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|l. Notions fondamentales

1.1. Définitions

Définitions selon Bronsted

Un acide est une espéce chimique capable
de perdre un proton H'.

Une base est une espéce chimique capable
de gagner un proton H'.

Remarques.

— La présence d’atomes H ne suffit pas a faire
d’une espece chimique un acide. Une es-
\ S A + . P
péce A—H peut libérer un H" si la liaison
A—H présente un caractere ionique assez
marqué, c’est-a-dire si 'atome A est nette-
ment plus électronégatif que H.

— Pour avoir les propriétés d’'une base, une
espéce chimique doit comporter un atome
porteur d’un doublet non-liant.

Ex. NH3, Hzo

1.2. Echelle de pH

NHj; + OH™ — NH; + H,0

Une réaction acide-base est un transfert de pro-
+ .
ton H" d’un acide vers une base.

L’acide est un donneur de proton.
La base est un receveur de proton.

] ]

H
E—G/ c—ar @

~ - ~
H H

un acide ce qu’il est devenu

@) '
. B
H—N—H H—N—H
! N
une base ce qu’elle est devenue

L’échelle de pH permet de comparer 'acidité ou la basicité des solutions. Le pH est sans unité.

0 7

14
» pH

solution de plus en plus acide

solution de plus en plus basique

Le pH se mesure avec du papier pH (changement de couleur) ou avec un appareil : le pH-metre.

1.3. Définition du pH

On peut calculer le pH d’une solution, connais-
. . . +
sant la concentration molaire des ions H;O".

Cette concentration se note [H;O0"] au lieu de « C ».

pH = —log[H;0"] [H;0"] = 107PH

A B

® pH 8,0

4,5 1,5

® [H30"] (mol-L) 1-10°°

1-1077 0,006

TaB. 1 — Compléter le tableau.

2% 13



BTS BM

Chimie CH.C5 AcipEes & Basks

1.4. Produit ionique de I'eau

L’eau peut réagir sur elle-méme :

2H,0 == H;0" + OH"~

autoprotolyse de I'eau

Cet équilibre chimique est établi dans toute so-
lution aqueuse (acide, basique, neutre).

La constante d’équilibre est notée :

K, = [H;0]-[OH ] =1,0-107"* | a25°C

produit ionique de I’eau

I. Couple acide/base

I11.1. Demi-équation protonique

La perte d’un proton est réversible, dans la
plupart des cas; l’acide se transforme donc
en une base.

Les deux espéces forment un couple
acide/base.

Les espéces chimiques d’'un méme couple
sont qualifiées de conjuguées.

concentration molaire

10° --- OH” _
107 — H,0° :

107" >
10—14

pH

perte d’un proton H"

acide gain d’un proton H" base

Les demi-équations de perte d’un

proton ou de gain d’un proton illus- couple demi-équation
trent la transformation d’acide en sa HNOyNO; HNO; =NO; + H" perte d'un H
base conjuguée, ou inversement. Elles NH/NH; NH, + H' = NH gain d’un H'

s’écrivent donc dans les deux sens.

TaB. 2 — Exemples de demi-équations protoniques.

11.2. Constante d’acidité

La constante d’acidité K, du couple est la constante d’équilibre de la réaction de ’acide avec l’eau :

AH+H,0 = A~ + H;0"

[A"] - [H507]
[AH]

K,=————F— On définit également :

pK4 = -logK, donc K, = 107P%4

Cette expression peut aussi s’écrire :
P P

pH = pK, +10g(m)

(A ] relation de Henderson

3% 13
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Nom de l'acide acide base K, pKa
chlorhydrique HCI Cl™ 1-107 -7
sulfurique H,SO, HSO, 1-10° -2
oxonium H;O" H,O0 -
hydrogénosulfate HSO, SO;~ 1,2:1072 1,92
méthanoique HCOOH HCOO 1,810 3,75
éthanoique CH;-COOH CH;-COO~ 1,8-10°° 475
ammonium NH; NH, 5,6-1071° 9,25
eau H,O0 OH"

TaB. 3 — Constantes d'acidité de quelques couples (a 25°C). Le pK, d'un couple varie en sens inverse de
la constante K.

11.3. Acides forts et faibles

Des définitions similaires s’appliquent pour les
bases fortes et faibles.

Définition : acides forts et faibles

— Un acide est dit fort s’il réagit avec

” Les acides de pK4 < 0 sont considérés comme
I’eau de fagon totale : K, >> 1

forts.
— Un acide est dit faible s’il réagit avec Les bases de pK, > 14 sont considérés comme
I’eau de facon limitée : K, << 1 fortes.

Un acide fort se transforme intégralement dans I’eau pour produire I'ion H;O". Par conséquent, I’ion
H;0" est I'acide le plus fort pouvant exister en solution aqueuse. Une solution obtenue par disso-
ciation d’un acide fort a pour principal soluté I'ion H;O".

De méme, I’ion OH™ est la base la plus forte en solution aqueuse; une solution obtenue avec une
base forte a pour principal soluté 'ion OH .

Dans un couple, a mesure que le pK, diminue, I’acide est de plus en plus fort, et sa base conjuguée
de plus en plus faible, et inversement. (ajouter fleches dans le Tab. 3)

11.4. Diagrammes de prédominance d’un couple

Un acide faible se trouvant a priori partiellement diagramme de prédominance
dissocié, il est accompagné de sa base conjuguée. prA s pH
Le diagramme de prédominance permet d’éta- forme acide AH | forme basique A~ " P
blir rapidement quel membre du couple est ma- majoritaire majoritaire
joritaire en solution. (A7]
pH = pK, + log (m) (Henderson)
Le pK, d’un couple est la valeur de pH Si [AH] = [A™] alors pH = pK, + log 1 = pK,
pour laquelle le mélange contient autant
d’acide que de sa base conjuguée. K, = [H507] - -

) ) o Animation en ligne :
Si pH < pK, : la forme acide est majoritaire.

Si pH > pK, : la forme basique est majoritaire. https: //www.geogebra.org/m/ba8d42ga
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11.5. Courbe de distribution d’un couple

Une courbe de distribution donne le pourcen-
tage de chaque forme du couple en fonction du
pH.

Les deux courbes se croisent a pH = pK,.

FiG. 1 — Courbe de distribution du couple acide
éthanoique/ion éthanoate (pK, = 4,75).

11.6. Polyacides

100
90
80 |
70
60 |
50
40
30
20
10 |

—— CH,-COOH
--- CH,-COO"~

pourcentage

T T T T T T T 1 T 17
8§ 9 1011 12 13 14

Un polyacide est capable de libérer suc- H,PO, + H,0 == H,PO; + H;0" pKa1 =21
Cesswem\ent plus'lel%rs prot'ons. o H,PO; + H,O HPOi_ + H3O+ pKy, =72
Les espéces chimiques intermédiaires 5 N )
ont la particularité d’appartenir 4 deux =~ HPO} +H,O == PO; +H;0 pPKa 5 =127
couples, et d’y jouer le role d’acide ou de
base.
Elles sont appelées ampholytes, ou quali-
fiées d’amphoteres.
100
80 |
PKy 4 pPKa >
| | ~ pH 60 | i{ccocz)'_HzO)

— 2_ — 3
(CO,, H,0) HCO, CO;3 40 | — o
FiG. 2 — Le diagramme de prédominance du sys- 20 |
teme CO, dissous. Pour un diacide, il y a deux pKy, 0 ‘ ‘ ‘ ‘ ‘ ‘
donc 3 zones. 0 2 4 6 8 10 12 14

11.7. Degré de dissociation

Le degré (ou taux) de dissociation @ d’un acide
faible est le taux d’avancement de sa dissociation
avec l'eau.

LA | [H07]
C, & |G

0<a<l:

a =0 (0%) : acide non dissocié
a =1 (100%) : acide entierement dissocié (fort)

Fia. 3 — Courbe de distribution du CO, dissous.

¢(C) \ AH + H,0=— A~ + H;0"
Eini.| C, - 0 ~0
E.fin.| C, - Xy - Xf ~ X¢
_ [A_] [H30+] a - C() s CO
a [AH] CO - - CO
K= %G _ aG
Co-(1-0a) l-«a

5% 13
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On remarque que a dépend non seulement de la Sia <<1 (acide trés faible) :

constante d’acidité K, mais aussi de la concen- l-a=~1 donc:K, =~ a?. Coa =~ &
tration en soluté apporté C : a augmente si C 0
diminue; l'acide est davantage dissocié s’il est

dilué.

Interprétation.

D’aprés la loi de Le Chatelier, en diminuant la concentration d’un soluté, 1’équilibre se déplace
dans le sens qui produit ce soluté.

Or en diluant la solution, trois concentrations diminuent : [AH], [A™] et [H;07].

L’effet global est donc un déplacement de 1’équilibre dans le sens qui produit davantage de A~ et
H;0", donc qui augmente le degré de dissociation.

100 — =
PRa
\ \ \ \ \ 0
F1c. 4 — Evolution du taux de dissociation 80 —1
d'un acide en fonction de la concentration R \ \ \ \ \ —2
et du pKy. 60 Z
On retrouve que les acides forts (pK, = 0) 1 5
sont tres dissociés. 10 — 6
Plus la concentration augmente, moins \ \ \ \ 7
I'acide est dissocié. N N N 8
Plus le pK, augmente, moins I'acide est 20 \ 2
dissocié. i ‘ S~
0 T \\\HH; T \\\HH‘ T T \\HH‘ T T TTTTTT T T TTTTTT
107 107° 107* 107 107 107"

concentration (mol/L)
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I1l. Application aux acides aminés

I11.1. Propriétés des groupes amino et carboxyle

Les deux groupes fonctionnels des acides aminés
ont des propriétés acido-basiques :

CH
ms” e
forme acide pK, forme basique
carboxyle = -COOH ~2 -COO
. +
amino —NH; ~9 -NH, ) .,
F1G. 5 — Un acide aminé et ses groupements.
pKA 1= 2,0 pKA 2 = 8,2
i i » pH
] I
CH, C CH, CH, C
€] S]
s~ Scu” ow s~ Scu” o s~ Sen” o
| @ @ |
NH; NH, NH,
forme totalement protonée, forme zwitterion, électriquement forme totalement déprotonée,
cationique neutre, portant 2 charges anionique

Fic. 6 — Le diagramme de prédominance d'un acide aminé possede (au moins) 3 zones de pH.

I1 existe une valeur de pH pour laquelle la forme
zwitterion est en quantité maximale.
C’est le pH isoélectrique pH, :

K,; +pK
PH,- — p u,12p a,2

Il s’agit de la moyenne des pK 4 des deux groupes
fonctionnels.

Sur le diagramme de prédominance et la courbe
de distribution de 'acide aminé, le pH., se trouve
au milieu de la zone intermédiaire.

ST
\/

N I
A /\
0 AN

0 2 4 6 8 10 12 14

F1G. 7 — Courbe de distribution de la sérine.

La connaissance des pK, des acides aminés permet de comprendre leurs propriétés dans les milieux
biologiques, et de controler le signe de leur charge, notamment lors d’expériences d’électrophorese,

de chromatographie sur résine échangeuse d’ions...
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111.2. Chaines latérales acido-basiques

Certains acides aminés comportent dans leur pK, = 3,8 o
. ; e e he i i
chal'ne latérale un 3¢ groupe aux propriétés acido ch, el
basiques. SCH 0
Ce groupe possede son propre pK,, ce qui ajoute N\H@ pK, = 2,1
une 4° zone au diagramme de prédominance. pK3 o
A~ 7

Fia. 8 — L'acide aspartique comporte une fonction
acide supplémentaire dans sa chaine latérale.

pKAl =21 pKA2:3>8 pKA3:9a8

| | | =
o o o o pH
€] ©
HO HO 5 o o o o
OH o o o
® ® ®
o NH, o NH, o NH, o NH,

Fi1a. 9 — Diagramme de prédominance de I'acide aspartique. Que vaut la charge totale de cet acide, le
long de I'échelle de pH ? Quelle est la valeur de son pH;?

IV. Réaction entre deux couples
Quelle réaction chimique est possible entre le couple HCOOH/HCOO ™ et le couple NHy/NH; ?

3.75 9.3
HCOOH NH;

| % > pK,4
HCOO" NH;

L’acide le plus fort est celui de pK, le plus bas. La base la plus forte est celle de pK, le plus élevé.

La réaction se produit entre 1’acide le plus fort et 1a base la plus forte.

HCOOH + NH; — HCOO™ + NHj

Equations de dissociation des deux

acides dans l’eau :

Equation de la réaction entre HCOOH

et NH3 .

La constante d’équilibre K de la réaction est égale au rapport des constantes d’acidité

Plus ’écart des pK,4 est élevé, plus la constante
X 10-PKar de la réaction est élevée, et plus la réaction est

K _ al _ — 10PKa2—PKax favorisée dans le sens direct.
Ka2 10-PKaz

(pPKa2 > pKay)
K > 1 (K, >Ky,)

8% 13
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V. Les solutions tampons

Une solution tampon est un mélange d’un Le pH d’une solution tampon varie peu :
acide faible et de sa base conjuguée en

quantités égales ou voisines.
Le pH d’une solution tampon est donc égal
(ou voisin) au pK, du couple. — par dilution

— par ajout modéré d’acide fort

— par ajout modéré de base forte

En ajoutant un acide fort ou une base forte a une
solution tampon, le pH ne varie que tres peu,
tant que I'ajout reste modéré (quelques mL). 6
On peut interpréter cet « effet tampon » de la ma- T
niére suivante : I
les ions H;0" ajoutés sont aussitdt consommés

par la base A” du couple; de la méme maniére 2
les ions OH ™ ajoutés sont consommés par ’acide

AH du couple.

tampon

ajout de base
ajout d’acide

Utilité en chimie. Certaines réactions chimiques doivent se produire a pH fixé. En ajoutant une solu-
tion tampon au milieu réactionnel, on s’assure que durant I’expérience le pH restera dans la gamme
de valeur souhaitée.

D’autre part, I’étalonnage des pH-meétres se fait au moyen de solutions tampons (souvent pH4 et pH?7).
Apres étalonnage, il faut rincer soigneusement I’électrode avant de réaliser des mesures, les traces de
solution tampon pouvant perturber les valeurs mesurées.

Utilité en biologie/biochimie. Les milieux biologiques sont riches en exemples de mélanges tam-
pons qui permettent le fonctionnement normal de certains processus (métabolisme, transgort de gaz
dans le sang...). Par exemple, le pH sanguin est régulé par les systemes H,PO, /HPO; et (CO,,
H,0)/HCOg3;, ce dernier intervenant également dans le transport du CO, dissous.

Calculs en lien avec les solutions tampons.

La formule de Henderson relie le pH du mélange aux concentrations des formes acide et basique du
couple, et s’avére pratique lorsque les concentrations sont légerement différentes.

Si par exemple [AH] = 0,020 mol-L™" et [A"] = 0,014 mol-L™", alors :

H=pK,+1o ﬂ— K+lo&14 =pK,-0,15

Le pH du tampon sera donc 0,15 unité pH en-dessous de la valeur du pK, du couple.

9% 13
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VI. Titrages acide/base

VI.1. Titrages pH-métriques

VI.1.1. Principes généraux

Le principe d’un titrage pH-métrique est le sui-
vant :

— la réaction support du titrage est une réac-
tion acido-basique.

— pendant le titrage, on mesure le pH apres
chaque ajout de solution titrante.

— le tracé de la courbe de titrage pH = f(V)
permet de repérer I’équivalence.

L’équivalence se traduit par une brusque varia-
tion du pH (saut de pH).

Les coordonnées du point équivalent E sont lues
sur le graphe.

Le volume équivalent V., est nécessaire pour
calculer la concentration de la solution titrée.

15
pH
10
,,,,,,,,,,,,, I, E
5
I
e !
0 T : VU[j
0 5 10 15 20 25
VI? (mL)

Fia. 10 — Courbe de titrage pH-métrique d'un
acide fort.

Que l'espéce chimique titrée soit forte ou faible, 'espéce titrante doit toujours étre forte, afin que la
réaction support du titrage ait une constante de réaction assez élevée.

VI.1.2. Méthode des tangentes

La méthode des tangentes a pour but de repérer précisément le point équivalent sur la courbe de
titrage. Matériel nécessaire : une régle et une équerre.

1. Choisir un point A situé dans la partie la plus
incurvée de la courbe, juste avant le saut de
pH.

2. Tracer la tangente (1) a la courbe de dosage,
passant par A.

3. Aligner I’équerre le long de la tangente (1).
4. Placer la regle sur l'autre coté de 1’équerre.

5. En faisant glisser ’équerre le long de la regle
(—>), tracer une deuxiéme tangente (2) a
la courbe, paralléle a la premiére, et passant par
un point B, situé sur I'autre partie incurvée de
la courbe.

6. Tracer une droite (3) paralleéle aux 2 tan-
gentes, passant au milieu des tangentes.

7. Le point équivalent E est le point ou cette der-
niere droite coupe la courbe de dosage. Il se
trouve au milieu du saut de pH.

volume V,, versé (m

Fi1G. 11 — Méthode des tangentes pour déterminer
la position du point équivalent E.
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Fi1G. 12 — Une alternative a la méthode des tan-
gentes : la méthode de la dérivée, lorsque les
données peuvent étre traitées numériquement. On
calcule le nombre dérivé de la courbe de pH : a
I'équivalence, la dérivée présente un pic facilitant la
lecture du volume équivalent.

VI.1.3. Titrage d’un acide fort

— La solution titrante de base forte est sou-
vent I’hydroxyde de sodium (Na* + OH").

— Equation de la réaction de titrage :
H;0'+OH —2H,0 K=¢%

— Le pHal’équivalence est toujours égala 7,
puisqu’il n’y a plus ni acide ni base.

—_— EqulValence thy =ngou n(H30+) = n(OH—)

CB ng

CyxV,4=CyxVE donc Cy =
Va

VI.1.4. Titrage d’une base forte

— Lasolution titrante d’acide fort est souvent
une solution d’acide chlorhydrique (H;O"
+Cl).

— Equation de la réaction de titrage :
OH +H;0" — 2H,0 K=#

— Le pHal’équivalence est toujours égal a 7,
puisqu’il n’y a plus ni acide ni base.

— Equivalence : ng = n4 ou non) = N(H,0%)

VI.1.5. Titrage d’un acide faible
— Rappel : la solution titrante est forcément
une base forte; elle contient 'ion OH .
— Equation de la réaction de titrage :
AH+OH — A™ +H,O

— pHj supérieur a 7, puisqu’a I’équivalence,
le mélange contient la base conjuguée A~
de l'acide titré.

_ K
K_K—:>>1

— On remarque que, a mi-chemin de 1’équi-
valence, les concentrations de ’acide AH et
de sa base conjuguée A"~ sont égales.

10
5 ;
)
"
i N
0 —====p======= ==
13 o
12 oot
11
10
9
8
T 7 E
a6
5
4
3
2 e
1 —— 1 v 7
O 1
0 5 10 15 20 25
Vb (mL)

Fia. 13 — Titrage pH-métrique d'un acide fort.

D

[EE Y

pH
OHENWHRUIANI®ROO N W
t

T —

A
H Vl““"‘*wc——ff

0 5 10 15 20 25

Fi1G. 14 — Titrage pH-métrique d'une base forte.

12 —
11
10
8 \ ’l F
E: 7 \ I,
a6 AN R4
p N’ —~
4 /—( .
s AN —pH ||
> pid —— [AH] | |
S . _
1| ‘ (A7] |
0 1
0 5 10 V, 15 20 25

eq

Fiac. 15 — Titrage pH-métrique d'un acide faible.
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Définition :

la demi-équivalence

La demi-équivalence est le moment ou 1’'on
a versé la moitié du volume équivalent.

Or, lorsque les deux membres d’un couple
acide/base sont présents en méme concentra-
tion, alors pH = pK,.

Sur la courbe de titrage d’un acide faible,
on peut lire a la demi-équivalence le pK,
du couple auquel appartient l’acide.

13 —
12 —
11
10
9
8
o 7
& 6
5
: — ek |
2 d _pKA =5 [
’ —— pK, =6 |
0 {
0 5 10 15 20 25

F1G. 16 — Influence du pK 4 sur I'allure de la courbe.

Remarque. A la demi-équivalence, le mélange réactionnel est une solution tampon. On observe leffet
tampon dans l’allure de la courbe : c’est a la demi-équivalence que la courbe est presque horizontale :

le pH varie peu autour de la demi-équivalence.

VI.1.6. Titrage d’une base faible

— La solution titrante contient un acide fort
(H;0").

— Equation de titrage :

AT +H;0" — AH+H,0 K=g

— Le pH a I’équivalence est inférieur a 7, car
a I’équivalence le mélange contient l’acide
faible AH.

— Le pH a la demi-équivalence est égal au
pK, du couple.

VI.1.7. Titrage de polyacides ou de polybases

La courbe montre plusieurs sauts de pH succes-
sifs, chacun correspondant a une équation de ré-
action (transfert d’un ion H").

Les pK, correspondants sont lus aux demi-
équivalences.

Selon les cas, certains sauts de pH sont parfois
trop peu marqués pour étre exploitables.

Il faut alors choisir une autre technique de ti-
trage (voir titrages conductimétriques).

13
12
11 N
10
9
8 N
7
a6
5
4 —pK, =10 ||
; —pK,4=9,2 | |
1 \- _PKA =7 =
0 {
0 5 10 15 20 25
Fia. 17 — Titrage d'une base faible.
13
12
11 ™
10 \\
9 TN
8 \
o 6 I
5 \
4
3
2
1 J\ —
0 _ N _ N
0 5 10 15 20 25

Fi1c. 18 — Titrage de I'ion carbonate.
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VI.2. Titrages colorimétriques

Au lieu de mesurer le pH pendant le ti- 61 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

H
) e N T TN IR TN SR SO N SO SO NN N B St
trage, on verse dans le mélange réaction- vert de bromocrésol

nel quelques gouttes d’un indicateur co- _
loré acido-basique, qui change de couleur

phénolphtaléine

a I’équivalence.

Les indicateurs colorés sont des couples hélianthine
acide/base, pour lesquels l'acide et la base
ont des couleurs différentes. bleu de bromothymol

Autour de leur pK,, la couleur est intermé- _
diaire entre celle de la forme acide et celle

. L., thymolphtaléine
de la forme basique, et caractérisée par 2 E—
valeurs de pH qui constituent la zone de

virage.
Fia. 19 — Quelques indicateurs colorés de pH.
Comment choisir le bon indicateur coloré pour 3
un dosage acido-basique ? 11
10
s s T . 9
Critére de choix d’un indicateur coloré 3
by A . . A . 7
Le pH a I’équivalence doit étre compris 2, 6
dans la zone de virage de l'indicateur co- 5
2 4
loré. 3
2
1
0 T T T T

0 5 10 15 20 25

Fi1G. 20 — Choix d'un indicateur coloré selon le pH
a I'équivalence.
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