Chapitre 11 : ACIDE-BASE -28™ chimie analytique année Pharmacie - Pr. Maghchiche

CHAPITRE Il : Réaction Acide - Base

Réaction de transfert de protons
1. Rappel de notion générale

1.1.Théorie d’Arrhenius :

Théorie d’ Arrhenius qui repose sur la dissociation en ions provoquée par I’eau
-Un acide est un corps qui s’ionise en solution aqueuse en libérant un proton H*
Exemple : HCI, CH;COOH

-Une base est un corps qui s’ionise en solution aqueuse en libérant OH"
Exemple : NaOH, NH4OH

= |nsuffisance de la théorie :

- cette théorie n’est pas assez générale

- tous les acides ne contiennent pas d’atomes d’hydrogéne

- tous les bases ne contiennent pas le groupement OH"

- cette théorie n’est applicable qu’aux seules solutions aqueuses

1.2.Théorie de Bronsted :

La réaction d’un acide ou d’une base ne sont pas indépendantes mais résulte d’'un méme
phénomeéne : un transfert du proton de I’un des deux composés vers 1’autre.

Un acide : c'est une substance qui donne un H* a une base.

Une base : c'est une substance qui recoit un H* d'un acide.

Selon cette théorie on voit que le concept d'acide nécessite la présence d'une base et vice versa

NaOH + H* — Na* + H,O
NHz + H" — NH4"
Les cas suivants sont des acides

Fe** + H,0 — [Fe(OH),]”

Remarque :
Les anions sont des bases
F+H" < HF
-Les acides organiques les plus forts sont ceux qui contenu des groupements sulfoniques
SO3H et puis ceux de COOH
= Les bases organiques sont celles porteuse de I’azote
" Un polyacide est un composé capable de céder plusieurs H*
= Une polybase est un composé capable de fixer plusieurs H*
= Un amphotere est un corps qui se comporte soit comme un acide, soit comme une base
selon I’acidité du milieu :

Exemple : H,PO4 et HPO,4

H3POu ¢s) + H20 gy =H2PO4™ (aq) + H3O0™ (aq)
H2PO4 ™ (aq) + H20() =HPO4* (ag) + H30"(ag)
HPO4* (aq) + H20() =PO4> (ag) + H30"(ag)
PO4*" poly base
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= Comparaison entre les deux théories :

- la théorie de Bronsted s’applique aux milieux non aqueux contrairement ou précédente

-elle explique la basicité de substances ne contenant pas le groupement OH -

- les deux théories conduisent aux mémes expressions

-un défaut subsiste : les acides de Bronsted doivent toujours posséder des atomes d’hydrogeéne
-c’est cette théorie de Bronsted que nous utiliserons essentiellement par la suite car elle
permet d’expliquer simplement la majorité des faites chimiques étudier ici.

1.3.Théorie de Lewis :

Cette théorie est beaucoup plus générale que la précédente

Elle fondée sur la mise en commun d’un doublet d’électrons

Un acide est une substance capable d’accepter un doublet libre électronique
Une base est une substance capable de céder un doublet électronique

Exemple :
BF; + NH, — F,BNH,

BFz : Acide de Lewis

NHs : Base de Lewis

-Cette théorie explique en particulier (acidité de substance ne posseédent pas d’atomes
d’hydrogene).

- elle généralise la notion d’acide et base

- elle justifié la formation de certains sels sans interaction d’acide et de base au sens Bronsted
- elle explique aussi la formation de certains complexes

- elle s’étend aux solvants polaires aprotonés

1.4.Couples acide/base conjugué de Bronsted :

Un acide en perdent un proton va se transformer en une base capable d’accepter a son tour un
proton pour redonner 1’acide de départ.

Deux substances pouvant ainsi se transformer 1’une dans ’autre par gain ou perte d’un proton
constituant un couple Acide/Base conjuguée de Bronsted

Acide — H" — Base perte d’un proton

Base + H"— Acide  gain d’un proton

Acide = Base + H* (couple acide/base conjuguée)

Exemple:

NH4* < NHsz + H*
HNO; <> NOs+ H*

2. Réaction Acide-Base :
Acide; — Base 1 + H*

Base 2+ H" — Acide;
Acide; + Base <> Base 1+ Acide;
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L’acide d’un couple donne sa portion a la base d’un autre couple, I’acide est transformé en sa
base conjugué et la base est transformé en son acide conjugué.

Le proton échangé n’apparait pas dans 1’équation.

Protolyse : réaction entre un acide et une base

Substance protogenique c’est un acide

Substance protophilique c’est une base

2.1.Aspect cinétique et thermodynamique de la réaction acide-base :
a. Aspect cinétique :

D’un point de vue cinétique, le transfert de proton (contrairement a 1’échange d’électrons en
oxydoréduction) est toujours extrémement rapide, les réactions acide-base seront donc
toujours des réactions rapides.

b. Aspect thermodynamique :

Les réactions acido-basiques sont des équilibres chimiques ordinaires et on pourra bien
entendu les appliquer les lois habituelles de la thermodynamique chimique et tout
particulierement la loi d’action des masses.

3. Notion de pH :

Le pH mesure la concentration d'une solution aqueuse en protons (H+) et le degré d'acidité ou
de basicité d'une solution.

Le pH se calcule selon la formule pH = -logio [H] ou [H*] est la concentration en ions
H*exprimée en moles par litre.

En solution aqueuse a température et pression standard, un pH de 7 indique la neutralité.

Un pH moins élevé (par exemple pH = 3) indique une augmentation de I'acidité, et un pH plus
éleve (par exemple pH= 11) indique une augmentation de l'alcalinité, c'est-a-dire de la basicité.
Dans le cas de I'eau le pH varie de 0 a 14 mais pour d'autres solutions le pH n'est pas limité a
cette échelle.

Lorsque le pH d'une solution est peu sensible aux acides et aux bases, on dit qu'il s'agit d'une
solution tampon ; c'est le cas du sang, du lait ou de I'eau de mer, qui renferment des couples
acido-basiques susceptibles d'amortir les fluctuations du pH jusqu'a un certain point.

Le pH d'une solution dite physiologique est de 7,4.

pH = - log [H *| = -log |H.O*| (valable pour les solutions diluée)

3.1.Définition électrochimique du pH :

Si on plonge une électrode de platine (Pt) dans une solution acide cette solution prend un
potentiel

E ==ELlog[H " | = E =-0.059 PH

T : température absolue = 298 K
R = constante des gaz parfait = 8.314 J. K/mol
F=96500 C
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3.2. L’échelle du pH dans une solution aqueuse :

H.0 + H,0 = H30" + HO
Kc constant d’équilibre

< _[H0" J[oH" ]

° [H.0]

Comme on se trouve en milieu aqueux et que la dissociation de I’eau est trés faible, [H20] ne
varie pratiquement pas Donc K¢ x [H20] est un produit de termes constants, on put alors

définir une nouvelle constante.

Ke : le produit ionique de I’cau
Ke = Kc x [H20]2=[H30"]x [OH]

Ke = [H30"]. [OHT]  Produit ionique de I’eau
On appelle Ke produit ionique ou constante de dissociation de I’eau.

La valeur de K. a été déterminée expérimentalement. Elle est égale a la température ordinaire
a10,

Ke=101

Le pH en solution aqueuse est compris entre 0 et 14.

Pour que la définition du pH reste valable, les concentrations en H3O* et en OH™ ne doivent
pas étre trop élevées. Cette condition limitera I'étendue de I'échelle de pH utilisée. A 25°C, le
pH des solutions que nous étudierons sera donc limité a des valeurs comprises entre 1

([H30*] = 107t mol/1) et 13 ([OH] = 10 mol/I donc [H30*] = 1022 mol/l).

3.3. pH d'une solution neutre :

Une solution neutre est caractérisée par [H3O*] = [OH]. Or le produit de ces deux
concentrations est égal a Ke = [H30*]. [OH] = 10™* On en déduit que [H30*] = [OH] = 107
mol/l et donc pH =7.

En solution aqueuse neutre, a 25°C, [H30*] = [OH] = 1.107 mol/l, pH = 7

3.4. pH d'une solution acide ou basique :
Une solution acide est caractérisée par [HzO*] > [OH]. Cela revient a dire que le pH est
inférieur a 7. De la méme facon, une solution basique aura un pH supérieur a 7.

mmilieLs
neLtre
0 . . 7 - .
, miliew acide . mllleu+baS|que - pH 4 95°C
[Hy0"] = [HO] [ [H,0"] < [HO ]
[Hy0"] = [HO]
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On peut définit aussi le pOH par : pOH = -log [OH], sachant que [H3O*]. [OH] = 10
On peut écrire : -log [H3O"] -log [OH] =-log 1014
Donc : pH + pOH =14

3.5.Mesure du pH :
Il existe deux méthodes permettant de mesurer le pH d'une solution :
a. Le papier pH:

Pour mesurer le pH, il suffit de déposer une goutte de solution sur la languette de papier pH et
de comparer la couleur obtenue avec le panel de couleur fournit avec le papier. Attention ! Un
papier pH est composé d'un mélange de différentes substances qui changent de couleurs selon
les concentrations en H3O" que contient la solution.

b. Le pH-METRE :

Il s'agit d'un appareil constitué de deux parties : une électrode que I'on plonge dans la solution
et un voltmetre électronique dont I'échelle est graduée directement en unités de pH.

4. Forces des acides et des bases :

- Un acide est plus fort, plus il se dissocie et céde facilement des protons

- Une base est plus forte, plus elle se dissocie et cede facilement des OH™ ou capte facilement
des H*

Chaque couple acide - base est caractérisé par sa constante de dissociation

~ [Base][Haoﬂ

K
a [Acide]

Et puisque [ H * | est élevé K et pKa

PKa est important = Acide est faible
PKa est important = base est forte

Plus I’acide est fort plus la base conjuguee est faible

a0 A
[HA]

HA+H,0 < H,O" + A
Pour un acide fort [AH ] —0 et Ka — o et pKa — -

Remarque : acide fort ou une base forte correspond a un ion neutre
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Exemple :

NaOH — Na* +OH" Na* espece neutre
HClI — H" + CI ClI" espéce neutre
5. Calcul de pH :

5.1. Expression du pH des solutions aqueuses :
Le calcul du pH des solutions aqueuses repose sur deux systéemes d’équations :
= Loi d’action de masse

AH + H,0 < A"+ H:O"

(Ao

a [AH]

= Conservation de matieres et de charges

Bilan de masse
Bilan de charges £Z,C, (cations) =XZ.C. (anions)

=  Acide fort : HCI
pH = -log [H30*] = -log Ca
Ou Caest la concentration en acide en mole/l

= Acide faible :
Exemple : CHsCOOH

pH =%(pKa—logC)
HA+H,0 =2 H,0" + A
o _[x][ro]

a [AH]
On ne prend pas en compte l'ionisation de l'eau :
2
H,0"
Ka= —[ ° ]
[HA]

[H,0" |=/Ka[HA]

pH :—Iog[H3O*} :—Ioga/Ka.[HA]

HA
pKa o [HA]
2 2
Ou le pKaest celui de I'acide.

pH =
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=  Base faible : NHs

pH =7+= (pKa+IogC)
B+H20<_BH +0OH"
Kb:[BH*][OH]

[B]
On peut négliger l'ionisation de I'eau, ainsi :
2
OH"
o _[on]
[B]
[OH™ ]=K,.[B]

On sait que : K, =[ H,0" |[OH" ]

:{Hp*]:ﬁ

pH = —Iog[H3O+} —log——=—

fon ]~ J_[B]

pH =7+= (pKa+IogC)

Ou le PK, est celui de I'acide.

= Base forte : NaOH
pH =14 + log Cy

= Sel d’acide fort et base forte : NaCl
NaCl— Na* + CI’
2H,0— H30"+0OH"

Na*, CI" sont des especes neutres
[Hs0"] = [OH] =10"

pH=-log [H:O"]= 7
pH=7

= Sel d’acide fort et base faible : NH4Cl
NH4Cl — NHs" + Cl -

NH,4" acide faible et Cl ~espéce neutre
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pH =%(pKa—logC)
= Sel d’acide faible et base forte : CH3:COONa

CH3COONa —CH3COO ~ + Na*

CH3COO" base faible et Na* espece neutre
pH=7+%pKa+%logC

= Sel d’acide faible et base faible : CH3COONH4
CH3COONH4 —CH3COO™ + NH4*
CH3COO" (base faible) + NH4* (acide faible)

1
pH = E(pKal + pKaz)

= Solution tampon:
Une solution tampon est une solution d’acide faible et sa base conjuguée
Exemple : CH3COO7/ CH3sCOOH
pH = pK +IogE: pK +Iog—[CH3COOH]
? [A] 7 ° [CH,CO0" |
Avec A, acide faible et B, Base faible sous forme de sel
= Diacide : H2CO3
H,CO3 + H,0 < HCO3 + H30* PKa;=4.6
HCOs + H,0 < COs* + H30O* PKa,=10.3

pH =%(pKal—IOQC)

= Sel de diacide: Na2COs
pH =7+%(pKa1+IogC )

=  Ampholyte: NaHCO3s et KHCOs
KHCO3; — HCO3 +K*

HCO3 + H,0 < CO3* + H30"
HCO3; + H,O < H,CO3+ OH"

1
pH = E(pKal + pKaz)
5.2. Polyacides et les polybases:

Les diacides courants (hors I’acide sulfurique H2SO4) sont des acides faibles, dont les valeurs

de Pkasont supérieures a la valeur de 2.
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Les polyacides peuvent avoir une premiere acidité leur conférant un caractére fort
C’est le cas de H3PO4 (Pkar =2.1, Pka2 =7.2, Pkaz =12.4)

Les diabases et les poly bases ont une premiére basicité plus ou moins forte ; les autres
Basicités sont beaucoup plus faibles.

5.3. Equations de pH des solutions de mélanges

» Meélange de protolytes de méme nature

e Mélange de deux acides forts ou de deux bases fortes

e Mélange d’acide fort et d’acide faible ou de base forte et d’acide faible
e Mélange de deux acides faibles ou de deux bases faibles

» Mélange de protolytes de natures différentes (solutions de sels)

e M:¢élange d’acide fort et de base forte

e Me¢lange d’acide faible et de base forte ou de base forte et d’acide faible
e M:¢lange d’acide faible et de base faible

Dans un meélange, il est important de considérer :
v' La dilution des diverses espéces dans la solution du mélange (variation des
concentrations par dilution)
Dans un mélange de protolytes de méme nature, il est important de considérer :
v' L’addition d’ions communs a ’origine du déplacement des équilibres acido-basiques
dans le sens de leur consommation et la diminution des coefficients de dissociation
Dans un mélange de protolytes de natures différentes, il est important de considérer :

v La consommation de 1’espéce

» pH d’un mélange de protolytes de méme nature

a. Cas d’un mélange de deux acides forts [A1H] = C1 et [A2H] = C:

AiH+H,0—A; + H30* C1
AoH+H,0—A; + H3OF C
H,0+ H20-0H" + H30" (Autoprotolyse de I’eau)

pH=-log (C1+ Cy)
Remarques :
Si C1 > C> ((pH d’une solution simple d’un monoacide fort) => pH= —log C1)

Si C2 > C1 (pH d’une solution simple d’un monoacide fort) => pH= —log C»)
Si C1= C (pH d’une solution simple d’un diacide fort) => pH=—log2C)
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b. Cas d’un mélange de deux bases fortes [Bi] = C:1 et [B2] = C2
B1+ H,0O — BiH" + OH" C1

B; + H O — BoH™ + OH" C:

H20 + H20 < OH + H30"

pH = 14+log (C1+ C>2)

Remarques :

Si C1>> C2 (pH d’une solution simple d’une monobase forte) => pH= 14+log C1
Si C2>> C1 (pH d’une solution simple d’une monobase forte) => pH= 14+log C:
Si C2 = Ci1 (pH d’une solution simple d’une dibase forte) => pH= 14+log2C

C. Cas d’un mélange d’acide fort [AH] = C1 et d’acide faible [aH] =a2C2
AH + H0 — A"+ H30" C1

aH + H20 < a” + H30" azCz,Kaz

H20 + H20 <> OH + H30"

On peut aussi considérer que les protons dans le mélange proviennent de la dissociation totale
de I’acide fort (C1) et de la dissociation partielle de I’acide faible (a2 C>).

[H3O"] = C1 + a2C2 = pH=-log (C1 + az2C2)
2-Cas ou I’on ne considére que 1’une des deux acidités

Si C1>» 02Co(pH imposé par 1’acide fort) => pH=—logC1
Si C1«K a2C> (pH imposé par 1’acide faible) => pH=—loga.C>

d. Cas d’un mélange de base forte [B]= C1 et de base faible [b]= a2C2
B + H.O — BH" + OH" C1

b+ H,O < bH" + OH" a2C2 Kbz

H20 + H20 <> OH + H30"

1-Cas général ou I’on considére les deux basicités (C1=a2C?2)

pH= 14 +log ( C1+ a2C2)

2-Cas ou I’on ne considéere que 1'une des deux basicités

Si C1>> 02C2 (pH imposé par la base forte) => pH=14+logC1

Si C1« 02C2 (pH imposé par la base faible) => pH=14+loga2C>
d. Cas d’un mélange de deux acides faibles [a1H] = a1C1 et [a2H] = a2C2

aiH + H20 < a;” + H30* a1C1, Ka
aoH + HoO < ay” + H30* az2Cz2, Kaz

10
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H,0O + H,O < OH + H30"

1- Cas ou les deux acides sont faiblement dissociés (aietaz < 0,05)
1
pH = -5 log(Ka,C, + Ka,C,)

2- Cas général
Les protons dans le mélange proviennent des dissociations partielles des deux acides

[H30"] = a1C1 + a2C2 = pH=-log (a1C1 + a2C2)

e. Cas d’un mélange de deux bases faibles [b1] = a1C1 et [b2] = az2C2
b1+ H,O < biH* + H30* a1C1, Kb1

b2 + H20 < bH' + H30* a2C2 , Kbz

H20 + H,0 < OH" + H30*

1-Cas ou les deux acides sont faiblement dissociés (aieta2 <0,05)

oH =14+%Iog(Kb1Cl+ Kb,C,)

2- Cas genéral

pH =14+log(,C, + «,C,)

» pH d’un mélange protolytes de nature différente
a. Mélange d’acide fort [AH]= C. et de base forte [B]= C»

AH + H0 — A+ H30" Ca
B + H,O — BH"+ OH" Co
H20 + H20 < OH + H30"

1-Cas ou I’acide est en exces (Ca>Ch)

[OH] «[H30%] => [H30"] = Ca- Cp

pH de la solution imposé par I’acide fort en exces.
pH =-log (Ca- Cb)

2-Cas ou la base est en exces (Cb>Ca)

[H30"] «[OH] =>[0OH] =Cph— Ca

pH de la solution imposé par la base forte en exces.
pH = 14+ log (Cb- Ca)

b. Mélange d’acide faible [aH]= C. et de base forte [B]= Cb

aH + H,O < a” + H30" C.,Kaa
B + H,O —- BH" + OH" Cb

11
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H,0O + H,O < OH + H30"
1- Cas ou I’acide est en exces (Ca>Ch)

Coexistence de ’acide faible et de sa base conjuguée (pH d’une solution tampon)

pH =PK, +log G,

2-Cas ou la base egt en t(;XC(‘es (Co>Ca)

[H30*] «[OH ] =>[OH] =Cs- Ca

Le pH est imposé par le mélange : excés de la base forte (Cbh—Ca) + base conjuguée de 1’acide
faible (Ca).

3-Cas ou I’acide et la base sont en quantités égales (Cb=Ca)

Dissociation totale de 1’acide => pH imposé par la base conjuguée [a] formée de I’acide
faible (Ca).

c. Mélange d’acide fort [AH]= C. et de base faible [b]= Cb

AH + HO — A™ + H30" Ca

b+ H,O < bH" + OH" Cv,Kas
H20 + H,0 < OH + H30*

1-Cas ou la base est en exces (Cb>Ca)
Coexistence de la base faible et de son acide conjugué (pH d’une solution tampon)

pH = pKa, +log Cbg Cy

a

d. Mélange d’acide faible [aH]=C, et de base faible [b] = Cy
aH + H,O <> a” + H30" Ca, Kaa

b+ H,O < bH' + OH" Cov, Kas
H,O + H,O < OH + H30*

1-Cas ou I’acide est en exces (Ca>Chb)

C
H = pK, +lo :
PH = PR, +10g < _C,

a

2-Cas ou la base est en exces (Cb>Ca)

C,-C

a

pH = pKa; +log

a

3-Cas ou I’acide et la base sont en quantités égales (Ca=Cb)

12
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1
pH = E(pKaA + pKaB)

5.3. Echelle des PKa
On peut classer les couples acide-base selon les valeurs de leurs PK, par rapport a celles des
couples H3O*/H.0 et H,O/OH" de I’eau.
On définit pKa = -log Ka donc Ka = 10PKe

Les valeurs de pKa sont comprises dans lintervalle |0 < PKa < 14

Plus la valeur de pKa est petite, plus I'acide du couple AH/A" est fort.
On construit alors une échelle de

PK,
A A

HZO 414 HO~

NH* 4924 NH,
acide de plus base de plus
en plus fort | CH,COOH T476 CH,COO™ | en plus forte

HF 43,20 F~

1

+ &
I Ho to Ho

ka a 25 °C
Force croissante | 4 PE A e
de la base
CaHs0" 1589 CzHs0H
HO- |14 H30
CO2™" | 103 HCO2”

MH3 82 MH4t
HCO=" 6,35 COz, HzO
CHzCOO" 48 CHzCOOH
HCOO~ 3,7 HCOOH

HaC 0 Haot

MO3” - 1,8 HMO3
Force croissants

Cl- - 6,3 HCl de l'acide

Exemple : I'acide NH4* est plus faible que I'acide méthanoique HCOOH car son pK, est plus
important. Sa base conjuguée NHz est plus forte que HCOO™ (base conjuguée de l'acide

méthanoique).

13
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6. Aspect quantitatif d’une réaction acide- base A/B :
Soient deux couples- acides bases A1/B1 (pKa1) et A2/B2 (pKaz)

A < H"+B(pK,,)
A, < H" +B,(pK,,)

Donc : A1+82<%>81+A2
[B][A]
[B.][A]

K PK..—PK PK(Base)~PK( Acide)
K= |<—a1 =10 ** ¥ =10
a2

Conséquence :

Si pKa2 > pKai= K >1 = la réaction est favorisé dans le sens (1)

Si pKa < pKai= K< 1 = la réaction est favorisé dans le sens (2)

Remarque :

Si on a une réaction entre plusieurs couples A/B alors la réaction favorisée est celle entre
1’acide le plus fort (pKale plus petit) et la base la plus forte (pKa le plus grand)

6.1. Prévisions des Réactions (Régle du Gamma)

Régle du Gamma : I’Acide la plus fort réagit avec la Base la plus forte

Méthode :

- Tracer 1’échelle de pKa avec tous les couples acido-basiques

- Entourer les espéces non négligeables

Example:
- Acide éthanoique: CH3COOH /CH COO"~  pKa.=4.8
- Ammoniaque: 3 NH4" / NH3 pKa=9.2

=> NHs3 + CH3COOH < CH3COO™ + NH4*

_[CH,COO J[NH, [ [HO'] K, 10-PKas* Pz _ 100K _ 1044
[NH,][CH,COOH] [H,0"| K,

Dans le sens du Gamma :
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K =10%"

Dans le sens inverse du Gamma : K =10k

6.2. Diagramme de prédominance

Le diagramme de distribution d’un couple acide-base montre la répartition des deux formes
acide et basique d’un couple acide-base en fonction du pH. C'est la représentation de la
distribution des especes acide et basique conjuguées en solution aqueuse. Pour un acide faible
mis en solution :

pH= pKa +log ([A’]/ [AH])

Cette équation se nomme : « Loi d"Henderson-Hasselbalch ».

Le pKa étant une constante pour une espéce donnée, on remarque que lorsque le pH varie, le
rapport des concentrations d'acide et de base varie

A partir de I’expression du Ka, on établit la relation :

pH= pKa +log ([A']/ [AH])

Démonstration :

A Mo,

On applique un logarithme decimal a I’expression : K, =

[AH ]eq
(A, [H:O"]
Cequid s logK, =1 A il
e qui donne : log K, =log [AH ]eq
Puisque on a pH=-log [HSO*]eq et pKa= -log Ka
logK, = log [H30+]e +log @ —-log [H30+]e = -log K, +log ﬂ
q [AH ]eq q [AH ]eq
pH=Pka+ log [Ai]eq
=Pk, -4
[AH ]eq
[AH],, 5 [A],,
[AH]eq e [A_]eq [AH]eq b [A']eq
> pH
PH < pK, PH > pK,
0 pH:pKA 14
En raisonnant par rapport a cette formule, on établit que :
Si pH< pKa, alors log [A_lq <0, ou @< 1, donc [A*] <[AH]
[AH ]eq [AH ]eq * “

15
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A
[ ]eq =0, o0u

[A
[AH], [AH
[

Al lq
[AH], I,

Pour un couple donné, on a alors le dlagramme de prédominance :

Si pH = pKa, alors log ]]

=1, donc [A ] [AH],

Si pH > pKa, alors log >1, donc [A ]e >[AH ]eq

Connaissant le pH et le pKa, on peut donc indiquer quelle forme domine : AH ou A".

6.3. Diagramme de distribution

Le diagramme de distribution d’un couple acide-base montre la répartition des deux formes
acide et basique d’un couple acide-base en fonction du pH.
- Coefficient de dissociation :

_ nombre de moles HA dissociées [A ] K,
nombre total de moles HA C, K +[H ]

[HA]_ [H']

C, K +[H"]

-Coefficient de formation : o, =

Avec o, +a, =1
On trace ¢, = f(pH) et o, = f(pH), (point d’inflexion pH = pKa)

acide hase

L R - a0

0 . .
T O T T pH 1
0 2 4 T 6 8 10 n

pK, =438

7. Applications : pH de solutions particulieres

Par simple écriture de la réaction prépondérante (R.P) pour certaines solutions particuliéres, le
pH apparait graphiquement, comme pH d’un point d’intersection représentatif de la solution.
a. Mono acide faible:

CH3COOH, C = 0.1 mol/l

R.P. CH3COOH + H20 = CH3COO" + H30* (R.P: réaction prépondérante)

16
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En négligeant I’autoprotolyse de 1’eau, on obtient 1’équilibre :
[CH3COO] = [H307] point (1)

On lit au vertical de ce point : pH =2.9
b. Monobase faible:

CHsCOO'Na*, C = 0.1 mol/l
R.P. CH3COO™+ H,0 = CH3COOH+ OH"

A I’équilibre : [CH3COO] = [OHT] point (I1)
OnlitlepH=8.9

Mélange equimolaire acide et base conjuguee :

CH3COOH 0.05 mol/l et CH3;COO™ 0.05 mol/I.

R.P CH3COOH+ CH3COO™ = CH3COO+ CH3COOH
A I’équilibre : [CH3COOH] = [CH3COO] point (I11)

Le pH correspond est : pKa = 4.8.

8. Etude des réactions de protolyse :
8.1. Dans un solvant inerte :
Le solvant aprotique et apolaire, ne réagit pas sur les corps dissoutes et n’est absolument pas

ionisant, ni dissociant — possibilité d’envisager tous types de réaction acido-basique
1-Action d’une molécule d’acide sur une molécule base

B + HA < BH'A (Paires d’ions dissocies = sel)

HCI +NH3z < NH4"CI

2- Action d’un acide (ou d’une base) sur un sel BH*A

BH'A1 + HA2 << BH'A; + HA1  le sel reagit comme base

B:H*A + B, < BoH'A +B: le sel réagit comme un acide
Exemple :

C5H5NH+C|' + HCIOs & C5H5NH+ ClO4s + CI
CsHsNH*CI + NH3z < CsHsN + NH4*ClI

9. Force d’un acide et d’une base conjuguée :

Acide fort (HCI) = base conjuguée de force nulle (ne peut pas réagi)

17
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Base forte (NaOH) = acide conjugué de force nulle (ne peut pas réagi)

Acide faible (HCOOH) = base de force faible

Base faible (NH3) = acide de force faible

9.1.Dans un solvant proactif peu dissociant :

Est donc de propriétés acides ou basiques et peut donc réagir sur les substances base ou acide
qu’il maintient en solution.

Cas d’un solvant acide : B + HS < BH'S
Exemple : CH;:COOH

Cas d’un solvant basique : HA + S < SHA
Exemple : Pyridine

9.2.Limitations des échelles d’acidité et basicité par le solvant protoactif :

Effet de nivellement : Soit B; et B2 bases fortes dans le solvant acide HS

B1 + HS — B1H'S

B, + HS —» B:H'S

L’anion S™ est commun aux deux réactions et il est en définitive la base la plus forte = donc
toutes bases solvolyses.

Figurent sur I’échelle de basicité au méme point correspondant a S” donc il y a eu nivellement
de la force des bases par le solvant acide HS

Example:
NaOH + HS — NaOH,'S

KOH + HS —» KOH;'S

9.3.Dans un solvant dissociant protoactif :

La dissociation est pratiqguement totale des paires d’ions, les sels sont presque toujours
Completement dissociés.

Dissociation du solvant :

SH+SH < S + SHy"
A I’équilibre correspond une constante K :

B [s_}.[szw]

ES

B [OH _}.[H3O+J

Pour I’eau : K= [HZO]Z

La concentration du solvant est constante donc :

18
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[s™][SH," |=K.[SHT =K,

Pour I’eau K¢ = 10

Ki : produit ionique du solvant qui peut étre supérieur ou inférieur a celui de I’eau
Exemple :

Méthanol [ CH3O]. [ CH3OHz*] = 10"/

Ethanol [ C2HsO]. [C2Hs OH,"] = 102

Acide formique [HCOO]. [HCOOH,*] = 10°®

10. Limitations des échelles d’acidité et basicité :
Selon un raisonnement identique a celui de solvants peu dissociant, il n’existe pas d’acide

plus fort que SH>" dans le solvant SH et de base plus forte que S.
Il'y a donc nivellement de ces acides et 1’échelle est limitée
L’acide le plus fort qui puisse exister dans 1’eau est H3O"
Acide fort + H,O — Base conjugué + HzO"
La forme acide ne peut exister dans 1’eau car le solvant est par définition en exces
La base la plus forte qui puisse exister dans 1’eau est OH".
Base forte + H,O — Acide conjugué + OH"
La forme Basique ne peut exister dans I’eau car le solvant est par définition en excés
- Les considérations précédentes amenent a définir diverses zones de force des acides et des
bases selon la valeur de leur pKa.
- En réalité la valeur de pKa n’est pas le seul paramétre a considérer car la dilution intervient
elle aussi.
Le domaine valable pour des concentrations C raisonnables de I’acide ou de la base utilisées
couramment :
10° mol /I < C < 10 mol/I
11. Méthodes graphiques de détermination du point d’équivalent (P.E) :
1. Méthodes de tangents :
La méthode des tangentes permet de déterminer graphiquement le volume équivalent lors
d’un dosage acide-base. Elle est assez précise lorsque le saut au point équivalent.
Cette méthode ancienne n’est valable du point de vue mathématique que si la courbe est
symétrique par rapport au PE. Point d’inflexion, donc uniquement pour un titrage acide fort

base forte, son emploi dans tout autre cas a proscrire.
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Y T v (ml}

2. Méthode de la courbe dérivée :

Cette méthode est toujours valable quel que soit le titrage et nécessite seulement, pour avoir
une bonne précision, un nombre de mesures suffisantes.

1. Point équivalent déterminé par la dérivée premiére

Le calcul de la dérivée du pH en fonction du volume versé¢ dpH/dV. Au point d’inflexion

(point equivalent), la dérivée (pente de la courbe) sera maximale.

2. Point équivalent déeterminé par la dérivée seconde :
On peut continuer avec le calcul de la dérivée seconde qui s’annule au maximum de la dérivée
premiéred?pH/dV?2 = 0.
Le point équivalent sera donc donné par I’intersection de la dérivée seconde avec 1’axe des
abscisses. Cette seconde courbe passe par un maximum pour le P.E. point d’inflexion des 1"

courbe.

12. Généralités sur les titrages
Les méthodes de titrages basées sur 1’échange de protons :

=  Protométrie : terme général donné aux méthodes de dosage d’un acide par une base,
Ou du dosage d’une base par un acide ; c'est-a-dire : échanges de protons

= Acidimétrie : méthode de dosage d’un acide par une base

= Alcalimétrie : méthode de dosage d’une base par un acide.
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1. Courbe de titrage Acido-basique :
*’ burciie graduds
soludson biranie . =
polcies e \ ;. ..{\

pHamdire
s0dulion Teree 1 il

mdieaeur colore —1 B | 1 sonede che phl=mefrs
b

barreau aimantd — T ) anitatews nEgndtique
= Mise en ceuvre expérimental :
Généralité :
Doser revient a déterminer la quantité d’une substance chimique présente en solution.
Doser une solution acide (ou basique) consiste a déterminer la quantité de protons qu’elle peut
libérer (ou capter) par litre de solution.
L’équivalence acido-basique correspond a une égalité du nombre de moles de protons libérés
par I’acide a doser, et du nombre de moles de protons captés par une base « etalon »
Exemple :
Monoacide faible HA titré par une monobase B étalon (Ce concentration connue)
HA+B < A +BH'
Au P.E. nHzO" libéré = n H3O* capté

N HA initial) = N (B ajouts)

COVO = CeVe

Pour caractériser I’avancement d’un titrage, on utilise généralement la variable x
(Taux ou degré d’avancement du dosage)

‘= Quantité de réactif titrant «étalon » ajouté
Quantité de réactif a titrer

Ainsi dans I’exemple précédent :

CV _CV V

X = = =
C:OVO CeVe Ve

On remarque que le P.E. Correspond a x = 1, quelles que soient les conditions opératoires (Ce,
Co, Vo).
HA+20H = A2+ 2H0

n HzO" libéré = 2 CoVo = Ce Ve ()
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_CVey _
AUPE(y: X —W—Z

2.Titrage d’un acide fort par une base forte :

Par pH-métrie :
¢ Burette contenant la solution de NaOH 54

+—— PH-métre

Support Bécher contenant la solution d’HCI

Dispositif expérimental pour dosage pH-métrique
Appelons Cq la concentration en ions CI™ aprés un ajout de volume V de NaOH

Vp+V  Sappelle le facteur de dilution
Cuq : concentration apres dilution
Nous remarquons que si V<<Vo, Cq ~ Co, on néglige la dilution si la soude est tres
concentrée : Ce >>Co (en pratique au seuil 10 % si Ce > 10 Co).
Le graphe de titrage obtenu au pH metre
= x=0
HCI a généré des ions H3O" en concentration Co

L’acide fort impose le pH

pH = - log Co
* O<x<1
Comme X = S _CV ; on obtient [OH ]~ =xC,

\ :CeVO ) C:0\/0

e

La réaction totale, on en déduit :

HsO" + OH =2 2H:0
E.l. Cq XCq
E.F. Cq(1-x) €

PH = -log Cd - log (1-X)

La variation de pH reste faible pour x entre 0 et 0.9
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Valeurs dans le cas Ce =.1 mol/l = Ve=10ml
= x=1
Nous sommes au P.E., les ions H3O* de I’acide fort ont été entierement neutralisés par les ions
OH- (de la base forte).
La R.P ( reaction preponderante)
H3:0"+ OH — 2 H,0 et pH=7
d-x>1
L’ajout de soude en exces rend le milieu basique

[OH *]:C—EV o _c, (x -1)
V,+V

pOH = -log Cq — log (x-1)
pOH + pH = 14 = pH =14 — pOH = pH = 14 + log Cq + log (x-1)
e- Graphe pH = f(x)

pH

4
14 4
12 .

H,O/0H"

10 4
8 ]

Y s PE.
6
4 -
2| momo

. — X
Y .9 Y
0 05 -1 LS 2

- Il existe un trés fort saut de pH autour duP.E
L’erreur de dosage 1%
x=0.99 —» pH=3.3
x=1.01 - pH=10.3
ApH= 7.4 : saut supérieur a7 unités de pH
- On peut donc calculer la pente moyenne au niveau de P.E.
ﬂ 14

= =370
AX  0.02

La courbe au voisinage du P.E est verticale
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3. Titrage d’un acide faible par une base forte :

Titrage de CH3COOH (PK, = 4.8, Co = 0.1 mol/l, Vo = 10 ml) titré par de la soude étalon (Ce, V)
Graph pH =f (x)

= X =0:1epH est celui d’un acide faible pour lequel

PKa+1logC )2=pH =% (PKa—log Co) = 2.9

= O<x<1
Un acide de Ka trop faible ne pourrait étre titré quantitativement
Dans le cas de CH3COOH, la R.P. s’écrit :

CH3COOH + OH «—CH3COO™ +H,0
E.l. Cq4 X Cq
E.F. Cda(1-x) € X Cq
Le PH est donnée par le couple acide - base CH3COOH/CH3COO"™ (Solution Tampon)

X
pH = pK, +log —
1-x

Y% P.E : pH=pKa

= x=1
L’acide a été entierement transformé en sa base conjuguée (CH3COOQO °).

C _ COVO _ CO

VvV, .G
C

e

Le pH est celui d’une base faible (PKg = 9.2)

CH3COOH + OH— CH3COO™ + H,0
pOH =%(PKB —logC,)
Si Ce = 0.1 mol/l, pOH =5.25 et pH = 8.75

= X>1 = I’exces d’ions OH impose le pH

[OH‘]:Mzcd(x—l)
V, +V

pH = 14- pOH = 14 + log Cq4 + log (x-1)
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CH,COOH!
CH,COO
61 PKy=48 7
""" W2PE.

129

0 0.5 I LS

L’erreur de dosage 1% :

x = 0.99 pH = pK, +log 1L = 6.80
—X
x=1.01 pH =14 + log Cq4 + log (x-1) =10.7
ApH =3.90
- la pente moyenne au niveau du P.E est :
ApH. = 390 =195(~verticale)
AX  0.02

4. Titrage d’un acide faible par une base faible (Titrage de CH;COOH par NH3) :

On consideére le titrage de Vo = 10 ml de CH3COOH (Co = 0.1 mol/l, PKa; = 4.8) par NH; (Ce = 0.1
mol/, PKa; = 9.2)

Support

Burette ———=

Solution titrante ——————=

Bécher —_ |{

Solution a titrer —

Barreau aimanté ———= =

Agitateur
magneétique

Graphe pH = f(x)
= x=0

L’acide faible CH3COOH impose le pH de la solution

PH = %4(PKa-logCo)
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= O<x<1
NHs + CH3COOH « NH4" + CH3COO"
E.l XCyq Cq

E.F. € Ca(1-x) € Cqg XCyq

On obtient le pH a partir du couple du couple CH3;COOH/CH3;COO-
pH = pK_, +log X
al 1_ X

Pour x= 0.5 on retrouve pH = PKy = 4.8
= x=1
La réaction prépondérante :
NH3 + CH3COOH —NHs" + CH3;COO"

E.F. € € Cd Cd
pH= %2 (pka1 +pKe2)
= x>1
L’excés de NH3 impose le pH
NH3s + NH4" < NH4" + NH3 (milieu stable)
[NH3] =Cq (x-1) et [NH4*] = [CH3COO]= Cq

pH= pKa+ log (x-1)
Pour x =2, pH = pK;, =9.2

2.9 { CH;COOH/CH,CO0™

L3
1 Ll
£
1

-
0,5 I 15 2 x

5. Dosage d’un polyacide par une base forte :
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Généralites :

Soit un diacide H.A dont les deux PK, sont PKal et PKa»

Les conditions pour que les deux acidités sont titrées séparément, c'est-a-dire successivement et
indépendamment I’une de 1’autre. Nous considérons qu’il en est ainsi lorsque H2A est titré a 99 %
contre 1 % seulement pour HA- Si H,A est titré a 99 %, il reste 1 % de H2A et il s’est formé 99 % de
HA d’ou :

]
oA = %

Si HAest titré a 1 %, il reste 99 % de HA" et il s’est formé 1 % de A% d’ou :
2—

] _

(] ¥

Et pH = PKy + log 1/99 = PKy, -2

Le pH devant vérifier ces deux conditions PKa; +2 = PKy, -2

PKaZ -PKal =4
Si la différence des deux pK, est supérieur a 4 les deux acidités interviennent successivement et
indépendamment 1’une de 1’autre.

6. ApKa>4 Acidités totalement séparées

7. 2<ApKa<4 Acidités separées (toujours 2 sauts de pH) mais interférences Au
voisinage de x =1

8. ApKa <2 Acidités non séparées : un seul saut de pH.

13. Titrage separé des deux acidités (Exemple des acides aminés)

Leur formule générale :

(ITOOH
NH.—C—R

|

H

Lors forte solubilité dans 1’eau, en raison de possibilités de liaisons hydrogene et dun fort

caractére salin en solution aqueuse :
R—(|JH— COOH & R-CH- CO0"
NH; hl]H;’ Amphion ou Zwittérion
En effet, par une réaction acide base interne 1’acide aminé (neutre) se transforme en di-ion

appelé Zwitterion ou amphio, en raison de ses propriétés amphoteres
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Par analogie avec la réaction :
CH3COOH +NH3 «» CH3COO™ + NH4"

_ K, (CH,COOH /CH,CO0")
K,(NH," /NH,)

La réaction de formation de I’amphio est quasi-totale ; la forme neutre est negligeable en

K =10*°

solution.

L’Amphion est un ampholyte car il est a la fois une base et un acide :

HsN*-CHR-COO" (aq) : H2N-CHR-COO"(aq) + H*(aq)
HsN*-CHR-COOH (aq) : HsN*-CHR-COO (aq) + H*(aq)

On en séduit le diagramme de prédominance :

E— li:iH --COOH R—FH-—-C oo R—?H- -CO0r
+NH, +NH, NH,
AR | AH:: | A >
1 oK, : K., pH

1. Titrage d’un acide aminé initialement sous forme diacide H2A" (I’alanine)
Suivi par PH-métrie :
Alanine C3H7NO2
O

HsC
° \‘)kOH

NH->
Symboliser par (H2A") PKa; = 2.3 PKa; =9.9
La concentration initiale Co= 1 mol/l

PKai+ logCo) 2
On constate en outre : ApK, >4, les deux acidités sont titrées séparement
Posons :

AN
COVO Vel

A la premiére équivalence, H2A™ a été titré : CoVo = CeVer

X=1= Vea=10ml
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A la second équivalence, H2A"™ puis HA ™ ont été titrés : 2 CoVo = CeVer
X=2 = Ve2=20ml

= X =0:lepH est celui d’un acide faible
pH = % (PKa-logCo) = 1.15
* O<x<1
H,A* +OH =HA* +H,0

E.l Cq x Cd

EF  Cylx) x Cd

X
H=pK_,+log—

p PRa gl—x

Pour x= 0.5 : pH= pKa1 =2.3

» x=1:HA" aété entierement transformé en HA~ amphotere

HoA* +OH— HA™ + H0
2HA* = H,A" + A

1
pH =E(pKal +pK,,)=6.1

Remarque : le pH d’un acide aminé dissous dans I’eau est donc en géneéral py :l(pK L+PK,)
2 a. a

+

Puisqu’il existe sous forme amphio prédominante HA~

m e x<?

+

HoA* s’est transformé en HA™ par réaction avec la quantité équivalente de OH ~
HA®*+OH™ = A?+H,0

El Cy Ca(x-1)

EF. Ca(2-x) =  Ca(x-1)

(x=1)
(2-x)

pH = pK,, +log

x’=0.5 < x=15 < pH=pKa:2=9.9
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= X =2:’acide aminé a été transformé en A=

Le pH est imposé par la premiére basicité faible
1
pOH :E(pKBZ _IOg Cd)

— COVO _ C

—_9

“TV,+V, 3
pOH = 2.3 =pH=11.7

= x)2:lesions OH en exceés imposant le pH
[OH " ]=C,(x —2)=14 + log Cq+ log (x-2)

= x=3 : pH=14+log (Co/4)=13.4

14 "\ H,0/0H"

...............

1 HA*HA

12PE

14. Les solutions titrées utilisées pour les titrages acide-base :
a-Définition :
Le réactif titrant doit étre une solution ayant une concentration exacte et précise, et il doit étre

Identifié par une étiquette normalisée. Ce réactif a I’obligation d’étre tres stable dans le temps,
ne subissant aucune dégradation ou modification de sa composition, lors de sa conservation.
L’étiquette du flacon doit indiquer se composition réelle, la date de sa fabrication, la date de
sa péremption.

b- solutions étalons acides :

Les acides forts, tel que 1’acide chlorhydrique : HCI, 1’acide perchlorique : HCIO; et 1’acide
sulfurique : H2SO4, donnent des solutions diluées extrémement stables dans le temps.

Par contre, I’acide nitrique : HNO3 est peut utiliser en titrage acide-base en raison de ses
propriétés oxydantes ces acides forts sont commercialisés a 1’état « ultra pur » ou « pour

analyse ».
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=  Solutions étalons diluées d’acide :

Ces solutions sont préparées a partir des solutions concentres commerciales, 1’étiquette d’un
flacon d’acide spécifié le pourcentage d’acide pur, la masse volumique, ainsi que la masse
molaire de ’acide.

Grace a ces données, il est possible de calculer la concentration en acide, avec une exactitude
en relation avec la qualité de ces données :

Le tableau suivant résume les données et les concentrations calculées pour quatre acides forts

Courants du commerce.

Acide Masse Pourcentage de | Masse molaire C (mol/l)
volumique pureté (g/mol)

HCI 1.19 37 % 36.46 12.08
HCIO4 1.67 69.4 % 100.45 11.54
H2SO4 1.84 96.3 % 98.08 18.07
HNO3 1.40 65 % 63.01 14.44

En raison de la valeur élevée de ces concentrations, les solutions méres, étalons d’acide, sont
diluées avec précision pour réaliser des solutions étalons a des concentrations souvent
voisines de 0.1 mol/l. Mais en raison de I’inexactitude de la concentration de la solution
concentrée commerciale, ainsi que du possible inexactitude de la dilution, ces solutions ne
possedent pas un titre exact. Ces solutions doivent étre comparées a un « étalon primaire »

Par titrage volumétrique.

= Etalonnage des réactifs titrants acides :

Ces réactifs titrants sont la plupart du temps étalonnes grace au titrage d’une solution de
carbonate de sodium anhydre (Na2COz anhydre) de titre connu.

Un autre étalon primaire est le TRIS (tris hydroxy-methyl amino méthane) CsH1:NO3 dont la
masse molaire est : 121.1 g/mol. Il permet de préparer une solution de titre exacte.

= Reéactifs titrants basiques :

= Lessolutions étalons :
Il n’existe pas d’étalon primaire de base forte, telle que 1’hydroxyde de sodium NaOH,
I’hydroxyde de potassium KOH ou I’hydroxyde de baryum Ba (OH) 2.
En effet, a 1’état solide (commercialisé), ces molécules sont assez hygroscopiques, et leurs

poudres se chargent en eau. La pesée de la prise d’essai de poudre, nécessaire a la préparation

de cette solution étalon, est donc entachée d’erreur.
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Ces solutions alcalines ont tendance a fixer le CO> pour former le carbonate correspondant.
20H " +CO,(gaz) < CO,> +H,0

Pour la base forte NaOH la fixation de CO. donne le carbonate correspondant : Na2CO3
Pour une solution de cette base, on parle de soude carbonatée.

Mais lors de la vérification du titre du réactif basique, I’acide titrant dose aussi le carbonate

Formé.

CO,* +2H.,0" < H,CO, +2H,0

= Etalonnage des réactifs titrants basiques :

Ceci est réalisé grace a d’excellents étalons primaires. Parmi ceux- Ci :

- L’acide benzoique (CeHs-COOH; M = 122.13 g/mol)

- L’hydrogénodiiodate de potassium : KH (103)2 qui un caractere acide fort. Sa masse
molaire est (M = 389.9 g/mol)

- Hydrogénophtalate de potassium KHCgH4O4, n’est pas hygroscopique. Sa masse
molaire est 204.2 g/mol. Ce réactif est commercialisé en qualité « ultra pure »

- Acide sulfamique HNH>SO3 (M= 97.23 g/mol)

- L’acide oxalique di hydraté (HOOC-COOH, 2H,0, M = 204.23 g/mol)

15. Protométrie en milieu non aqueux :

Les titrages acides- bases ne sont pas exclusivement réalisés dans 1’eau comme solvant

La Protométrie en milieu non aqueux utilise d’autres solvants pour réaliser les échanges de
protons. En effet, la majorité des composés médicamenteux posseédent une fonction acide
carboxylique ou une fonction amine, leur conférant un caractére acide ou basique faible.

De plus, ils sont souvent moyennement solubles dans I’eau.

Quant a eux, les acides gras ne sont pas du tout solubles dans 1’eau, et ils ont un caractere
acide de force moyenne.

Donc : en raison de leur faible caractére acide-base et / ou de leur faible solubilité dans I’ecau
Un grand nombre de drogues et de produits biologiques doivent étre titres en milieu non

aqueux.

a. Généralités :

Les titrages sont habituellement réalisés dans des solvants moléculaires : eau et les autres
solvants moléculaires : I’acide fluorhydrique, I’acide sulfurique, I’ammoniac liquide (NHz)

L’acide éthanoique ... les alcools, les acides carboniques, les amines, les amides.
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Peuvent aussi étre utilisés comme solvants en titrages acide-base en milieu dit « non aqueux ».
La dissolution d’un analyte dans un solvant moléculaire se traduit par la solvolyse qui
correspond a la réaction de charges dans la molécule de ce soluté, puis la solvatation par
formation de nouvelles liaisons entre analyte et solvant.

b. Principes de base :

L’eau solvant amphiprotique et dissociant, est utilisé pour les titrages classiques d’analytes a
caracteres acide ou basique relativement marqué. Mais 1’eau a des caractéres acides et
basiques forts, entraine une dissociation totale d’acides et de bases (forts) provoquant leur
nivellement. Le dosage différentiel de ces analytes, en milieux aqueux, n’est donc pas

possible.

Les réactifs titrants :

Les deux réactifs les plus utilises en protometrie en milieu non agqueux sont :

- l’acide perchlorique HCIO4, pour titrer les bases dans un solvant peu acide:
(acide éthanoique + anhydride acétique), car ¢’est 1’acide le plus fort qui existe. Mais il est
assez instable.

- le méthanolate de sodium CH3ONa pour doser les acides, dans un solvant un peu basique
(pyridine, DMF...).

16. Applications des titrages acides-bases :

Actuellement, dans les laboratoires de 1’industrie chimique, de textile, de 1’alimentation ainsi
que dans les laboratoires de controle de I’industrie pharmaceutique, les méthodes sont la
plupart du temps automatiques.

La détection du point équivalent est réalisée par méthode électrochimique, associée a un
traitement automatique du signal, par informatique.

Dans ce chapitre, sont présentées des méthodes de dosage de composes ou de molécules

caractéristiques.

16.1. En pharmacie, selon la Pharmacopée Européenne :

De trés nombreuses substances médicamenteuses sont titrables directement en milieu aqueux,
ou bien par Protométrie en milieu non aqueux.
Dans I’industrie pharmaceutique, la detection du point équivalent est la plupart du temps

réalisée par électrochimie (potentiometre directe et dérivée).
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Quelgues exemples des molécules titrables :

= L’aspirine (acide acétyle salicylique), antalgique, fébrifuge.

= L’acide lactique, anti-aphte et anti-oxygene (additif E 270).

= L’acide nicotinique (vitamine B3), activateur métabolique

= L’acide perchlorique HCIO4

= L’arginine (amino-acide), nutriment, vitamine semi-essentielle

= Le bicarbonate de sodium (carbonate acide de sodium ; hydrogéno-carbonate de
sodium)

= Le méprobamate (base), myorelaxant et anxiolytique

= L’hydroxyde de sodium NaOH

= Le trométamol (base), antibactérien et alcalinisant urinaire.

16.2. En milieu non aqueux :

e L’aciclovir (base), comme anti herpes- virus titrage en milieu acétique anhydre par
I’acide perchlorique ; détection potentiométrique.

e [L’adrénaline (base) du tartrate d’adrénaline, en réanimation médicale, contre arrét
cardiaque, collapsus cardiovasculaire, titrage en milieu acétique anhydre par 1’acide
perchlorique ; indicateur coloré : violet cristallisé.

e Le fluorouracile (acide) comme anticancéreux, anti métabolique (sein, ORL, ovaire,
prostate, pancréas, estomac, rein.). Titrage en diméthylformamide par I’hydroxyde de
tétrabutylammonium (base) ; indicateur coloré : bleu de thymol.

e Lacodéine (base) du chlorhydrate de codéine, comme antitussif, antalgique (associé
au paracétamol). Titrage en milieu acétique anhydre et en présence d’acétate
mercurique par 1’acide perchlorique ; I’indicateur coloré : violet cristalliseé.

e L’ibuprofene (acide), arthrose, rhumatisme inflammatoire.). Titrage en milieu
méthanoique par NaOH ; indicateur coloré : phénophtaléine.

e Des alcaloides : dont I’atropine du sulfate d’atropine comme parasympatholytique,
anticholinergique central, spasmolytique (in Atropine sulfate Alcon collyre R. Titrage
en milieu acétique anhydre par I’acide perchlorique ; détection potentiométrique.

17. Indicateurs colorés :

Un indicateur coloré est une espéce chimique dont les 2 formes du couple acide/base
possédent des couleurs différentes en solution. L'indicateur coloré est un acide faible qui
posséde un pKa qui lui est propre. La zone de virage de l'indicateur coloré est comprise entre
pKa- let pKa + 1.

Les indicateurs colorés sont des couples acide-base ils permettent de mettre en évidence
I'¢quivalence lors d'un dosage acide-base.

Zone de virage de I’indicateur coloré
Hin_+H,0 £ HO_ +In_
Acide Base conjuguée
Couleur & Couleur B

Si [HIn] >> [In7] la couleur sera celle de la forme acide
Si [HIn] << [In7] la couleur sera celle de la forme basique
Si [HIn] = [In7] ce sera la zone de virage
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Le Pka d’un indicateur coloré s’appelle le Pkin.

(THo [ T}

. [Hn] )

e

I{_:

[Hin]

PK,, = pH +logt——=

]

La forme acide et sa base conjuguée ont des couleurs différentes. La solution prendra la
couleur de la forme qui prédomine déterminée par le pH de la solution.

= Si pH < pKin la solution prend la couleur de la forme acide
= Si pH > pKin la solution prend la couleur de la forme basique
= Si pH = pKjs alors [HIn]=[In] et on a un mélange des 2 couleurs, c'est la zone de

virage de l'indicateur

La Phénolphtaléine est un exemple d'indicateur coloré en milieu acide (incolore) et en milieu
basique (fuchia) :

HO
@ oOH @ ]
i —_— e
~,
8 XO—
':/ + H2 8 . + Hg ot
W,
2

i,

0
Incolore (Acide). Fuschia (Base).
Remarque :

L’indicateur coloré étant en faible concentration dans la solution (2 a 3 gouttes), le pH de la

solution est fixé par le couple acide-base a doser.

18. Domaine de virage d'un indicateur de pH :

Pour un pH voisin de la valeur du pKin, les 2 couleurs sont présentes simultanément.

On considere que I'on peut distinguer ces 2 couleurs des que la concentration de I'une des 2
formes est 10 fois supérieure a celle de I'autre. Par exemple :

[HIN] =10 [In] ceci est réalisé si pH = pKis -1

10 [HIn] =[In7] ceci est réalisé si pH = pKj, +1
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On considere donc que la zone de virage (non distinction des 2 couleurs) est située dans le
Domaine :

pKin-1 < pH < pKint+1

pKa.I' 1 pKa.I pKa.I +1
[Hin] /[In-] = 10 [Hin] /{In-]<01  pH
| -

e
\ . )
' zone dewirage couleur de la solution
|
i 1
O

teinte sensible

C'est évidemment dans ce domaine que l'indicateur coloré doit étre utilisé (on peut alors
observer la disparition de la couleur de la forme prédominante de départ).

Le tableau qui suit donne les caractéristiques de quelques indicateurs de pH bien connus.

Exemples d'indicateurs de pH

Mo Teinte acide (de Hin) | Zonedewirage | Teinte basigue (de In)
hélianthine rouge a1-44 Jaune
rouge de meathyle rouge 42-B2 Jaune
bleu de bromothymal (BET) jaune BEO0-7F bleu
phénolphtaléine incolore a2-10,0 roge-violet

Les indicateurs colorés permettent de déterminer 1’équivalence dans un dosage acido-basique.
Pour cela, il faut impérativement que la zone de virage de 1’indicateur « encadre » la zone de
I’équivalence. Un choix incorrect entrainera une détermination erronée du volume equivalent.
Choix de l'indicateur coloré dans le cas d’un dosage acides et bases fortes c’est le cas par
exemple du dosage d’HCI par NaOH.

a. Dosage de HCI par NaOH :

La réaction de neutralisation est la suivante

HCIl + NaOH — Na* + CI" + H,0

A I’équivalence [H*] = [OH] donc le pH =7

IL faudra donc choisir un indicateur coloré dont la zone de virage se situe vers 7.
Choix possible : Bleu de bromothymol (zone de virage 6 — 7,6)

Choix de I’indicateur dans le cas d’un dosage d’un acide faible par une base forte
b. Dosage de I’acide acétique (CH3COOH) par NaOH :

La réaction de neutralisation est la suivante :

CH3COOH + NaOH — CH3COO™ + Na* + H.0

La neutralisation forme un sel de base faible A 1’équivalence, le pH est donc basique.
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L’indicateur coloré devra avoir sa zone de virage a un pH supérieure a 7.
Choix possible : Phénolphthaléine (zone de virage 8,2 —10)
Choix de I’indicateur dans le cas d’un dosage d’une base faible par un acide fort.

c. Dosage de I’ammoniaque (NH3) par HCI :

La réaction de neutralisation est la suivante :

NH3 + HCl — NH4" + CI" + H,0

La neutralisation forme un sel d’acide faible. A 1’équivalence, le pH est donc acide.
L’indicateur coloré devra avoir sa zone de virage a un pH inférieur a 7.

Choix possible : Hélianthine (zone de virage 3,1 — 4,4).

19. Solutions tampon, pouvoir tampon :
1. Définition, réalisation pratique d’un tampon :

Une solution tampon est une solution dont le pH est peu influence (pH varie peu) par addition
modérée d'un acide ou d'une base pouvant étre forts ou par dilution modérée (donc par ajout
d'eau). Une solution tampon est une solution contenant un mélange d’un acide et de sa base
conjuguée. Elle peut étre réalisée par ajout d’acide fort dans une solution de base faible, par
ajout de base forte dans une solution d’acide faible ou par mélange direct d’un acide et de sa
base conjuguée.

Autour de la demi-équivalence du titrage d'un acide faible par une base forte, le pH de la
solution est égal au pKa du couple acide-base faible, ces solutions sont des exemples de
solutions tampons. Elles sont constituees d'un mélange équimolaire d'un acide et de sa base

conjuguée.
2. Effet tampon

Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu, méme si I'on ajoute une quantité
modérée d'acide ou de base, méme si 1 'on dilue cette solution. Ces solutions sont préparées a
partir d'un mélange équimolaire d'acide et de base conjuguée. On obtient alors pH = pKa.

Ces solutions sont généralement utilisees pour étalonner les pH-métres.

3. Pouvoir tampon :

Le pouvoir tampon 3 mesure la qualité d’un tampon, il est défini par :

— dCy
p= dpH
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