03 Réactions acide-bases TE

| Cette séquence s’appuie sur les domaines de prédominance (1¢°STL.PCM)

Objectifs :

- Etablir la relation de Henderson-Hasselbalch & partir du K, d’un couple acide/base.

- Ecrire ’équation de réaction d’un acide fort ou faible avec une base forte ou faible.

- Exprimer puis calculer la constante d’équilibre d’une réaction acide-base.

- Exprimer puis calculer le quotient de réaction a partir des conditions initiales et prévoir le sens
d’évolution spontanée d’une réaction acide-base.

- Estimer la valeur du pH d’une solution aqueuse d’acide fort, d’'une base forte, d’'une solution tampon.

1. Relation entre pH et pK,

 Pour l'équilibre de dissociation d’'un acide faible AH : AHqq + H,0p @ A + H30% (g, 'expression de la

[A(_aq)]éqX[HSO(Jraq)]éq
[AH g Jeg ¥ C®

constante d’acidité est : K,=

Al H,0; .
En prenant l'opposé des logarithmes de chacun des membres : —log(KO):—log([EM_(lc’—‘”]eq)—log([:&)]eq)
(

cq)]éq °

[A(aq)]éq )

Soit en utilisant la notation « p » : pK_ =—log( +pH. Et on établit enfin la :

[ (aq)léq

[A(_uq) ]éq )

Relation de Henderson-Hasselbalch : pH:pK°+lOg([AH ]
(aq)

éq

&= 2. Diagramme de prédominance

e Pour un couple acide-base dont les deux espéces sont présentes en solution, le diagramme de
prédominance représente celle qui prédomine en fonction du pH.

pH < pK, pH = pK, pH > pK,
A A A
log( [ (uq)]eq )<0 log( [ (oq)]eq ):0 log( [ (oq)]eq )>O
[AH(oq)]éq [AH(aq)]éq [AH(an]éq
[AH(aq)] > [Ai(aq)] [AH(uq)] = [Ai(uq)] [AH(aq)] < [Ai(aq)]
L’espéce acide AHqq est Il y a autant d’acide AH que de L’espéce basique A g est
prédominante base conjuguée A" prédominante
HA(oq) A_(cuq)
PK, pH

On utilise également le + Proportions (%) :
diagramme de distribution AH : A
qui précise les proportions 100
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3.1. Réactions acido-basique

« Pour qu’une réaction acido-basique ait lieu, il faut mettre en présence les espéces de deux couples acido-
basiques permettant un échange de proton.

» Ex: On mélange un solution d’acide éthanoique CH;COOHq du couple CH3COOH 4q/CH;CO0 ™o avec une
solution d’ammoniaque NH;q du couple NH" 4q/NH3(qq).

[CH3COO_(aq)]éqx[HBO;’aq)]éq

1 CH3COOH g + Hz0p & CHCO0 (6 + H30'
(1) 3 (aq) M0 & T @ e [CHSCOOH(uq)]éqXCO

:Kal

[NH, o leg > C° 1

[NHB(aq)]e’qX[H3O(+aq)]e’q KQZ

(2) NH;3(ag) + H30%g) @ NH4"(aq) + H20¢

[CH;C00™ 4 Jeg X[ NHy(oq) Jeq K

(1)+(2)  CH3COOHaq) + NH3(aq) @ CH3CO0 (oq) + NHs"(0q) =
‘ ‘ ‘ ‘ [CHBCOOH(aq)]éqX[NH3(aq)]éq

3.2. Constante d’équilibre de la réaction

e On remarque mathématiquement (Faire Kg X 1
a2

K
d’équilibre K de la réaction CH;COOHqq) + NH3(qq) 2 CH3CO0 (5q) + NH, (g €St : K:K—‘“.

a2

et simplifier par c® et [H30%qqleq) que la constante

—pKal
Kal — 10 — 1 0PKe2=PKay

0 - 1O—pK02 -

L, En faisant apparaitre les pK,, il vient : K=

* AN : Les pK, des couples sont : CH;COOH4q)/CH3CO0 ™ (qq) pKa1 = 4,75 et NH. 4/ NH3(q) PKa2 = 9,25.
La constante de la réaction entre 'acide éthanoique et 'ammoniaque est donc : K=10?%"*"°=10*"

L La constante est K > 10* L’équilibre est trés déplacé vers la droite. A ’équilibre, il y a majoritairement des
produits dans le milieu réactionnel. La réaction est dite quantitative.

» Représentation : Les domaines de prédominance des espéces présentes a 'état initial CH;COOHq et
NH;q sont disjoints. Il n’y a pas de pH pour lequel CH3;COOHqq et NH;q sont les espéces prédominantes de
leur couple.

CH3COOH qq) CH3COO_(aq) 9,25
4,75 + "
NH, (aq) NH3(aq) PH

& 4. Evolution d’un équilibre acido-basique

 On peut prévoir ’évolution d’'un systeme acido-basique, en calculant le quotient de réaction a ’état initial
et en le comparant a la valeur tabulée (trouvée dans un tableau) de la constante d’équilibre.

Comme pour tous les équilibres chimiques, le systeme évolue spontanément en sorte que le quotient de
réaction Q, se rapproche de la constante d’équilibre K.

I Transformation spont@ @formution spontanée I

Or‘initicxl K=Q Qr.initim
r,éq




5.1. pH d’une solution d’acide fort

« L’acide nitrique HNO;q est un acide fort. C’est I'acide du couple HNOj3(qq) / NO3 (qq)-

| Un acide fort est totalement dissocié dans l’eau.

L La réaction de l'acide nitrique avec 'eau est quasi-totale. On note V le volume de la solution, et c la
concentration en acide nitrique apporté. La quantité initiale d’acide nitrique est niy = Cini X V

Unité: mol. HNO;(qq) + H.0y o NO; (e + H50" ag
Etat initial x=0 Cini X V solvant 0 0
Etat
intermédiaire X Cini X V = X solvant X «
= Xfinal = Xmax
Etat final fr 3 solvant Cii X V Y
=Cni XV

L La lettre « £ » remplace le 0. Elle rappelle qu’il s’agit d’'un équilibre, méme si ce dernier est tellement
déplacé que la réaction est quasi-totale.

X
L Le taux d’avancement final vaut : t=—"% =1 et indique que l'acide est totalement dissocié.

max.

L, Les concentrations & l'état final sont : [HNOsgq] = €, [NO3 (g = Ciniy [H30%(aq)] = Cini-

L, La concentration en ion oxonium H;0%,, permet de calculer la valeur du pH de la solution :

M0l _jo()

_ (
pH=—log ( - .

&= 5.2. pH d’une solution de base forte

* L’ion éthanolate C,Hs0™qq est une base forte. C'est la base du couple C;HsOHqq) / C.H50™qg)-

| Une base forte réagit totalement avec l’eau.

L La réaction de l'ion éthanolate avec 'eau est quasi-totale. On note V le volume de la solution, et ¢, la
concentration en ion éthanolate apporté.

mol. CZHSO_(qq) + Hzo(l) r=g CZHSOH(aq) + HO_(Gq)
Etat initial x=0 Cri X V solvant 0 0
Etat
intermédiaire X Cini X V = X solvant X X
Etat final Xainat = Xmax £ solvant Cri XV cx\

= Cini X V ni ini
X

Ly Le taux d’avancement final vaut : t=—01% =1,

X max.

L, Les concentrations & l'état final sont : [C;HsO (gl = €, [C2HsOHaq)] = Ciniy [HO (0] = Cin.

L La concentration en ion hydroxyde HO q permet de trouver la valeur du pH de la solution gréce au

HO o) kg [H3 Ofgq NN o
produit ionique de l’equ:Ke:[ kg 0[2 $Oa ks ot i yient : P (:q’]eq: Kexc”
c [Ho(uqJ]eq

C

C..
En prenant le logarithme de ’ensemble, on trouve : pH = 14 + log( c':').



5.3. pH d’une solution tampon

» On appelle solution tampon, une solution dont le pH varie peu lorsque l'on ajoute de faibles quantités
d'acides ou de bases. Elles peuvent étre fabriquées en utilisant un mélange équimolaire d'un acide faible et
de sa base conjuguée.

 Lorsque l'on est en présence d'un mélange équimolaire, [A 4q] = [AHq] et la relation de Henderson-
Hasselbalch se transforme :

[A(_aq)]éq )

devient :
[AH(aq)]

pH=pK,+log(

éq
pH=pK_+log(1) soit :
pH=pK,

| Une solution tampon a un pH égal au pK, du couple acide-base mis en jeu.



