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Chapitre III- [1/2]

liées a des réactions

acido — basiques dans une solution aqueuse

I- L'autoprotolyse de I'eau

rl Autoprotolyse de I'eau

I O Mesurons la conductivité d'une solution d'eau distillée ( qui & priori ne contient pas d' |ons) La mesure de
| conductivité obtenue n'est pas nulle, & 25°C, la conductivité de I'eau distillée est de 5,5 .10°S/m.

| O L’eau H,0: une base pour le couple H,O/ OH .y et acide pour le couple H3O™ o)/ H20

| L’eau, espéce amphoteére, joue donc un double role d’acide et de base, selon 1’équation :

| 2 H20(|) R H3O (aq) T OH" (aq)
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2- Produit ionique de I'eau

| Cette réaction est appelée autoprotolyse de I’cau

' O On considére 1,0 L d’eau.

| tableau d’avancement :

i Equation de la réaction 2H,0, o H;0, +  HO,

| | Etat Avancement | Quantités de matiéres en mol

| | Etat initial 0 n 0 0

| | Etat en cours de X n-2x X X

| | transformation

| | Etat final X4 n-2Xs X X

|

: Quantité de matiere initiale n : Détermination de Xmax : Détermination de X :
I m AV Sactif limi ) ’apres le tableau d’avancement :
| n- _ Mo 1, =1000 gL Le réactif limitant est H,O p (H 0+)
I Meau I\/Ieau r]_2)(max:O _nf 3

I la masse volumique de I'eau X, :%: 526 _ 28 mol = [H30+]f xV
! 1000x1 _10-PH —10~7
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| constante est notée Ke.

=3,6.10"° trés petit devant 1.

La réaction d’autoprotolyse de 1’eau est une transformation tres limitée.

I K, s'exprime sans unité et les concentrations sont exprimées en mol.L™.

I O La constante d'équilibre est indépendante de I'état initial (de la concentration initiale) et ne dépend que de la

' | température.

Le produit ionique de I'eau est la constante d'équilibre associée a I'équation d'autoprotolyse de I'eau. Cette
Ke= [H:0"].[HO]

' O Pour toute solution aqueuse a 25°C, K¢=1,0.10*. (K, croft lorsque la température augmente).

On note pKe=-logK, = pK.=14 a25°C.
Température (°C) 0 25 50 100
Ke 0,10.10 ™ 1,0.10 % 5,5.10 ™ 55.10 "1
pKe = - log Ke 15 14 13,3 12,3

4- Relation entre pH et [HO']
On prend le logarithme de la relation
Donc pKe=pH -

Ke=[H30"].[HO] .
log[HO] = pH =pKe + log[HO] = 14 + log[HO]

= log K=

[HO ] = 10°™%

log[H30"] + log[HO]
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I 5- pH des solutions aqueuses

: Le pH des solutions aqueuses usuelles s'étend de 0 a 14.

I solution aqueuse acide solution aqueuse neutre solution aqueuse basique

i " i " : [ H:0']<[ OH]

| O 1L OH] : L IO IFLOH] : [ Hs0"].[ H:0"]<[ OH.[ Hy0']

I [ HsO'].[ HsO']>[ OHT.[ H30'] [ HsO'].[ HsO']=[ OH].[ Hs0'] ' [ H;0'T<K '

I [H:OT>K. [HOT=K, ogl H:0'J>-logK

I -log[ Hs0'T*<-logK, -log[ H;0'T°<-logK, 0K e

I H<p_Ke H—p_Ke pH>Te

I PR< PR==
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I1- Constante d'acidité K

[1) Constante d'acidite K,
' La constante d'acidité K est la constante d'équilibre associée a I'équation de la réaction d'un acide avec I'eau.
' equatlon AH(aq) + H20(|) =A (aq) t H3O (aq)
I A7 )¢q [H30% s
I constante d'acidité : Ka =4 JeqlH307Jeq
[AH]¢q
K est défini par la relation : pKa=-log Ka ou K = 1074
2) Exemple
Couple Ka pKa
H;0"/H,0 1 0
HCOOH/HCOO 1,8.10" 3,7
CH,COOH,,, / CH,CO0,,, 1,58.10" 4,8
NH; oy / NHy o) 6,3.10™ 9,2
H,0 / HO® 10™ 14

2- Relation entre pH et pKa

ag)]
pK - |0g([[ (aQ)]) pH
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PH=pKx+ log(r 2L [ (“‘”]])

I [ 1- Cas de couple AH g/ A ag)

La constante d'acidité associée a le couple est Ka est : Ka =

On considére un couple acide / base suivante : AHg)/A (ag)

[A_]éq-[H30+]éq
[AH]éq

1H,0*)= togazoly tog(,0%)

l Définition. : Une espéce A est prédominante par rapport a une espece B si
I * Pour déterminer les domaines de prédominance en fonction du pH, on cherche la relation donnant le rapport

:[Al>[B]

] —[E;(aq)]] en fonction de pH d'une solution aqueuse contenant un acide A et sa base B :
1 (aq)
| pH = pKa + 10g([Beo/[Aleq)
| -
| log([BV[AD = pH - pKa alors 1222l _ 3ge-piy
I [4H(ag)]

* Il y a trois situations possibles :

Acide prédomine par rapport a Base : [AH] > [A]]

[ (aq)]
[AH (qq)]

1
1
1
1
1
! Alors
1
1
1
1

<1 2 10PH-PKA) < 1

Clest-a-dire pH — pKy < 0 @ pH < pKjyu
Si pH < pK, alors I'acide AH prédomine par rapport a Base A’




La concentration de I'acide égale a la concentration de la base : [AH] =[A]

Alors ) 1 D 10PH-PKA) = 1
[AH(aq)]

C'est-a-dire pH — pKy = 0 @ pH = pKy4
Si pH = pK, alors aucune des deux formes ne prédomine.

Base prédomine par rapport a Acide : [AH] < [A]
Alors Ll 1 5 100H-pKe) 5 1
O Tt
C'est-a-dire pH — pK, > 0 2 pH > pKyu
Si pH > pK, alors la base A" prédomine par rapport a I'acide AH

* Domaines de prédominance : * Distribution des especes acido-basiques

L on

l{ﬂy m'\ h
50 :
AH prédomine devant A — A~ prédomine devant AH K
PKa PH o (A)_

2- Cas d'indicateurs colorés
Un indicateur coloré est un couple acide/base note IndHag) / Indaq) , dont la forme acide InH,g) et la forme
basique In"zq) ont des couleurs différentes en solution.

Ind~][H307
La constante d'acidité Ka jng= _[Ind7][H507]

[HInd]
[Ind™]
donc pH=pKa ing Iog ind]
On admet que la solution dans laquelle se trouve On admet que la solution dans laquelle se trouve
I'indicateur a la couleur de la forme acide InH si I'indicateur a la couleur de la forme base Ind” si
[IndH]>10[Ind ] [Ind']>10[IndH]
UInd’] donc log (nd ]y ¢ 4 nd ] - 10 donc lo ( nd_ ])
[IndH 9 [IndH] [1 dH] 9
[Ind~]
PKAInd + Iog ([IndH]) PKA,ind -1 pPKaing + 109 ( IndH) pKA ind +1
pPH < pKaing -1 PH > pKa,ing +1
La solution prendra une couleur appelée teinte sensible
(mélange des couleurs dues a la forme acide et a la forme
basique)
si [InH] et [In7] sont du méme ordre de grandeur,
donc si : pK A ind -1<pH<pK A ing +1.
Couleur de IndH Fone de virage Couleur de Ind™
teinte acide teinte sensible teinte basigue
1 1 P
pha -1 =] Y =] A
e T
IndH prédomine Ind~ prédomine
Exemples
. Couleur .
Indicateur Acide Base PK Alnd Zone de virage
Hélianthine Jaune orangeé rouge 3,7 3,1-44
Vert de Bromocrésol jaune bleu 4.7 3.8-54
Rouge de Méthyle jaune rouge 51 4.8-6.0
Bleu de Bromothymol jaune bleu 7.0 6.0-7.6
phénolphtaléine incolore rose-violet 9.4 8.2-10.0




| I Soit une réaction acido- -basique entre I'acide AjH d'un couple A;H/A;" de constant d'acidité Ka; et la base A,
| d'un couple A;H/A;" de constant d'acidité Kao.

. Equation de la réaction :

AH+A =A; + AH

[AlH]éq-[AE]éq l[H30+]éq

. K _
Finalement K = =4t = 10(®PK42-PKa1)

[A1H]eq

43 )eq [H30VT0g

Constante d'équilibre : M
[A H]eq-[Az]éq
_[A7]6q[H307 1¢q [A2]¢q-[H307]6
Avec Ka, = 11éq- t Kap = 2 1éq eq
[A1H]eq [AZH]éq
Donc K:[AI]éq-[AzH]éq [H30+]éq: [A7¢q-[H30% J¢q [A2H]sq

Al-
K a2

Ka2
Exemple
L' équation de réactions entre 1’acide éthanoique et ’ammoniac est
CH,COOH,,, +NH; ., =NH, ., +CH,COQ,,

La constantes d’équilibre associée a la réaction

[HO] K
ol

) IcH,co0™ | x|NH; |,
~ [CH,COOH],, x|NH, |,
La valeur de la constante :

NH; : _g5 . CH,;COOH : _ _ 4
%Hs , PK,, =925 708 %Hscoo ; pKy =47 donc K=3,1.10

M -1 0®Kaz—PKa1)

K =Qr,e

I 1- Cas des acides

I Considérons deux solution acide de méme concentration C=10"2mol/L

Ka est donc une fonction croissante de .
| A concentration apportée C égale, plus K est grand (pKa est plus petit), plus I'acide AH est dissocié, plus le pH

| de la solution est faible et

1 2- Cas des bases

i Considérons deux solution basique de méme concentration C=10?mol/L

plus le taux d'avancement t de la réaction est plus grand

I . . pKa du couple Taux d’avancement
i Solution acide acide/base Ka PH final
d'méthanoique )
i HCOOH PKa1 = 3,7 Ka=2,0.10" pH1 =29 =13 %
d'acide éthanoique .
i CH3COOHq PKaz =48 Kaz =1,6.107° pH, =34 =4 %
1

| Conclusion : chaque acide plus fort est associée une base plus faible et vice versa

1

I . . pKa du couple Taux d’avancement

! Solution basique acide/base Ka pH final

i Ammoniaque NH3 pKa1 = 9,2 Kar =6,3.10 % pH; = 10,6 71=4 %
Méthylamine }

i ChaH PKaz = 10,7 Knz= 21071 pH, = 11,4 =25 %

1

1 A concentration apportée C égale, plus Kx est faible, plus la base est dissocié, plus son pH est grand et plus le
| taux d'avancement t de la réaction est grand.

v’ Savoir que K¢, est la constante d'équilibre associée a I'équation de la réaction d'autoprotolyse de I'eau.
v’ Connaissant la valeur du pH d'une solution aqueuse, dire si elle est acide, basique ou neutre.
v A partir de la concentration molaire des ions HsO" ou HO ™, déduire la valeur du pH de la solution.

v’ Déterminer la constante d'équilibre associée a I'équation d'une réaction acido-basique a I'aide des constantes
d'acidité des couples en présence.

1
1
1
1
I
: v’ Associer la constante d'acidité K a I'équation de la réaction d'un acide sur I'eau.
1
1
1
1
I

‘_\/ Connaissant le pH d'une solution agueuse et le pKa du couple acide/base indiquer I'espece prédominante;

A suivre ...



