une espéce chimique n’intervenant pas dans la
RP, on peut, aprés 1’étude de la RP, écrire la loi de Guldberg et Waage de la réaction formant cette espéce
chimique. On obtiendra cependant une valeur plus ou moins approchée de la valeur exacte.

A retenir
Y« 4 Il s’agira de vérifier la cohérence du modele de la réaction prépondérante (ou du moins de mentionner les
AN . . ~ : ) . - \ o . :
O 02 limites du modéle) méme si en pratique, 1’étude théorique d’une situation pour laquelle il faudrait
g envisager d’étudier plusieurs réactions simultanément n’est pas au programme.

b. Différentes situations envisageables et notion de systémes intermédiaires

Nous seront amené a rencontrer plusieurs types de systémes si¢ges de plusieurs réactions acido-basiques. Voici la marche
a suivre en fonction des situations.

Cas 1 : le systéme n’est le siege que de réactions de constantes inférieures a 1 : que des « gamma a ’envers » :

La réaction de plus grande constante (celle faisant réagir 1’acide le plus fort avec la base la plus forte) est considérée
comme la réaction prépondérante : on résout la loi de Guldberg et Waage pour cette réaction et on néglige les autres.

Cas 2 : le systéme est siége d’une seule réaction de constante supérieure a 1 : un seul « gamma a I’endroit »

La réaction de plus grande constante (celle faisant réagir I’acide le plus fort avec la base la plus forte) est considérée
comme la réaction prépondérante : on résout la loi de Guldberg et Waage pour cette réaction et on néglige les autres.

Cas 3: le systéme est siége d’au moins deux réactions de constante supérieure a 1 : plusieurs « gamma a
I’endroit »

On considere quantitatives toutes les réactions de constantes supérieures a 1, de maniére successive en allant de celle de
plus grande constante vers celle de plus petite constante, jusqu’a obtenir un systéme de type des cas 1 ou 2. Ce systéme
est dit intermédiaire, il est encore hors équilibre et la réaction de plus grande constante de ce dernier est considérée
comme la réaction prépondérante : on résout la loi de Guldberg et Waage pour cette réaction et on néglige les autres.
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3. Résolution de la loi de Guldberg et Waage avec approximation

Nous serons amenés, lors de prochains chapitre, a rencontrer des lois de Guldberg et Waage plus complexe a résoudre
(équations polyndmiales de degrés supérieurs a 2), dans ce cas la résolution approchée de cette loi sera une nécessité.
Elle permettra de déterminer le systéme final de maniére approché (concentrations connues a 2 C.S., ce qui est largement
suffisant comme niveau de précision).

Nous allons introduire ces techniques d’approximations dans ce chapitre méme si les équations rencontrées seront au
maximum de degré 2. Elles ne seront pas nécessaires dans 1’absolu mais permettront quand méme de gagner du temps
tout en gardant une précision acceptable.

On utilisera ces méthodes avec approximation dans le cadre de réactions se déroulant dans le sens direct.

a. Hypothéses classiquement posées et principe du calcul par approximation

Hypothéses classiquement posées :

Principe de la résolution par approximation :

- On écrit la loi de Guldberg et Waage

- On analyse la valeur de la constante d’équilibre et on pose I’hypothése : cela permet en général de calculer déja les
concentrations de certaines espéces chimiques a 1’équilibre

- On repére les termes qui peuvent étre négligés dans la loi de Guldberg et Waage, et on les supprime pour obtenir
une loi de Guldberg et Waage approchée

- Onrésout la loi de Guldberg et Waage approchée

- On vérifie que le résultat trouvé est compatible (conditions vues plus loin) avec I’hypotheése :

Si oui on valide le résultat trouvé (on peut montrer mathématiquement que dans ce cas I’approximation commise
sur les valeurs numériques obtenues est inférieure a 10 %)

Si non, il faut reprendre la résolution de la loi sans poser d’hypothése.
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b. Exemple d’une réaction trés peu avancée

On prépare une solution contenant initialement de ’ion éthanoate a la concentration c¢,- = 0,10 mol. L™t et de I’ion
ammonium  la concentration cyy+ = 0,20 mol. L™,

On rappelle les pK, des couples concernés : pK,(CH;CO,H/CH;C03) = 4,8 et pK,(NH; /NH3) = 9,2

On trace I’échelle des pK, pour On écrit ’équation de la réaction, on déterminer la constante d’équilibre
déterminer la réaction associée et on remplit un tableau d’avancement
prépondérante

On écrit la loi de Guldberg et Waage :

On analyse la valeur de la constante d’équilibre et on pose une hypothése en conséquence :

Détermination du systeme final dans le cadre de cette hypothése :

Il faut déterminer x¢q a I’aide de la loi de Guldberg et Waage simplifié :

Vérification de la compatibilité du résultat :
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c. Exemple d’une réaction trés avancée

On prépare une solution contenant initialement de 1’acide éthanoique a la concentration ¢4y = 0,10 mol.L™1 et de
I’ammoniac a la concentration cyy, = 0,20 mol. L™

On rappelle les pK, des couples concernés : pK,(CH;CO,H/CH;C03) = 4,8 et pK,(NH; /NH3) = 9,2

On trace I’échelle des pK, pour On écrit ’équation de la réaction, on déterminer la constante d’équilibre
déterminer la réaction associée et on remplit un tableau d’avancement
prépondérante

On écrit 1a loi de Guldberg et Waage :

On analyse la valeur de la constante d’équilibre et on pose une hypothése en conséquence :

Détermination du systeme final dans le cadre de cette hypothése :

11 faut déterminer [CH3COOH]¢q = 0,10 — x4 4 ’aide de la loi de Guldberg et Waage simplifié :

Vérification de la compatibilité du résultat :
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V. Détermination du pH a DI’état final d’un systéme siége de réactions acido-basiques : quelques exemples de
situations classiques

Il pourra étre utile de calculer le pH de I’état final d’une solution siége de réactions acido-basiques. Il s’agit dans ce cas de
ne pas détailler tout le systeéme final (c’est-a-dire toutes les concentrations des especes chimiques), mais de résoudre la loi

de Guldberg et Waage de la réaction prépondérante dans le but de déterminer le pH. On cherchera donc a le faire
apparaitre le plus vite possible dans la résolution.

Plusieurs situations seront rencontrées :

- les ions H30" apparaissent dans la réaction prépondérante :

- lesions HO™ apparaissent dans la réaction prépondérante :

deux espéces d’un méme couple acido-basique faible apparaissent dans la réaction prépondérante :

Nous allons regarder les cas classiques, en montrant dans certains cas les limites du mode¢le de la réaction prépondérante et
de la résolution de la loi de Guldberg et Waage approchée.
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1. Solution d’acide fort ou de base forte

a. Solution d’acide fort

On prépare une solution contenant initialement du chlorure d’hydrogéne HCla la concentration cyc = 0,10 mol. L™,
Déterminer le pH de la solution.

Limites : en calculant le pH de cette maniére on néglige pH A
la réaction d’autoprotolyse de 1’eau. Pour des

»
[é)]
l-q

v

concentrations introduites trés faibles en acide fort, 6 N [eau quasi
I’autoprotolyse de I’eau ne peut pas étre négligée. 5 \ pure |

4

3 ! pH = - log(c/c®) \

2 autoprotolyse de I'eau plus

1 négligeable

1 2 3 45686 : | ‘ | ’|
0 f L - log(c/c®)

6,5
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b. Solution de base forte

On prépare une solution contenant initialement de 1’éthanolate de sodium a la concentration cg = 0,10 mol.L™1. L’ion

¢thanolate étant une base forte, notée B~ pour la suite, déterminer le pH de la solution.

Limites : en calculant le pH de cette mani¢re on néglige la

L 1 |

réaction d’autoprotolyse de I’eau. Pour des concentrations 13 autoprololyse de l'eau pius
négligeable

introduites trés faibles en base forte, 1’autoprotolyse de I’eau ne 12

peut pas étre négligée. 1

10 pH =14 +log(c/c®) ! /

/

pur

eau quasi |—

8
7.5 — 3 feerteredennnianiantn. A ..!

>

0123456*78

6,5

log(c/c®)
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2. Solution d’acide faible ou de base faible

a. Solution d’acide faible

On prépare une solution contenant initialement de I’acide éthanoique CH3;COOH (noté AH) a la concentration cpy =
0,10 mol. L. Déterminer le pH de la solution.

Donnée : pK,(CH3;COOH /CH;C007) = 4,8
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Taux de dissociation de AH en fonction du pK; et de la concentration Cyp

10— T=—3-Frrtrrtt{i ety
- *
L
T - " N
a
0.8 e 4
@ --- pKa=-2.0
g 0.6 1 - ] + pKa=0.0
% pKa = 2.0
s * . * pKa=4.0
b5 =
2 0.4- < - ®m pKa=6.0
@ X pKa=8.0
= L "
0.2 4 * <)
* e
«* @ " X X|X X X X
** * - = K] « Ix X x X X
001 mmmmmB® Y xxxX
1 2 3 4 5 6 7 8

Paramétres d’influence du taux de dissociation d’un acide faible :

Dans ces situations, on s’attend a ce que I’hypothése de I’acide peu dissocié ne fonctionne pas : il faut résoudre la loi de

Guldberg et Waage sans approximation.

Limites du modéle de la RP : on néglige toute autre
réaction acido-basique qui pourrait avoir
simultanément. La seule autre réaction possible est

Exemple d’évolution du pH selon la concentration introduite

lieu pour un acide de pK, = 4:

acide
celle de I’autoprotolyse de I’eau. acide peu moyennement
. . . . . dissocié :  dissocié : acide trés dissocié : o. > 0,9
Pour des concentrations introduites trés faibles en <01 01<0<09 A
acide faible, I’autoprotolyse de 1’eau ne peut plus étre — N
négligée : pour des pH supérieur a 6,5 le modele de oH A
la RP unique n’est plus valable. 65 ——2 beeslonsdorsdnnabencbenels
! 6 M \ eauquasi | |
Mise en solution d'un acide dont le couple a un pK; = 4.8 . h pure
pH calculé dans le cas d'une modélisation par 1 ou 2 réactions .
pKs+15 .
8 1 —— Modeéle a 1 réaction :
—--- Modéle a 2 réactions pK. 4 ] .
/‘F\ M autoprotolyse de I'eau plus
pKys—1 3 . négligeable
. ]
1/2pK, 2 1 pH = 1/2 (pK, - ‘OQ(C/C°)|" résolution exacte de la
loi de G et W
! :
n >
0 1 2 3 4 5 6 T? 8 log(c/c?)
K
pKa 65
1 2 3 a 5 6 7 8
pC = -log(C)
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b. Solution de base faible

On prépare une solution contenant initialement de I’ammoniac NH; & la concentration cyy, = 0,10 mol. L1
Déterminer le pH de la solution.

Donnée : pK,(NHf /NH3) = 9,2
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Paramétres d’influence du taux de protonation d’une base faible :

Dans ces situations, on s’attend a ce que I’hypothése de I’acide peu dissocié ne fonctionne pas : il faut résoudre la loi de
Guldberg et Waage sans approximation.

Limites du modéle de la RP : on néglige Exemple d’évolution du pH selon la concentration introduite pour un
toute autre réaction acido-basique qui acide de pK, = 10:
pourrait avoir lieu simultanément. La

, - . base
seule autre réaction possible est celle de base peu moyennement
l’autoprotolyse de I’ecau. protonée : protonée : base trés protonée : T > 0,9
Pour des concentrations introduites trés <01 01<7,<09 AN
. . . ) —— ~~ 65 A\
faibles en acide faible, 1’autoprotolyse de A K, .
I’eau ne peut plus étre négligée : pour des Y 1 2 3 4" 5 6V 7 8 —log (c/c®)
pH inférieur a 7,5 le modele de la RP pH I I 1 ‘ | | \ 7
unique n’est plus valable. 13 Résolution approchée
dela loide GetW autoprotolyse de 'eau plus
négligeable
12 .
Pyt 1 11 [renetes : /
pK, 10 ‘\‘ /
pKa—1 9 /
. eau quasi
12pKs 8 : // pure
7 / Fo—
Résolution exacte de la
loide GetW

Remarque hors programme :

Dans le cadre des solutions contenant juste un acide fort ou faible, le modéle a une réaction est valable si le pH déterminé
est < 6,5, sinon 1’autoprotolyse de I’eau n’est plus négligeable.

Dans le cadre des solutions contenant juste une base forte ou faible, le modele a une réaction est valable si le pH
déterminé est > 7,5, sinon I’autoprotolyse de 1’eau n’est plus négligeable.
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3. Solution dans laquelle on a introduit un acide faible et sa base conjuguée

On prépare une solution contenant initialement de I’acide éthanoique CH3;COOH (noté AH) a la concentration cpy =
0,10 mol. L™ et de lion éthanoate (noté A~) a la concentration c,- = 0,010 mol. L™1 . Déterminer le pH de la solution.

Donnée : pK,(CH3;COOH /CH;C00™) = 4,8

Remarques pour conclure :

Si I’hypothése de la réaction prépondérante est mise en défaut (valeur de pH trouvée incohérente avec un diagramme de
prédominance ou résultat expérimental différent de la valeur théorique)

- Soit le calcul est plus complexe et vous indiquerez juste que le modéle a atteint ses limites

- Soit on vous vous étes trompé ! Vérifiez bien que vous n’aviez pas plusieurs réactions de constantes supérieures a
1.

Les autres cas (polyacide, polybase, ampholyte) seront traités en exercice.
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