CHAPITRE 8 : EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES

4° PARTIE
Exemples de cours (a maitriser)

Exemple 8.11 : Lecture des pKa successifs de I’acide citrique
L’acide citrique est un composé organique de formule brute C¢OHs. Il est capable de libérer successivement
3 protons H'. Pour plus de simplicité on le note H3A.

En milieu trés acide, il comporte ses trois protons et au fur et & mesure que le pH augmente / que le milieu
devient plus basique, il libére ses différents protons.

On a en fait pour ce polyacide 3 couples acide/base successifs :  H3A / H,A
H,A/ HA™
HA™/ A
Légende :
1= H3A
2= HzA-
3=HA”
4=A*
10 1 12 13 pH

Par lecture graphique, déterminer pK, (H3A / HoA), pKax(HoA7 HAY) et pKo3(HAY / AY).

Exemple 8.12 :

Données : pK.(HSO,/S047) =1,9 et pK,(HF/F)=3,2

Construire d’une part le diagramme de prédominance acido-basique du couple HSO4/SO4>, et d’autre part
le diagramme de predominance acido-basique du couple HF/F".

La réaction entre HSO4 avec F~ est-elle favorable thermodynamiquement? On raisonnera sur la compatibilité
des espéces HSO4 et F°



4. Comment prévoir qualitativement I’état final pour une réaction acido-basique ?

On utilise les diagrammes de prédominance.

a) Construction et signification des diagrammes de prédominance acido-basique
On porte en abscisse la valeur de la grandeur mesurée expérimentalement : ici ¢’est pH = -log([H30'])

e Relation d'Henderson liant pH aux concentrations:

[base][H30+]
[acide]

Pour rappel : K, =

On applique le logarithme décimal : -log(K,) = - log(———=— 5:22 ) —log([H;0'])
_ [base]
pKa - log([acide]) " pH
Conclusion :|Relation d’Henderson : pH = pK, + log( :2?; )

e Obtention des régions du diagramme de prédominance:

- si pH >pK,, alors log( [base] ) 0 don %> 1| On trouve I’acide a gauche de la valeur de pK,
~ si pH <pK,, alors log ( ) 0 don b:zee]]< 1 et la base a droite de la valeur pK,
Acide base
PK, pH
e Signification en termes de distribution des formes acide et basique:
. en % -
801
60:
40
201
- - pH Pour pH "faible", le pourcentage d'acide est important: il prédomine. Pour pH

0 4 & & 10 12 14 "élevé", la base prédomine. A I'égalité des pourcentages, pH = pK,

Exemple 8.11

b) Utilisation des diagrammes de prédominance acido-basique pour prévoir les espéces incompatibles

Regle de lecture : Si les deux réactifs ont :
- des domaines de prédominance disjoints : alors ces espéces sont incompatibles et la réaction écrite a
bien lieu
- une partie commune dans leurs domaines de prédominance : alors ces especes sont compatibles et la

réaction écrite n’a pas lieu

Exemple 8.12



" essentiel CHAPITRE 8 : EQUILIBRES
—— ACIDO-BASIQUES

Caractéristiques des équilibres acido-basiques
Dans le cas d’un acide faible (dont la base conjuguée est elle-aussi faible), on définit la constante
d’acidité K,comme la constante de 1’équilibre : acide + H,O — base + H;0"

d’oulK.= [H30+]eq.[base]eq
a [acide]eq

On définit pK,= -log(K,) qui sert a classer les acides et les bases. Plus pK, est faible, plus I’acide se
rapproche d’un acide fort : ’acide le plus « fort » dans ’eau est H;O". Plus pK, est grand, plus la
base se rapproche d’une base forte.

Dans I’eau, il se produit toujours la réaction d’autoprotolyse de I’eau : 2H,0 = H;0" + HO™ de
constante d’équilibre Ke=[H30 Jeq.[HOJeq = 10" h 25°C

En conséquence pKa(H,O/HO")= 14) et pKa(H;0"/H,0) = 0

Un acide fort est tel que acide + H,O — base + H;0" est totale.
Une base forte est telle que base + H;O — acide + HO  est totale

Par exemple, une solution de HCI (acide fort) dans I’eau contient H;O" + CI” mais ne contient plus
HCI'!

Prévision des équilibres acido-basiques

Pour la réaction acido-basique acidel + base2 = basel + acide2, la constante K = =2 = [o®PKazpkaD)

a2
La constante d’équilibre peut étre retrouvée graphiquement grace a la « régle du gamma » :

Acide 2 Acide 1 :Acide 2

pKa2 pKa pKai pKa2 pK.

Acide 1
pKal

Basﬁ Base 2

Base 1

« Gamma a I’endroit » (de la gauche vers la droite) « Gamma a I’envers » (de la droite vers la gauche)

I11.

K > 1 donc K = 10PK2 = | g (PKa2-pKaD) K <1 donc K = 107P%* = j(-PKa2-pKaD)

Réaction de titrage acidobasique

zl burette » Une réaction de titrage doit étre rapide, quasi-totale et
permettre de repérer I’équivalence par une technique connue.

support » L’équivalence est une situation particuliére qui a lieu au

erlermeyer barreau aimanté

cours du titrage : les réactifs sont introduits en proportions
stoechiométriques :
Exemple : Titrage de NHj (titré) par H;O" (titrant) selon la

réaction : NH;+ H;0" =NH;" + H,O
A T’équivalence, il a n(NH3) = n(H30+) donc Cu.Vy, = C,.V,
agitateur magnétiquglonc Cp=C,.V/Vy




