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1.1. Hdatoprotobyse do Loau
De I’eau « pure », fraichement distillée, possede un pH=7,0 donc elle contient donc des ions oxonium a la
concentration [HsOp,y] = 10" =107 mol.L™" (une mesure de la conductivité o confirme la présence d’ions car

celle-ci n’est pas nulle : 6 =5,5 uS.m™ a 25°C). Une solution étant électriquement neutre, I’eau distillée contient
également des anions. La présence d’ions résulte d’une réaction acido-basique entre I’eau H,O(», espéce acide et

I’eau H20(, espece basique (I’eau est un ampholyte !). Couples acide / base : H20¢) / HO ) €t Hgofaq) I H20y,

L’¢équation de la réaction acido-basique est donc : Hz0) + H20y) = HsOp) + HOpq 0u |2 H0() = H3O(,) + HO |
Cette réaction est appelée réaction d’autoprotolyse de I’eau (création de proton par coupure de molécules d’eau).

1.2. Produit éonigue do Loau

La réaction d’autoprotolyse de I’eau est une réaction tres limitée : 1 L d’eau contient n(H,0) =

m(H,0) _ p(H,0).V
M(H,0) M(H,0)'

=55,6 mol de molécules d’eau H,O pour 10" mol d’ions H3O,, et 10" mol d’ions HO )

1000x1,00
18,0

La transformation associée a la réaction d’équation 2 H,O,) = HgOE'aq) + HO(,, est donc le siege d’un équilibre trés

peu déplacé dans le sens direct et possede une constante d’équilibre notée K, telle que K¢ = [Hgoz’aq)]éq.[HO(aq)]éq.

On appelle cette constante d’équilibre : produit ionique de I’eau.
La valeur de K. ne dépend que de la température, et vaut 4 25°C : K, = 10 'x10" = 10

n(HzO) =

La constante d’équilibre associée a la réaction d’autoprotolyse de ’eau est appelée produit ionique de I’eau. Elle
est notée K et vaut & 25°C : K, = 10™**. La loi d’équilibre permet d’écrire que Qr¢q = Ke = [HsO(,)leq-[HO 5 Jec-

7.3 é‘{M e DH Les réactions acido-basiques étant rapides, on ne notera plus dans ce cours, par
- soucis de simplification, I’indice éq car 1’équilibre est toujours atteint (chaque
En solution aqueuse [H 302aq)]'[H OZaq)] =K. concentration sera prise a I’équilibre) ! Mettre I’indice aux épreuves du BAC !
[HOugl = —K"; . On définit le pK. : pKe = — log K, = 14,0 2 25°C
[H3O¢q)]

Une solution aqueuse est dite :
e neutre si elle contient autant d’ions oxonium que d’ions hydroxyde [HgOE'aq)] =[HOq] ;

e acide si elle contient plus d’ions oxonium que d’ions hydroxyde : [HgOEraq)] >[HOq] ;
e basique si elle contient moins d’ions HgOzaq) que d’ions HO [Hgo(aq)] <[HOgg];

o solution neutre si : [H;0(,,]* = K, < [H30(q] = VKe < pH = %.pKe : [H30(q] > VKe
o . . 1 log([Hs0(,]) > log(\Ke) <
»  solution acide si : [H:0(,)]* > Ke < [Hs0(] > \Ke < pH < SPK: — log([HsO¢q]) < — log(Ke'?)

1
e solution basique si [HgOZ'aq)]2 <Ke & [Hs0p] < \JKe < pH > %.pKe - pH< -3 log Ke &

pH <2 PK. )

Ainsi & 25°C, une solution aqueuse est dite acide si son pH < 7,0 ; neutre si pH = 7,0 et basique si pH > 7,0 !

[H3Ozraq)] o [Hozaq)] [H3O(+aq)] 3 [HOan)]

PKe

- - 1 - -
solutions aadﬂ E-pKe solutions baqw

solution neutre J

Rem. : a 0°C, pK, = 15,0 alors la solution neutre aun pH =7,5 eta 100°C, pKe = 12,3 donc pHpeutre = 6,15



Terminale S Chimie — Partie B — Chapitre 5 : réaction acido-basiques en sol. aqueuse E’-@ﬁé)& Page 2 sur 3

2. Gonstonde A acidité

La constante d’équilibre associée a une réaction acido-basique entre un acide ~ En toute rigueur, il faut écrire :
AHqq) et I’eau est appelée constante d’acidité et est notée Ka : _ [Aaglea[H:00qleq

- Ka
— A + . — [A(aq)]'[H3O(+aq)] [AH(aCI)]éq
AH(aq) + HzO(g) = A(aq) + H3O(aq) Ka= [AH(aq)]
On définit également le pKa du couple AHgg) / Ay : PKa = —log Ka <> Ka = 1074
. [An] [Aa] .
Ainsi log Ka = log —@22 + log [H;0;. ] et donc — log Ka = — log —9= _ |og [H;O}. ,] et par suite :
S T R R T R

[Azg)] [Aggls
pKa = pH — log —C9_ou encore | pH = pKa + log —2=¢9
[AHq] 4 [AHgleq

Rem. 1 : L’eau participe a deux couples H3O(,, / H20y) : HsO,, + H20() = HaOy) + H3O(,; (Ka = 1 donc pKa = 0)
Rem. 2 : et H,0() / HO, : H20() + HoO() = HO ) + H3O[ : autoprotolyse (Ka = 10 donc pKa = 14,0)

3.1. son de ons o acides

On peut comparer des solutions aqueuses d’acides en étudiant leur réaction avec 1’eau :
AHag) + H20() = Ag + HaOfq

Le taux de dissociation t permet de classer les acides entre

eux. Cette étude doit étre menée a concentration constante, car | acide (c=107mol.L™") | pKa | pH T
nous avons vu que le taux de dissociation dépend a la fois de | chiorhydrique HCI 63 | 20 |100%
la constante d’équilibre K (de Ka) et de la concentration c. . " o
ORIV 10 r,nethan0|que HCOOH | 3,75 2,9 13 %
= X - (g~ — éthanoique CH3;COOH | 475 | 34 | 40%
Xmax c.V (o

Le tableau récapitule les valeurs de pH mesurée pour des solutions d’acides a la concentration ¢ = 102 mol.L ™.

A méme concentration, plus le pKa d’une solution d’acide est faible, plus le pH est faible et plus I’acide est fort !
La « force » d’un acide est liée au taux d’avancement de sa réaction avec I’eau.

3.2. gammn de solulions de bases
De méme on peut comparer des solutions aqueuses de bases en étudiant leur réaction avec I’eau dont I’équation est :
- + -
Blag) + H20() = BH(5) + HOgy)
Le taux de dissociation t permet de classer les bases entre elles.
Cette étude doit également étre menée a concentration constante pour les mémes raisons que précédemment.
— Xég — [HOZaq)]'V - 1PH -~ PKe

en effet : [HO].[HaOj,q] = K. donc [HO .10 = 107

Xmax c.V c
et donc [HO[,,)] = 107 P | base (c=102mol.L™") | pKa | pH T
Mesurons le pH pour des solutions de différentes bases a la | ammoniac NHs 92 106 | 40%
concentration molaire apportée ¢ = 10 mol.L™. méthylamine CHsNH, 10,7 | 114 | 25%

A méme concentration, plus le pKa d’une solution de base est élevé, plus le pH est élevé et plus la base est forte !
La « force » d’une base est liée au taux d’avancement de sa réaction avec I’eau.

< Augmentation de la force de I’acide (a concentration identique) <

HI HNO;, H:O; HCO,H HCIO H,O C,HsOH
o :NO; :H,0 :HCO, :ClIO™ :HO :C,H:;0"

10,0 18 0 375 ° 150 4 159" PKa
> Augmentation de la force de la base (a concentration identique)

A concentration identique, HI est un acide plus fort que HNO3, HCO,H, HCIO ou C,HsOH car son pK est plus faible.
A concentration identique, C,HsO" est une base plus forte que HO", CIO", HCO;, car son pKa est plus grand.
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On considere une réaction acido-basique entre un acide; et une base; : En toute rigueur, il faut écrire :
acide; + base; = base; + acide; _ [base,Jeq.[acides]eq

[acide;]eq.[base2]¢q

[base;].[acide,]
[acide;].[base,]
Multiplions numérateur et dénominateur par [H3O(+aq)] pour faire apparaitre la constante d’acidité de chaque couple :

La constante d’équilibre de cette transformation est K =

:[basel].[acidez].[H3OZaq)]: [base1].[HsO(,)] . [acide;] _ Ka, _ 10-PKA, _ 100K, KA,
[acidel].[basez].[H3OZaq)] [acide;] [basez].[H3Oz'aq)] Ka, 10-PKA,

Applications Déterminer la constante d’équilibre K de la réaction acido-basique entre 1’acide
hypochloreux HCIO et la base hydroxyde HO .
Réponse : K = 10" - 10"° = 10%°

5.7, MM(TP)

Etudions pour un couple acide / base donné 1’évolution de la concentration de la forme acide et de la forme basique
en fonction du pH de la solution aqueuse.

_ base] [base] _ .. [base] _ 4 pH-pKa
N H = pKa + log 123581 Ainsi log 128S€l = py i, et par suite : 1285€L = 1gpr-oKs,
ous savons que pH =p og[ e’ og Tacide] pH — pKa et par suite [acide]
Par conséquent : —si pH > pKa : % > 1 et donc la base prédomine sur I’acide.
—sipH =pKa: M_se] = 1 et donc la concentration de 1’acide est identique a celle de la base.
[acide]
—sipH <pKa: [base] 1 et donc I’acide prédomine sur la base.

" [acide]

Rem. : si [base]>10.[acide] la base est dite prépondérante et si [acide]>10.[base] I’acide est dit prépondérant.

[acide] > [base] ¢ [base] > [acide]

domaine de prédominance pKa domaine de prédominance
de la forme acide de la forme basique
5.2 D oo distwibadion (TP°) 10({\% de pr&ince d’une forme acide ou basique
Un diagramme de distribution est un diagramme \ /
montrant la proportion de chaque espece en %0 \ /
solution aqueuse. Pour un couple acide / base, le 80
diagramme a I’allure ci-contre. \ /
. 70
On note sur ce diagramme que pour pH = pKj, la \
proportion de forme acide est de 50 % et celle de 60
la forme basique : 50 % (intersection des deux .,

courbes) : on trouve bien que [acide] = [base]. domaine de domaine de prédominance de la
40 | prédominance de / i forme basique

7 30 | laforme acide :
Un indicateur coloré est un couple aade/base 20 : \ —
dont la forme acide Hind et la forme basique / | Xﬂ@
Ind” n’ont pas la méme teinte. 10 / ; \ pH
Si [HInd] > 10.[Ind], la solution posséde la — v
teinte de la forme acide. Si [Ind] > 10.[HInd], la 12 3 4 5 6 7 8 9 10111213 14

solution prend la teinte de la forme basique. Ainsi, si pH < pKa — 1, ’indicateur prend la teinte de la forme
acide. Si pH > pKa + 1, 'indicateur prend la teinte de la forme basique. La zone de virage s’étend en fait
(sensibilité de I’eeil), fréquemment sur un peu moins de 2 unités de pH.  ;4ne de virage du bleu de bromothymol :J

I L —— 6.0_ 76 (bKA(BBT) = 6.8
pKA*l pKA pKA+1 pH ! ) (p A( ) 1)




