Chapitre TRF 04

Equilibres acido-basiques

Enoncés

Entrainement 1

La figure suivante, extraite du site www.engineeringtoolbox.com, recense le pK, d’un certain
nombre d’entités oxygénées (la forme représentée est la forme acide du couple).
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1. Expliquer la séparation en deux groupes observée en illustrant sur un exemple.

2. Prévoir l'ordre de grandeur du pK, du couple cyclohexanol CgH;;OH/CgH,0 .

Entrainement 2
Les acides a-aminés sont des molécules importantes en biochimie, car elles sont les briques
de base pour la synthese de protéines, aux fonctions variées dans les organismes vivants. On
souhaite établir le diagramme de prédominance de la glycine, le plus simple des acides a-aminés,
de formule HoNCH,;COOH. La glycine possede deux fonctions pouvant avoir une activité acido-
basique : acide carboxylique d'une part, amine d’autre part. On raisonne donc dans un premier
temps sur des composés modeles.

1. Tracer le diagramme de prédominance du couple acide méthanoique HCOOH,q) / ion
méthanoate HCOO™ (,q).
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2. Tracer le diagramme de prédominance du couple ion ammonium NHy* (. / ammoniac
NHj(aq)-

3. En déduire le diagramme de prédominance des especes de la glycine.
Données (a 298 K) :

¢ pK,(HCOOH,q)/HCOO™ (5q)) = 3,7

* pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) = 9,2

e Pour la glycine une source indique pK,; = 2,3 et pK,s = 9,6

Entrainement 3
L’acide hypochloreux HOCI et sa base conjuguée 'ion hypochlorite C1O~ ont des propriétés
désinfectantes. Le diagramme de distribution du couple est représenté ci-dessous.
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1. Indiquer la valeur du pK, du couple d’apres le diagramme.

2. L’eau de Javel est une solution de pH supérieur a 10 contenant une espece de ce couple
en quantité significative. Préciser laquelle.
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Entrainement 4
L’acide 3-hydrobenzoique est un diacide de pK,; = 4,1 et pK,2 = 9,6.

1. Prévoir 'allure du diagramme de distribution de ’acide 3-hydrobenzoique en précisant
les points remarquables.

2. Indiquer comment 'allure serait modifiée si I’écart entre pK, était plus faible (deux unités
par exemple).

On souhaite vérifier ce changement d’allure a I'aide d’une simulation numérique Python. Pour
cela, on détermine dans un premier temps les expressions des pourcentages des especes. On
note HyA, HA™ et A% les trois especes, C' = [HaAleq + [HA Jeq + [A® Jsq €t PKa1 et DKoo les
deux pK,.

3. (a) Exprimer K, et K, en fonction des concentrations [HyAleq, [HA Joq, [A% Jeq et

[H30")¢q.
(b) Exprimer le produit K, x K, en fonction des concentrations [HaAlsq, [AQ_]éq et
[H30" )¢
c) Exprimer la concentration totale C' en fonction de K,q, Ka2, [HaAleq et [HsOT )¢
q q
(d) Exprimer le pourcentage o = % en fonction de K,;, K,o et pH.
(e) Exprimer le pourcentage § = % et le pourcentage v = [AQ% en fonction de

Kala Ka2 et pH

4. Modifier le notebook Jupyter "Diagramme de distribution non annoté pour monoacide
générique” disponible en ligne pour tracer le diagramme d’un diacide. Tracer les dia-
grammes tel que pK,; = 4,1 et pK,o = 9,6 d'une part, pK,; = 9,1 et pK,o = 9,6 d’autre
part.

5. En déduire I'allure du diagramme de prédominance nette dans les deux cas.

Entrainement 5

Question ouverte :

On dissout un acide faible AH dans de ’eau distillée. On note Cj la concentration de la solu-
tion obtenue avant toute réaction acido-basique. En supposant la réaction avec I’eau de faible
avancement, Montrer que le pH de la solution finale obtenue est fourni par :

1
pH = 5 (pKa + pCh)

avec pCy = — log (%)

Entrainement 6
Apres avoir effectué I'addition nucléophile d’'un organomagnésien sur une cétone on effectue
une hydrolyse acide qui remplit plusieurs fonctions :

e protoner 1’alcool obtenu pour former un alcool,

e dissoudre le précipité d’hydroxyde de magnésium Mg(OH), qui se forme pour un pH
supérieur a 8.

e détruire les traces de magnésium qui n’ont pas réagit lors de la synthese de I'organoma-
gnésien (les acides réagissent avec les métaux).

—@ AT www.elementsdechimie.eu // Tristan Ribeyre-Stecki Page 3
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e préserver ’alcool formé en évitant des réactions parasites qui se produisent en milieu tres
acide.

Pour effectuer cette hydrolyse acide une solution de chlorure d’ammonium NH,4Cl de concen-
tration Cy = 1,0 x 10~ mol - L™! peut étre utilisée.

1. Calculer le pH de la solution de chlorure d’ammonium avant mélange avec le milieu
réactionnel.

On effectue I'hydrolyse acide d'un milieu réactionnel contenant n; = 1,0 x 10~*mol d’un al-
coolate noté RO, appartenant au couple ROH/RO ™ de pK, = 17,0, a 'aide de V' = 10,0 mL
de la solution précédente.

2. En supposant que l'alcoolate puis 'alcool sont intégralement dans la phase aqueuse,
déterminer la composition de cette phase a 1’équilibre.

3. Calculer son pH et indiquer si un précipité d’hydroxyde de magnésium est observé, et si
I’alcool risque d’étre dégradé.

Donnée : pK,(NH,*/NH3) = 9,2

Entrainement 7

Lu sur un site internet commercial (https ://www.arcane-direct.com/)

"L’hydrogénate de sodium (aussi appelé bisulfate de sodium), de formule chimique HNaO,S,
est un sel a caractere acide. Il fait partie des produits de traitement de piscine. On le nomme
alors pH minus ou pH moins en poudre. Il s’agit d’un dérivé de 'acide sulfurique. Il permet
de diminuer le pH de 'eau (des piscines notamment) et donc de l'acidifier. Utilisez-le lorsque
le pH de la piscine ou de votre spa est supérieur a 7,4. Il se dissout rapidement et permet un
retour a 1’équilibre rapide.”

"pH MINUS - pH MOINS Poudre est un correcteur de pH a base d’hydrogénosulfate de sodium.”
"Prévoir environ 75 g de pH MINUS - pH MOINS Poudre par tranche de 10m? d’eau pour
réduire de 0,1 unité pH environ.”

En supposant que le milieu initial est de 1’eau pure et que "pH minus - pH moins” est de
I'hydrogénosulfate de sodium NaHSO, pur, calculer le pH aprés ajout de 75g dans 10 m?.
Données : pKo(HSO4™ (aq)/SO4* (o)) = 1,9; M (NaHSO4) = 120,06 g - mol ™~

Entrainement 8

L’acétate de sodium CH3COyNa (M = 82,0 g - mol™'), noté par la suite AcONa, est un conserva-
teur alimentaire connu sous le numéro E262. On souhaite estimer le pH d’une solution préparée
par dissolution de my = 1,0 g d’acétate de sodium dans 'eau distillée, le volume final de solution
étant V' = 100,0 mL.

Entrainement 9

Des sites Internet recommandent 'utilisation de vinaigre blanc (solution d’acide éthanoique)
pour certains usages de produit ménager, d’ammoniaque (solution d’ammoniac) dans d’autre
circonstances. On peut aussi lire que le bicarbonate de soude (hydrogénocarbonate de sodium)
utilisé ensuite neutralisera les odeurs de ces deux produits. Expliquer.

Données : pK,(CH3CO9H(aq)/CH3CO2™ (aq)) = 4,8; pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) =92;
PKa(H2CO3aq) /HCO5 ™ (ag)) = 6,45 pKa(HCO3™ (aq) /CO3™ (agy) = 10,3.
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Entrainement 10

Un procédé de mesure de la teneur en ammoniac sur un site d’élevage d’animaux, décrit sur le
site de l’INRAEEI (Institut national de recherche pour I'agriculture, 'alimentation et 1’environ-
nement) utilise un barbotage de 'ammoniac dans I’acide sulfurique. Dans cette manipulation,
de 'ammoniac gazeux se dissout dans une solution d’acide sulfurique 0,10 mol-L~! contenant
un indicateur coloré, rouge en milieu de pH inférieur a 3,1, jaune pour un pH supérieur a 4.4.

1. Calculer le pH quand I’ammoniac introduit a fait réagir 99 % de 'acide sulfurique présent,
puis quand la quantité d’ammoniac totale introduite représente 101 % de la quantité
d’acide sulfurique initialement présente.

2. Conclure sur le choix de l'indicateur coloré.

3. Des essais de calibration montrent un écart entre le pH prévu et le pH réel, proposer une
explication.

Données :

L’acide sulfurique est considéré comme étant un diacide fort.
pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) = 9,2

Entrainement 11

Pour un contrdle qualité on souhaite vérifier le degré d’acidité d’un vinaigre, c’est-a-dire le
pourcentage massique d’acide acétique CH3CO3H nq) (1° = 1,0 g d’acide acétique dans 100 g de
vinaigre). Un échantillon de vinaigre est prélevé et dilué 10 fois. Un volume Vy = 10,0 mL est
prélevé et placé dans un bécher. De la soude de concentration C; = 0,10 mol - L™! est introduite
progressivement a l'aide d’une burette graduée, et le pH de la solution dans le bécher est mesuré
en continu. On observe un saut pour V; = 10,7 mL. Déterminer le degré d’acidité du vinaigre.
Exprimer le pH lorsque le volume introduit est égal a %

Données : M (CH3CO5H) = 60,05g - mol ™ ; pyinaigre = 1020 g - L1

Entrainement 12
Un extrait de protocole mentionne :

o peser 1,07g de NH,CI,
 ajouter un volume V = 6,4 mL d’ammoniaque a 30 %
e compléter a 100 mL.

Calculer le pH de la solution obtenue, commenter.

Données : pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) =9,2; M(NH,Cl) = 53,5g - mol™'; M(NH3) = 17,0 g - mol™*
30 % représente le pourcentage massique (ou fraction massique) d’ammoniac dans la solution,
de masse volumique p = 0,90g - mL™!

1. https ://www6.inrae.fr/animal_emissions/ADEME-Metrologie/Resultats/
Procedures-de-mesures/Ammoniac-par-barbotage
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

Corrections

Entrainement 1

1. Les entités sont le pK, est de 'ordre de 9 a 11 sont dérivées du phénol C¢H;OH. La base
de conjuguée de celui-ci présente une stabilisation par délocalisation électronique, ce qui
diminue le pK,.

o) 5 9 - 9 9
‘ u‘ﬁ ‘

Cette délocalisation du fait des formes mésomeres est également possible sur tous les
dérivés représentés. Les entités dont le pK, est compris entre 15 et 18 sont des alcools
pour lesquels cette mésomérie ne peut pas se produire car il n’y a pas de systéme alterné.
Leur pK, est donc plus élevé.

2. L’écriture de formes mésomeres sur I'ion cyclohexanolate n’est pas possible, le cyclohexa-
nol appartient donc au groupe des alcools dont le pK, est compris entre 15 et 18.

-9
101

Entrainement 2

1. Diagramme de prédominance du couple acide méthanoique HCOOH,q) / ion méthanoate

HCOO (aq) :

HCOOH HCOO
3,7

> pH
2. Diagramme de prédominance du couple ion ammonium NH4+(aq) / ammoniac NHj(,q) :

NH4+ NH;
9,2

>pH

3. D’apres les réponses précédentes, le pK, proche de 3 est associé a la déprotonation sur
un groupe COOH et le pK, proche de 9 correspond a la déprotonation sur un atome
d’azote. On en déduit le diagramme de prédominance des especes de la glycine de la page
suivante.
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HsN*-CH,-COOH HsN*-CH,-COO" H2N-CH2-COO"
»>pH
2,3 9,6 P

/O Remarque

En solution aqueuse la glycine n’est donc jamais sous la forme HoN—-CHy - COOH comme
on pourrait l'imaginer. La forme a pH neutre qui posséede a la fois une charge positive et une
charge négative est appelée zwitterion.

Entrainement 3

1. La valeur du pK, s’obtient en lisant I’abscisse du point d’intersection des deux courbes,
soit pK, = 7,5.

100
— HOCI
CloO~

80 A

60 -

50f======mmmmmm—m—mmmmm oo

40 A

pourcentages

20 A

12 14

2. Pour un pH supérieur a 10 c’est la forme hypochlorite C1O~ qui prédomine.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

Entrainement 4

1. Les deux pK, de I'acide 3-hydroxybenzoique étant assez séparés, on peut considérer que
le diagramme de distribution est obtenu par juxtaposition de I'allure des diagrammes de
monoacides de pK, = 4,1 et pK, = 9,6. On obtient I'allure représentée ci-dessous.

pourcentages

00—
— HA
HA~
..... A2-
80
60
1
NE
40 - o)
e
1
R
DA
1
20 - I
|
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| \
! :
0 : pKaZ 7”777
0 10 12

L’intersection des courbes s’effectue aux points de coordonnées (pK,, 50).

14

2. Si I'écart entre pK, était plus faible il existerait une zone ou les trois especes seraient
présentes en concentration non négligeable. Il n’existerait alors pas de gamme de pH avec
un pourcentage de forme HA™ proche de 100 %.

3. (a)

(b)

[HA Jeq X [H30"eq

K p—
o [HyAlsq x C°
K. — [A27]éq X [H3O+]éq
“ [HA Joq x C°
A2_ 6q X H ()-i_2
Kal « Kag _ [ ] q [ 3 ]eq

[HaAJeq x (C°)?

oo=e
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

C = [HaAleq + [HA Jsq + [A* 4

[HA Jeq | [A% e
= [HyAlgq (1 T oAl [HQA]éq)

Co (00)2
= [HoAleq | 1 4+ Kt w7 + K Koo =405~
4 [H30"eq [H30+]gq
(d)
_ [HQA]éq _ 1 _ 1
C 1+ Kalmgg—oﬂéq + KMK&% 14+ Ka10PH + Ky K,510%PH
(e)
5o [HA J¢q _ [HA J¢q [HaAleq _x c° o K,,10°H
C HoAly  C YH;0 e L+ Ka10PH + K K, 1028
[AZi]éq _ [A27]éq [HZA]éq . K K (00)2 KalKa21O2pH
- - alf)a2

TTTC T MAl, ©
On retrouve bien a + f+ v = 1.

4. Le script suivant trace la diagramme de distribution pour un diacide.

[H30+]§qa T 1+ Kag10PH £ Koy K5 10%°H

P
/" Code Python

1 # Chargement de bibliotheques
2 import matplotlib.pyplot as plt # Pour les tracés

4 plt.clf() # Efface les graphiques en cas d’exécutions successives

6 # Valeur des parametres
7 pKal = 4.1 # Exemple acide 3—hydrobenzoique
s pKa2 = 9.6

10 # Création des listes servant de base au tracé

11 liste_pH = [0.05%i for i in range(280)] # Liste des pH pour le calcul
12 liste_pH.append(14) # Ajout du pH 14 dans tous les cas

13 liste_AH2 = []

[1

[1

14 liste_AHmoins

15 liste_A2moins

17 # Calcul des proportions a chaque pH
18 for pH in liste_pH: # Balayage des pH
19 p=10** (pH—pKal) # Terme Kal*104pH

20 q=10%*k (2*kpH—pKal—pKa2) # Terme Kal*Ka2*104(2pH)
21 alpha = 1/(l+p+q) # Calcul de la proportion de forme H2A
22 beta = p*alpha # Calcul de la proportion de forme HA—
23 gamma = gXalpha # Calcul de la proportion de forme A2—
24 liste_AH2.append(100*alpha) # Ajout des valeurs aux listes,
25 # 100 pour avoir pourcentages entre 0 et 100
www.elementsdechimie.eu // Tristan Ribeyre-Stecki Page 1()



Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

liste_AHmoins.append(100%beta)
liste_A2moins.append(100*gamma)

# Tracé des graphiques
plt.x1lim(0®,14) # Limites de 1’axe des abscisses
plt.ylim(0,100) # Limites de 1’axe des ordonnées
plt.xlabel (’pH’) # Légende abscisses
plt.ylabel (’pourcentages’) # Légende ordonnées

plt.plot(liste_pH,liste_AH2, label='$H 2A$’) # Graphe du pourcentage

plt.plot(liste_pH,liste_AHmoins,label="$HA*—$’', linestyle="dashdot")
# Graphe du pourcentage HA—
plt.plot(liste_pH,liste_A2moins,label="$A*r{2—3}$’, linestyle="dotted"
# Graphe du pourcentage A2—

plt.legend() # Legende des graphiques

plt.show() # Affichage

H2A

)

Le diagramme pour pK,; = 4,1 et pK,2 = 9,6 est tracé précédemment (avec des annota-
tions non présentées dans ce script), celui pour pK,; = 9,1 et pK,s = 9,6 est ci-dessous.

100 —=
o —— HLA
3 HA -
..... A2-
80
0 60
(@)] .
o :
c :
o} :
O :
3 =
S 40 1
[
1]
e
A
141
20 1 i\l
F
i
:I
:I
pKz1 !
0 T T T T T T
0 2 4 6 8 10 12 14

ke
T

,O Remarque

Le point d’intersection des courbes pour H,A et HA™
a=81=K, x 10" = pH = pK,;.

a pour abscisse pK,; car
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

/O Remarque

L’ordonnée du point d’intersection n’est pas 50 % contrairement au monoacide. Un

’ 1
calcul montre qu’elle vaut O ReT 7Rz -

/O Remarque

Le point d’intersection entre les courbes HoA et A*™ n'a pas d’intérét particulier.

5. Pour le cas pK,; = 4,1 et pK,2 = 9,6 le diagramme de prédominance est la juxtaposition
des diagrammes de prédominance de deux monoacides de pK, 4,1 et 9,6.

H.A HA" A%
3,1 5,1 86 10,6

>pH

Pour le cas pK,; = 9,1 et pK,2 = 9,6 'analyse graphique du diagramme de distribution
montre qu’il n’y aucune prédominance nette entre pK,; — 1 et pK,o + 1.

H.A A2'
>pH
8,1 10,6
Entrainement 5
1. Prévision de réaction : 2. Equation de réaction :

pKa
A AHapg =A"@g +H' (1)

HO™ 14,0 — HO H3O+(aq) _ H2o(£) +HT (2)

AH(aq)+H20(g) = Af(aq) + H30+(aq) (1) — (2)

3. Constante d’équilibre : K° = 10%9-PKa = K

4. Tableau d’avancement (ng = CyV') :

AHag + HOp = A g + HzO'(g
E I no Exces 0 0
. L[ AR E. Q.| ng—¢& Exces 19 19
y\ () En négligeant I’autoprotolyse de 1'eau.
( 5. Composition a I’équilibre :
-1 . 1 1
oo ()™ () (107))
H.O | 0,0 — HsO+*
AJax M0 _ § X% fvea X Evag _ &

K° =

en notant {ye, =

[AH]éq x C° N no+§é‘l x (C° N (OO — fvéq) x C° %

@' oy oo www.elementsdechimie.eu // Tristan Ribeyre-Stecki Page 1:




Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

Hypothese de faible avancement : &y, < Co = Co — &y = Co

Eveq X Eve 3% Co
K° = Ka — ©q eq €q Ka ~0
Cox C° =~ (Co)2 "o

H;07" é 1 zq
pH = — log ([ 30O ]> = —log <€éoq> = —§log <(€C‘«/o)2>
1 Co\ _1( _ o

— _510g <Ka X a) == 9 < 1Og (Ka) log <Co))

1
=5 (pK.+pCo)  CQFD

On en déduit :

Entrainement 6

1. NH,CI est supposé se dissocier instantanément et intégralement en NH,* + Cl~ lors de
sa mise en solution.
(a) Prévision de réaction :
pKa
A
HO™ 14,0 1 H20

(b) Equation de réaction :

NH,* 1q) = NHy(aq) + H* 1)
H30+(aq) = HQO(E) +H* (2)
NH; " (aqy+H2O) = NHz(aq) + H30™ (o (1) —(2)

(c) Constante d’équilibre : K° = 10%0792 = 10792
NH; 9,2+ NH,* (d) Tableau d’avancement :

NHi g+ HoOu = NHiag + H3O0'(g)
E. L no Exces 0 0t
E. Q.| ng—¢& Exces & 13

(*) En négligeant I’autoprotolyse de I’eau.
(e) Composition a 1’équilibre :

H.O | 0,0 — HsO+

e &
K [NHsJeq X [H50™Jsq v X T §vieq X Eveq §sq
(o] = — — t t ) _ Séq
[NH, ]gq x C° Tm%éq x o (Co—Evey) X C° en notant &y 4, >

Hypothese de faible avancement (K° tres faible) : §yo, < Cop = Co — Evgq = Co

§vieq X Eve &vi Co
KO — eq eq eq _ KO v
Cox C° = (C°)2 o

La résolution numérique fournit Eveq = 8 X 10~%mol - L~! soit pH = 5,1.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

2. Ajout de l'alcoolate a la solution précédente

b) Equation de réaction :
(a) Prévision de réaction : (b) Eq

pKa NH; " (aq) = NHy(aq) + HT (1)
A ROH(sq) = RO (a + HT (2)
RO™ 17,0~ ROH NH4+(aq)+RO*(aq) = NHg(aq) + ROH(aq) (1) — (2)

(c) Constante d’équilibre : K° = 1010792 = 1078

HO™ 14,075 H.0 (d) Tableau d’avancement :

NH; o) + RO a9 = NHzngy + ROHpg
NHs 92+ NH: E. L | ng—&yq ny Eeq 0
E.Q. | ny— ny — ¢ Eeq + & ¢
féq - 5,

(e) Composition finale avec I'hypothese d'une réaction totale
(K° élevée) :
nyg—&q— & =0o0ung —&=0
Soit & = 1 — £iq o1 € = 1.
&= "7 = Co — bvyg
H:0 0,0 HO* =1,0x107'—-8x107%=1,0x 10'mol - L™! ou

1,0e—4 __ — -
G =1 = 10706673 =1,0 x 1072mol - L1,
L’alcoolate est le réactif limitant, ce qui est cohérent avec la nécessité de limiter les

pertes. On obtient ainsi :

nO_géq_géz

[NH, ] = T Co—Eveq — & =1,0x 107" =8 x 107% — 1,0 x 1072
=9,0x10"2mol - L}
[ROf]f =€
, /
[NH;); = Ll Eveq + & =8x10"%+1,0x 1072 =1,0x 10 ?mol - L™*

%
!
[ROHJ; = % =& =10x10"7mol - L™’

3. On en déduit également :

NH 1,0 x 1072
pH = pK,(NH, " /NH3) + log ([l[\TH;!i) =92+ log (W) =82

Le milieu n’est pas assez acide pour éviter la formation de Mg(OH)s, il convient d’utiliser
une plus grande quantité de solution de chlorure d’ammonium pour cette hydrolyse.
L’alcool formé ne subit pas réactions parasites.

/O Remarque
En pratique on ajouterait de la solution de chlorure d’ammonium jusqu’a ne plus voir

de solide.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

Entrainement 7

1. Prévision de réaction : 2. Equation de réaction :
pKa
A HSO4™ (aq) = SO42_(aq) +HT (1)
HO™ 14,0 **‘ H20 ‘ HSO+(aq) — HgO(z) 4 HT (2)
HSO4 ™ (ag)HH20(  =804" ) + HsOTagy (1) = (2)

3. Constante d’équilibre : K° = 10%9-19 = 10~19

4. Tableau d’avancement :

HSO4 g+ HaOp = SO,% g + Hs0" (g
E. I no Exces 0 0t
E. Q.| ng—¢ Exces & &

) En négligeant I’autoprotolyse de 1'eau.

5. Composition a I’équilibre :
SO 1,9 HSOr L o O
'\§ o — ([HSO4 ]éq) 11 % ([304 ]éq) " ([H3O ]éq)

ce Cce ce
HO 007 HO*

[SO4* Jeq x [H30™eq Box EVeq X Eveg €éq
K= - = tant &y, = -2
[HSO4_]éq x (° 77»0+§éq % (CO _ fvéq) % C° €1 notan gveq v

Concentration initiale :

75
Ny

mo
N 120,06 _5 4
= =M - _ =2 (2 1 l1-L
Co v v 10 % 10° 6,25 x 107? mo

La résolution numérique conduit a &y¢, = 6,17 x 107> mol - L=". L’ion hydrogénosulfate
réagit donc quasiment intégralement avec I’eau pour former 1'ion sulfate.

/O Remarque

C’est pour cette raison que l'acide sulfurique est souvent considéré comme un diacide
fort.

/O Remarque

Le site Internet n’indique que deux chiffres significatifs, les résultats ne devrait en
comporter que deux également, mais dans ce cas il est impossible de distinguer les deux
valeurs numeériques.

,O Remarque

Compte-tenu de son pK, positif [ion hydrogénosulfate serait un acide faible, mais le
pK, est assez proche de zéro l'ion hydrogénosulfate se comporte quasiment comme un
acide fort, entierement dissocié. Il est alors dit parfois qualifié d’acide moyen.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

On en déduit :

[HsO] §veq 6,17 x 1077
H=-1 — ) =-1 =—1 — | =42
p og ( o 0g O 0og 1,00 )

La diminution de pH est plutot de l'ordre de 3 unités, I’écart avec la donnée du site
est conséquent. Une partie de cet écart peut s’expliquer par le fait que la substance
commerciale n’est peut-étre pas de ’hydrogénosulfate de sodium pur, et une partie par
le fait qu’il a probablement d’autres couples acide/base dans 'eau de la piscine, qui
tamponnent partiellement la solution.

Entrainement 8
1. Prévision de réaction : 2. Equation de réaction :
PKa
A HQO(@) = HO (aq) + H* (1)

HO™ 140 HO | AcOH(aq) = AcO™ (oq) + HT (2)

ACO_(aq)—i—HQO(g) = ACOH(aq) + HO_(aq) (1) — (2)

3. Constante d’équilibre : K° = 10*8-140 = 10792

4. Tableau d’avancement :

ACOi(aq) + HQO(é) = ACOH(aq) + HOi( qQ)
E. L no Excos 0 0
E.Q. | ng—¢ Exces 13 13
4'8 T AcOH ) En négligeant I’autoprotolyse de 1'eau.

5. Composition a I’équilibre :

— -1 1 — 1
Ko — ([Acgo ]éq> Y-l ([Acg?]éq> y ([Hgo]éq)
00+ HO*

[AcOHjg, x [HO s, _ 52 x S0
[ACOi]éq X Co vaéq X Co

K° =

fVéq X fVéq féq no mo
- tant &y, = 22 et Cp = — = M
£Véq X gVéq (e] h .
T T <o M supposant &y 4, < Cy car K° tres faible
0
Calcul de C :
mg 1,0
M 82,0 1 1
= =—"——==12x1 1-L
Co= = Tooox10 ~ b2x 10 mo

La résolution fournit &y ¢, = 8,7 x 107 °mol - L™'. On en déduit :

[CH3COs Jeq = Co — &vgqg = 1,2 x 10" " mol - L™!
[CH3COH]sq = [HO Jeq = €veq = 8,7 x 10 °mol - L™

et pH = —log <[H30 ]> —log ([HO ]> —log (é?r—ﬁ_’g) = 8,9.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

/O Remarque

La concentration en ion hydrozyde provenant de ’autoprotolyse de l’eaw (10~ mol-L™1) est
négligeable par rapport a la concentration en ion hydroryde obtenue, mais de peu. Un calcul
plus précis consisterait a ne pas la négliger. La différence reléve du centieme d’unité de pH,
soit imperceptible en terme de mesure.

Entrainement 9

e Prévision des réactions :

pKa pKa
A A
HO 14,0 — H,O HO™ 14,0 — H,O
COs% 10,3+ HCOs CO:% 10,3,§ HCO;"
NH; 92— NH.'
HCOs 64+ H,COs HCOs 6,4+ H,COs;
=
] N
CHsCO, 4,8~ CHsCO.H
H.O 0,0 — H;O+ H.,O 0,0 — HsO+

e Equations des réactions :

CHgCOQH(aq)‘i_HCOi;i(aq) = CHgCOQi(aq) + H,COs (1)
NHj(aq)+HCO3™ (aq) = NHs " (ag)  + CO3>~ (2)

e Constantes d’équilibres :

K° — 10674—4,8 _ 101,6
= =
K° — 1010:3-92 _ 1oLt
5 = =
e Commentaire : Les réactions sont thermodynamiquement favorables aux produits, méme

si les constantes d’équilibres sont peu élevées. L’ion hydrogénocarbonate diminuera la
quantité d’acide acétique ou d’ammoniac responsable des mauvaises odeurs.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

Entrainement 10

Prévision de réaction :
pKa
A

T Equation de réaction :
HO™ 14,0 + HO

H30" (aq) = HaOy  +HT (1)
NHy " (ag) = NHa(aq) +H" (2)
NHj(aq) +H30 " (o) = NHy T (aq) + H2Op - (1) = (2)

Tableau d’avancement :

NHsaq) + Hs0'@q = NHi'ag +  HaOg
E. L No nq 0 Exces
E.Q. | no—¢ ny —& ¢ Exces

e) Composition a I’état final (on note V' le volume de solution) :
Compte-tenu de la valeur élevée de la constante d’équilibre
K* on considere la réaction totale.

NH, 19,2+ NH4+(a) (o) Constante d’équilibre : K° = 1092790 = 1092
(d)
(e)

N
)

HO | 0,0 | HsO+
Cas ng = 0,99n,

[NHg]éq =&
0,01n1
[Hs0™]sq = =
0,991,

+1 Y%
[NH4éq] = v

0,011, i 0,10
H=—1 — _log (0,01 — —log (0,01-=" ) = 3,0
P Og(VXCO) Og(’ V><C’O> Og(’ 1,00) ’

e Cas ng =1,01n,

0,01ny
[NH3]éq - V
[HgOJr]éq = 6/
ny
{NH4+]éq = 7

NHsl¢
pH = pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) + log ( [ 3] d >

[NH4+]éq

1%
= pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) + log (0,01) = 9,2 — 2,0 = 7,2

0,01n;
= pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) + log ( 7‘1/; )

2. Le pH augmente d’environ 3,0 a 7,2 lorsque la quantité de matiére d’ammoniac introduite
égale la quantité de matiere initiale d’acide sulfurique, ce changement de pH entraine
un changement de couleur de rouge a jaune, qui marque donc bien I'instant particulier
souhaité.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

/O Remarque

On peut par exemple envisager d’avoir choisi le volume et la concentration de l’acide
sulfurique de maniére a ce que ce changement de couleur marque le seuil de la valeur
limite d’ammoniac a ne pas dépasser, entrainant un signal d’alarme visuel.

3. Le raisonnement précédent ne tient pas compte du fait que les vapeurs qui se dissolvent
peuvent également contenir du dioxyde de carbone, qui forme par dissolution de I’acide
carbonique qui modifie le pH.

,O Remarque
Une solution proposée est de placer au préalable un piége a COs.

Entrainement 11

e Dilution initiale :
On note Cyinaigre la concentration en acide acétique du vinaigre a analyser et Cj la concen-

Cvinaigre

tration en acide acétique de la solution initialement présente dans le bécher : Cy = =3

e Conversion concentration / degré d’acidité :
On note d le degré d’acidité du vinaigre et m la masse d’acide acétique présente dans un
volume V' de vinaigre.

m m nx M n M M
=100——— =100——— = 100—— = 100— = 100Cyinaigre———
Myinaigre Pvinaigre pvinaigrev V Pvinaigre Pvinaigre
e Exploitation du titrage :
1. Prévision de réaction : 2. Equation de réaction :
pKa
A ACOH(aq) = ACOi(aq) +HT (1)
HO™ 14,0+ H.0 HyOy  =HO (o +HT (2)
AcOH(ag) + HO  (aq) = AcO™ (ag) + H2Op (1) = (2)
3. Constante d’équilibre : K° = 10*0-48 = 1092
4. Tableau d’avancement a l’équivalence :
ACOH(aq) + HO’(aq) = ACOi(aq) + HQO([)
E. L no ny 0 Exces
E. Q.| no—¢ ny —& & Exces
) A Téquivalence ng — & =n; — € = ¢,
AcO™ 4,8 1~ AcOH soit Nng = N ou O()‘/o = Cl‘/l
On en déduit :
M civi M
d = 100Cinaigre——— = 100 x 10—
Pvinaigre ‘/0 Pvinaigre
H,O | 0,0+ H;O+ 0,10 X 10,7 60,05
’ =100 x 10 =6,3
% 100 1020

Le vinaigre analysé possede un degré d’acidité égal a 6,3.
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Chapitre TRF 04 : Equilibres acido-basiques

e Lorsque le volume versé vaut %, le réactif limitant est HO ™ et & = 01% = "¢, Alors :
_ [CH3CO2 ™|
H = pK,(CH3CO3H,q)/CH3CO5 (, 1 —_—

PHE= PRCHCOa i [CHC02 o) - log ([CHsCOQH]

n .
= PKa(CH3CO02H (ag) /CH5CO, ™ (aq)) + log (M>
NCH3CO2H

no

no
= P, (CH3COsH ag) /CH3CO2™ (aq)) + log (n 2 )
2

= pKa<CchOQH(aq)/CH3002_ (aq))

' A retenir

Le pH a la demi-équivalence du titrage d'un acide faible par une base forte est égal
au pK, du couple.

Entrainement 12

e Prévision de réaction : e Equation de réaction :
pKa
A NH4+(aq) = NHg(aq) +HT (1)
noT T RS NH," (aq) = NHz(aq) +H" (2)

NHg(aq)+NH4+(aq) = NH4+(aq) + NHg(aq) (1) —(2)

e La réaction ne modifie pas les quantités de matiere, égales a
celles introduites.

NH: 826 NH

Calcul de la quantité de matiere d’ions ammonium :

TMNH4Cl 1,07

= =20 x 1072 mol
MNH4CI 5375

NNg,t = TUNH4CI introduit =

e Calcul de la quantité de matiere d’ammoniac (on note w la
fraction massique) :

n MNH; WNH3 mammoniaque WNH;3 ,OV
Myu, My, My,

H.O | 0,0 — Hs:O*

0,30 x 0,90 x 6,4
N 17,0

NNH; = 10,2 x 10~?mol

e Calcul du pH :

[NH3]
[NH, ]

pH = pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)) + lOg (

10,2 x 1072

n
) = pKa(NH4+(aq)/NH3(aq)> + log < alit )

nNH4+

e Commentaire :
On a réalisé une solution d’un acide faible et de sa base conjuguée en quantité proche, il
s’agit d'une solution tampon de pH = 9,9.
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