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_ VARIATION DU pH AU COURS D’UNE
REACTION ENTRE UN ACIDE ET UNE BASE

OBJECTIFS

1- Tracer et interpréter une courbe de variation du pH d’une solution d’acide (ou de base) en
fonction du volume de base (ou d’acide) ajouté.

2- Exploiter les courbes de dosage par pH-métrie pour la détermination de la concentration
d’une solution d’acide ou de base.

3- Exploiter la courbe de dosage d’un acide faible par une base forte ou inversement pour
déterminer la constante d’acidité d’un couple acide/base et pour définir une solution tampon.

4- Citer les propriétés d’une solution tampon.

5- Choisir un indicateur coloré convenable pour repérer I’équivalence au cours d’un dosage
acide-base.

PREREQUIS

* Réaction acide-base.
* Couple acide/base.
* Définition et détermination du pH.

¢ [oi d’action de masse.

PLAN

I- Détermination du taux d’avancement final d’une réaction acide-base

II- Variation du pH d’une solution d’un monoacide fort suite a 1’ajout d’une solution
de monobase forte

III- Variation du pH d’une solution d’'un monoacide faible suite a 1’ajout d’une solution
de monobase forte

I'V- Variation du pH d’une solution d’une monobase faible suite a I’ajout d’une solution
d’un monoacide fort

V- Applications aux dosages acide-base

VI- Les solutions tampons
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Les déboucheurs des conduites sanitaires vendus dans le commerce
contiennent 20% en masse environ de soude NaOH. Un détartrant
commercial contient en moyenne 5% d’acide chlorhydrique.

Dans un laboratoire d’analyse comment peut-on déterminer la
concentration molaire précise de ces solutions ?
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I- DETERMINATION DU TAUX D’AVANCEMENT FINAL
D’UNE REACTION ACIDE-BASE

I-1 Activité

Introduire dans un bécher 20 mL d’une solution d’acide éthanoique CH;CO,H de concentration
molaire C, égale 2 102 mol.L! et ajouter 5 mL d’une solution d’hydroxyde de sodium NaOH
de concentration molaire Cg = 2.102 mol.L!. Mesurer, tout en agitant, le pH du mélange et
noter qu’il est égal a 4,80 (fig.1).

Figure 1. Mesure du pH d’un mélange d’acide
éthanoique et de soude.

[

. Ecrire I’équation chimique de la réaction qui se produit.

2. Dresser le tableau descriptif d’évolution du systeme constitué par le mélange des deux
solutions.

3. Evaluer le taux d’avancement final et montrer que la réaction entre I’acide et la base est
pratiquement totale.

4. Montrer qu’on arrive a la méme conclusion en calculant la valeur de la constante de la loi

d’action de masse de la réaction acide-base mise en jeu.

I-2 Interprétation

L’équation chimique de la réaction qui s’est produite est :
CH;CO,H + Na*+ OH" — CH;CO; + Na* + H,0.

Les 1ons sodium étant inertes, I’équation chimique précédente peut étre simplifiée en écrivant
simplement :

CH;CO,H + OH" — CH;CO; + H,0 (D).

Le pH du mélange est égal a 4,8, on en déduit que la concentration molaire des ions hydronium
H;0" est égale 2 1,6.10° mol.L™!.
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Comme le produit ionique de I’eau (K, = [H;O*][OH]) est égal a 10 2ala température ambiante,
on en déduit que la concentration molaire des ions hydroxyde OH" est égale a 6,25 107" mol L.

n -
Or, la concentration molaire des ions hydroxyde est égale a : = ;
Va+Vpg
d’our : nop- = [OH ] (V4 + V) = 6,25.10719 X (20 + 5).107 = 1,56.10"!! mol.

Dressons le tableau descriptif du systeme a 1’état initial et a I’état final :

initial 2.10* 10
intermédiaire X 2.10%-x 10%- x
final X¢ 2.10%- X¢ 104- Xy Xg X¢

D’apres les quantités de matiere consignées dans le tableau ci-dessus, on peut noter que le réactif
limitant de la réaction acide-base est I’ion hydroxyde OH™ car la quantité de matiere initiale de
cet ion est inférieure a celle de I’acide éthanoique. En conséquence, la valeur maximale de
I’avancement de la réaction est X, = 10 * mol.
Or,ona:

noy- = 107% - x;= 1,56.10" " mol.
On en déduit que :

xp=10%-156.10" = 10"* mol.

Le taux d’avancement final de cette réaction est pratiquement égal a 1 : la réaction (1) est
pratiquement totale.

Ce résultat peut étre obtenu en calculant la constante d’équilibre de la réaction acide-base (1)
mise en jeu. En effet,on a :

[CH,CO3],,
[CHCO, H], [OH" ],

=K.

[CHiCO3L, [H0T, K, 1077
[CH;CO,H], [OH7], [H,07], K. 107

Comme la constante d’équilibre de la réaction est trés grande, la réaction (1) peut étre considérée
comme totale.

Remarque

Une étude similaire montre que la réaction entre une base faible et un acide fort est également
totale.
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II-VARIATION DU pH D’UNE SOLUTION
D’UN MONOACIDE FORT SUITE A L’AJOUT
D’UNE SOLUTION DE MONOBASE FORTE

II-1 Activité

ATl’aide d’une pipette munie d’une propipette (ou d’un
pipeteur), prélever un volume V, égal a 20 mL d’une
solution d’acide chlorhydrique de concentration molaire
C, égale 2 102 mol.L™'. L’introduire dans un bécher
approprié. Plonger dans cette solution les deux
électrodes (qui peuvent étre séparées ou combinées)
d’un pH-metre préalablement étalonné (fig.2)

Mettre en marche ’agitation magnétique de fagon
modérée pour homogénéiser le mélange. A 1’aide d’une
burette graduée, ajouter par fraction de 1 mL environ,
une solution aqueuse d’hydroxyde de sodium NaOH de
concentration molaire initiale Cy égale a 102 mol.L™".
En maintenant I’agitation magnétique, mesurer a chaque
fois le pH. Diminuer le volume des portions de solution
ajoutées lorsque le pH commence a varier notablement.

Consigner les valeurs mesurées dans le tableau suivant :

[

de sodium ajoutée : pH = f(Vg).

[\

Figure 2. Addition d’une base forte
a une solution d’acide fort.

. Tracer la courbe de variation du pH en fonction du volume Vg de la solution d’hydroxyde

. Décrire comment varie le pH du systeme chimique. Préciser I’intervalle des valeurs de Vg

pour lequel le mélange est acide et la valeur de Vg ajouté a partir de laquelle le mélange

devient basique.

w9

. Déterminer les coordonnées du point d’équivalence en calculant d’abord le volume de la

solution basique versée a 1’équivalence et en lisant ensuite, sur la courbe, la valeur du pH

correspondant a Vgg.

=

Les comparer a celles du point d’équivalence E.
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II-2 Interprétation
Les mesures permettent d’obtenir les valeurs consignées dans le tableau suivant :

Vg (mL) 0,0 1,0 20 30 4,0 50 6.0 70 8.0 9.0 10,0

pH 200 205 209 214 218 223 227 232 237 242 248
Vg (mL) 110 120 130 140 150 160 170 180 185 190 195
pH 254 260 268 276 285 29 309 328 341 359 390
Vi (mL) 198 200 202 205 210 215 220 225 230 240 250
pH 430 700 9,70 10,09 1039 10,56 10,68 10,77 1084 1096 11,05

En rapportant les couples de valeurs (Vg , pH) dans un systeme d’axes (Vg , pH), on obtient le
graphe de la Figure 3:

o= A
14
13
12

: e
Erz

0 S 10 15 20 25

-
[ =]

O = N W K n MO ~ O W

Vg (mL)

Figure 3. Variation du pH au cours de I’addition d’une solution aqueuse
d’hydroxyde de sodium 102 M a une solution d’acide chlorhydrique 10> M.

Cette courbe présente trois parties :
a) 0 < V; <19 mL (environ)
Le pH augmente légerement (de 2 a 3,6 environ). Le milieu est acide car le réactif limitant est

I’ion hydroxyde OH'. La courbe est d’abord pratiquement une portion de droite de pente faible
puis elle présente une concavité dirigée vers le haut.
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b) 19 mL (environ) < Vg < 21 mL (environ)

Une variation brusque du pH se produit (de 3,6 2 10,4 L’équivalence acido-basique est
environ). La solution initialement acide devient basique : 1°¢état d’'un mélange obtenu
on dit qu’il y a un "saut de pH". La courbe devient lorsque les quantités de matiere
pratiquement parallele a 1’axe des ordonnées, puis elle d,aCid? et de b.ase, spnt en
présente une concavité dirigée vers le bas. Elle possede alors  PTOP DAL stoecl,nometrlqueg.

un point d’inflexion I situé au niveau du saut de pH. LG LS GOREIED (Ul TRt

e . . par une monobase, 1’équivalence
A T’équivalence acido-basique, on a : . .
N est atteinte quand la quantité du
CA°VA = CB 'VB.E 5 d’ou :

monoacide initial n, est égale a
_ C, .V, ~ 1072x20.1073 la quantité de monobase ajoutée
Cy 1072

— S31L=20 mI
=20.10" L =20 mL. ng. Cela se traduit par :
A partir de la courbe, on lit : pHg = 7.

VeE

n, =Ny
soit :
L’équation chimique de la réaction qui s’est produite est : C,.V=Cy.V;.
H;0" + CI' + Na* + OH — CI" + Na" + 2 H,0O
Les ions sodium Na* et les ions chlorure CI” étant inertes, I’équation chimique précédente peut
étre simplifiée en écrivant:

H,O0"+OH — 2H,0.

A I’équivalence, tout se passe comme si on avait dissous C,.V, = Cg.Vpg = 2.10% mol de
chlorure de sodium NaCl dans I’eau pour obtenir V5 + Vg g =40 mL de solution. Seuls les ions
hydroxyde OH et les ions hydronium H;O" provenant de 1’ionisation propre de I’eau sont en
solution avec les ions inertes Na* et CI". La solution obtenue est donc neutre. Le pH a I’équivalence
est bien égal a 7.
En appliquant la méthode des tangentes paralleles a la courbe pH = f(Vg), on peut par simple
lecture déterminer les coordonnées du point d’inflexion I (fig.4) :

L données de I (20 , 7 t celles de E.
es coordonnées de I ( ) sont celles de La méthode des tangentes paralleles

oH consiste a :
14 A - travailler sur les deux parties concaves,
13 (82)
12 de la courbe représentant pH = f(Vy),
i situées de part et d’autre du pH a
s I’équivalence;
- choisir un point A appartenant a I’une des
parties concaves et tracer la tangente (A,)
ala courbe en A ;
- tracer la droite (Ag) parallele a (A,) et
Vs (mL) passant par le point B appartenant a la

(43)

© = MW s h D~

0 G ) S 2 3 deuxieéme partie concave de la courbe ;
- tracer ensuite une sécante (D) a ces deux
Figure 4. Méthode des tangentes parall¢les. tangentes. Soient M et N les points de

concourt avec (Ay) et (Ag).

La droite (A) parallele a (A,) et passant par
le milieu du segment MN coupe la courbe
pH = f(V) au point d’inflexion I.

Nous constatons ainsi que la courbe pH = f(Vy)
présente un point d’inflexion I qui se trouve
pratiquement au milieu du saut de pH et qui
correspond au point d’équivalence E.
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¢) Vi >21 mL (environ)

Le pH augmente peu et la solution est basique (le réactif limitant est I’ion hydronium H;O™).
La courbe est pratiquement une portion de droite de pente faible.

Remarques

a) Les coordonnées du point d’équivalence
(Vs i, PHE) ne peuvent pas étre déduites
de la courbe facilement en calculant Vg
et en lisant pHg, car la courbe est presque
parallele a I’axe des ordonnées autour
du point d’équivalence E.

b) Comme les coordonnées du point
d’équivalence (Vg i , pHg) sont celles
du point d’inflexion situé sur le saut de
pH, ses coordonnées peuvent étre aussi
déterminées par la méthode de la courbe
dérivée (fig.5).

oH ¢}
14
13
12
1"
10

S

La méthode de la courbe dérivée consiste a utiliser
le fait qu’au point d’inflexion d’une courbe,

d*f(x)
dx?

la dérivée seconde d’une fonction f(x)

. X P
s’annule (la dérivée ) passe par un extrémum).

Moyennant un logiciel approprié, on peut

, dpH
superposer la courbe représentant —— avec la
B

courbe représentative de la fonction pH = f(Vp) et
déterminer Vj g et pHg.

Vg (mL)

O = N W b D~

0 S 10

15 20 25

Figure 5. Méthode de la courbe dérivée (en rouge).

La méthode des tangentes paralleles et la méthode de la courbe dérivée conduisent a des valeurs

approchées de Vg et de pHg.
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¢) Pour des solutions d’acides (ou de bases) de concentrations différentes, 1’allure des courbes
de variation du pH en fonction du volume de réactif ajouté reste inchangée et le pH est toujours
égal a 7 a I’équivalence, mais le saut de pH n’est pas le méme (fig.6).

oH LS
14
12
12 a
1
10 b
g
8
7
:
g
I |
3
2
1 Vs (mL)
00 3 10 15 20 25

Figure 6. Variation du pH au cours de I’addition d’une solution aqueuse d’hydroxyde
de sodium a une solution d’acide chlorhydrique dans le cas ou :

a) CA = CB = 10_1 mOl.L_l 5 b) CA = CB = 10—3 mOl.L_l.

Le saut de pH augmente lorsque C, et/ou Cy augmentent, et diminue lorsque C, et/ou Cy
diminuent.

II-3 Généralisation

Les conclusions tirées a partir de 1’étude de la réaction d’une solution d’acide chlorhydrique et
d’une solution d’hydroxyde de sodium sont obtenues pour toute réaction entre une solution d’un
monoacide fort et une solution d’une monobase forte.

AT’équivalence acido-basique, obtenue suite a la réaction entre une solution d’un monoacide
fort AH et une solution de monobase forte B, le pH est égal a 7 a 25°C.
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III-VARIATION DU pH D’UNE SOLUTION
D’UN MONOACIDE FAIBLE SUITE A I’AJOUT
D’UNE SOLUTION DE MONOBASE FORTE

Le dispositif expérimental est le méme que celui utilisé pour 1’étude de la réaction entre une
solution d’un acide fort et une solution d’une base forte.

III-1 Activité

AT’aide d’une pipette munie d’une propipette (ou d’un pipeteur), prélever un volume V, égal
a 20 mL d’une solution d’acide éthanoique CH;CO,H de concentration molaire initiale C, égale
210" mol.L™! et I’introduire dans un bécher approprié. Mesurer le pH de cette solution 2 I’aide
d’un pH-metre préalablement étalonné.

A l’aide d’une burette graduée, ajouter (comme indiqué dans le tableau ci-dessous) un volume
Vg d’une solution d’hydroxyde de sodium NaOH de concentration molaire initiale Cy égale a
107" mol.L™" et mesurer le pH aprés chaque addition. Diminuer le volume des portions de solution
ajoutées lorsque le pH commence a varier notablement.

Consigner les mesures dans le tableau suivant :

Vg (mL) 00 0.5 1,0 2,0 30 40 50 6,0 7,0 8,0 9,0
pH
Vg (mL) 100 110 120 130 140 150 160 170 180 185 190
pH
V3 (mL) 19,5 19,8 200 20,2 205 21,0 21,5 22 230 240 250
pH

1. Tracer la courbe de variation du pH en fonction du volume Vg de la solution d’hydroxyde
de sodium ajouté.

2. Tracer les tangentes a la courbe aux points d’abscisses 0, 5 et 17 mL. Décrire comment varie
la pente de la tangente a la courbe quand le volume Vy varie de 0 a 17 mL.

3. Déterminer les coordonnées du point d’équivalence en calculant d’abord le volume de la
solution basique versée a I’équivalence et en lisant ensuite, sur la courbe, la valeur du pH
correspondant a Vg g.

4. Par la méthode des tangentes paralleles ou par la méthode de la courbe dérivée (moyennant
un logiciel approprié), déterminer les coordonnées du point d’inflexion I (situé au niveau du
saut de pH) de la courbe. Les comparer a celles du point d’équivalence E.
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III-2 Interprétation

Les mesures du pH relevées apres chaque addition de la solution de base permettent d’obtenir
le tableau de valeurs suivant :

Vg (mL) 00 05 10 20 30 40 50 60 70 80 90

pH 288 325 350 380 400 4,15 427 438 448 457 4,66
V3 (mL) 100 110 120 130 140 150 160 170 18,0 185 19,0
pH 475 484 493 502 5,12 523 535 550 5770 584 603
V3 (mL) 195 198 200 20,2 205 210 21,5 22 230 240 250
pH 634 6,75 8,72 10,70 11,09 11,39 11,56 11,68 11,84 11,96 12,05

Ces résultats permettent de tracer la courbe pH = f(Vp) (fig.7).

oH 1
14
13
12
1
10

w

Vg (mL)
0 g 10 15 20 25

Figure 7. Evolution du pH au cours de 1’addition d’une solution aqueuse
d’hydroxyde de sodium 10" M a une solution d’acide éthanoique 10" M.

Q= N W O~

Cette courbe présente trois parties :
a) 0 <V <19 mL (environ)

Le pH augmente de 2,9 a 6 environ.
Pour les premieres fractions de solution de base ajoutées, le pH accuse une augmentation assez
perceptible puis au fur et 2 mesure que le volume Vg de la solution d’hydroxyde de sodium
ajoutée augmente, I’augmentation du pH devient plus faible. La pente de la tangente a la courbe
est minimale pour Vg = 10 mL volume pour lequel la concavité de la courbe change de sens :
le point correspondant est donc un point d’inflexion (point ou la tangente a la courbe est
pratiquement parallele a I’axe des abscisses).

. dpH .
En ce point ——— est minimale.

dV,

B
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a) Pour Vg =0 mL, nous avons une solution aqueuse d’acide éthanoique qui est un acide faible,
son ionisation dans 1’eau est limitée et aboutit a un équilibre dynamique. L.’équation chimique
de la réaction de dissociation de cet acide est:

CH;CO,H + H,0 = H;0"+ CH;CO; Q).

) Lors de I’addition progressive de la solution d’hydroxyde de sodium, les ions hydroxyde OH"
réagissent avec les ions hydronium H;O" selon la réaction d’équation :

H30+ + OH — Hzo + H20 (3)

La molarité des ions hydronium H;O" diminue suite a la réaction de neutralisation (3) et par
dilution par la solution basique; d’apres les conditions d’évolution, le systeme évolue dans
le sens de I’ionisation de 1’acide (réaction directe +2).

Le processus global est la somme des deux réactions (+2) et (+3) représentée par :

CH,CO,H + OH — CH,CO; + H,0 ).

qui est une réaction pratiquement totale. En effet, la constante de la loi d’action de masse K,
pour cette réaction est telle que:

o [CHCOSL MO, K, L7sa0t
1= . =X - e SL8d0n
[OH "], [CH,CO,H], [H0"],, K. 107"

On peut conclure que cette réaction fait disparaitre quasi totalement le réactif limitant a savoir:
- les ions hydroxyde OH" avant I’équivalence;
- ’acide éthanoique CH3CO,H apres 1’équivalence.

b) 19 mL (environ) < V; < 21 mL (environ)

Le pH augmente de 6 a 11,4 environ et la courbe présente un point d’inflexion (point ou la tangente
ala courbe est pratiquement parallele al’axe des ordonnées) qui se trouve au point d’abscisse
Vg =20 mL. En ce point, la méthode des tangentes paralleles permet de lire un pH = 8,7.
L’équation chimique simplifiée de la réaction qui s’est produite est :
CH3C02H +OH — CH3CO£+ H20
a) A I’équivalence, tout se passe comme si on avait dissous 2.10™ mol d’éthanoate de sodium
CH;COONa dans I’eau pour obtenir 40 mL de solution. En plus des ions inertes Na* et des
entités moléculaires, il existe les ions hydronium H;0" provenant de I’ionisation propre de

I’eau, les ions éthanoate CH;COQ", les ions hydroxyde OH" issus de I’ionisation propre de
I’eau et de la réaction de la base faible CH;COO™ avec ’eau:

CH;COO™ + H,0O =2 CH;COOH + OH (-1)

En conséquence : [OH 1> 107" mol.L™" ; 1a solution obtenue a 1’équivalence est donc basique
etle pH est bien supérieur a 7.
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Supposons que, dans les conditions de 1’expérience, la proportion des ions éthanoate transformés
jusqu’a I’équivalence en acide éthanoique est faible et que les ions OH™ provenant de I’ionisation
propre de 1’eau sont négligeables devant ceux formés a partir de la réaction (-1) et calculons le
pH a partir de I’expression :

1 C,.V C,.V
pH = — (pK, + pK, +log AT A e rapport —A A o 1.10‘1 mol.L! représente
2 Va +VBE Va+Vee 2

la concentration initiale de 1’éthanoate de sodium (ou encore la concentration initiale de la base
faible CH;COO™ ) a I’équivalence.
D’ou : pHg = 5 (14 + 4775-1- log?2)= 8,72.

Cette valeur calculée rejoint le résultat déduit de I’expérience et confirme les approximations
utilisées. v
) Pour un volume Vg égala _—A-E on dit qu’on a la demi-équivalence. A cet état du systeme

chimique on a : 2
q C VB.E
5 -
[CH;CO;] = 2
V + VB,E
et A 2
v
B.E
C A ’VA CB )
[CH;CO,H] = v — v
B.E B.E
Vy+—2= V, +
2 2
Comme C,.V 4 = C5.Vg g, on en déduit que :
C VB.E
B 9
[CH3C02H] =
VvV VB.E
AT
2
on trouve donc: [CH3COO_] »
[CH,COOH]
L’application de la loi d’action de masse pour la réaction (2) donne :
- +
[CH,CO; ], [H,0"],
- a
[CH,CO,H],

En conséquence, on trouve :
[H3O+]éq =K, etpH =pK, =4,75.

¢) Vg > 21 mL (environ)

Le pH augmente faiblement et la solution est basique. La courbe est pratiquement une portion
de droite de pente faible.
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III-3 Généralisation

Les conclusions tirées a partir de I’étude de la réaction d’une solution d’acide éthanoique et
d’une solution d’hydroxyde de sodium sont obtenues pour toute réaction entre une solution d’un
monoacide faible et une solution d’une monobase forte.

A I’équivalence acido-basique, obtenue suite a la réaction entre une solution d’un monoacide
faible AH de volume V4 et de concentration C, et une solution de monobase forte de volume
V35, le pH est supérieur a 7 a 25°C.

A la demi-équivalence le pH du mélange est égal au pK, du couple acide/base concerné.

IV- VARIATION DU pH D’UNE SOLUTION
D’UNE MONOBASE FAIBLE SUITE A I’AJOUT
D’UNE SOLUTION D’UN MONOACIDE FORT

IV-1 Activité

A T’aide d’une pipette munie d’une propipette (ou d’un pipeteur), prélever un volume Vg égal a
20 mL d’une solution aqueuse d’ammoniac NH; de concentration molaire Cg égale a 102 mol.L"!
et ’introduire dans un bécher approprié. Mesurer le pH de cette solution a 1’aide d’un pH-metre
préalablement étalonné.

Al’aide d’une burette graduée, ajouter comme indiqué dans le tableau ci-dessous, une solution
aqueuse d’acide chlorhydrique de concentration molaire initiale C, égale 2 102 mol.L™! et
mesurer le pH apres chaque addition. Diminuer le volume des portions ajoutées lorsque le pH
commence a varier notablement.

Consigner les mesures dans le tableau suivant :

V3 (mL) 0,0 0,5 1,0 20 4,0 6,0 80 100 120 140 160
pH

V3 (mL) 180 190 195 198 200 202 205 210 22 250

pH

1. Tracer la courbe de variation du pH en fonction du volume V, de la solution d’acide
chlorhydrique ajoutée.

2. Tracer les tangentes a la courbe aux points d’abscisses 0,5 et 17 mL. Décrire comment varie
la pente de la tangente a la courbe quand le volume V 4 varie de 0 a 17 mL.

3. Déterminer graphiquement le pH du mélange a la demi-équivalence ainsi que son pH a
I’équivalence.

IV-2 Interprétation

Les mesures du pH relevées apres chaque addition de la solution d’acide permettent d’obtenir
le tableau suivant :
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Vg (mL) 00 05 10 20 40 60 80 100 120 140 160

pH 10,59 1045 10,31 1009 9,78 956 937 920 902 883 8,60
Vg (mL) 180 190 195 198 200 202 205 210 22 250
pH 824 792 761 720 575 430 391 361 332 295

Ces résultats permettent de tracer la courbe pH = (V) (fig.8).

pH a
14
13
12
1"
10
8

O = N Wk D~

V, (mL)
: 10 1% 20 2%

(=]

Figure 8. Variation du pH au cours de 1’addition d’une solution aqueuse
d’acide chlorhydrique 10 M 2 une solution d’ammoniac 10 M.

Cette courbe présente trois parties :
a) 0 <V, <19 mL (environ)

Le pH diminue de 10,6 2 7,9. Pour les premieres fractions de la solution d’acide, le pH accuse
une diminution assez perceptible puis au fur et a mesure que le volume V4 d’acide chlorhydrique
ajouté augmente, la diminution du pH devient plus faible. La pente de la courbe est négative.

Pour V, = 10 mL, la concavité de la courbe change de sens. Le point d’abscisse 10 mL est un

point d’inflexion ot la tangente a la courbe est pratiquement parallele a 1’axe des abscisses. En
.. dpH
ce point P st nulle.
dv,

a) Pour V, =0 mL, on est en présence d’une solution aqueuse d’ammoniac qui est une solution
de base faible. Son ionisation dans I’eau est limitée et aboutit a un équilibre dynamique.
L’équation chimique de la réaction d’ionisation de cette base est:

NH;+ H,O = NH," + OH (4).
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La constante d’équilibre est K, = 1,8.107.

| 7

) Lors de I’addition progressive de la solution d’acide chlorhydrique dans la solution initiale
d’ammoniac, les ions hydronium H;O" réagissent avec les ions hydroxyde OH" selon la
réaction d’équation:

H,O0" + OH" — H,0+ H,0 3).

L’équilibre de I’ionisation de I’ammoniac (4) est déplacé car la molarité des ions hydroxyde
OH" diminue suite a la réaction de neutralisation (3) et par dilution; d’apres les conditions
d’évolution le systeme évolue dans le sens de I’ionisation de I’ammoniac (réaction directe +4).
Le processus global est la somme des deux réactions (+3) et (+4) représentée par:

NH3 + H30+ _>NH4+ + H20 (5)

qui est une réaction pratiquement totale. En effet la constante de la loi d’action de masse K
pour cette réaction est tres élevée :

[NHjl,  INHjLIOH), K, 178107

5= = - —— =18.10".
[H,0"], [NH,],,  [H,0%] [NH ] [OH7],, K. 10 14

On peut conclure que cette réaction fait disparaitre quasi totalement le réactif limitant a savoir:
- les ions hydronium H;O™" avant I’équivalence;
- ’ammoniac NHj; apres I’équivalence.

b) 19 mL (environ) < V, <21 mL (environ)

Le pH diminue brusquement de 7,9 a 3,6 : “saut de pH”. La courbe présente un point d’inflexion
(ou la tangente a la courbe est presque parallele a 1’axe des ordonnées) d’abscisse V=20 mL.
En ce point, la méthode des tangentes paralleles permet de lire un pH = 5,75. Les coordonnées
de ce point sont celles du point d’équivalence.

@) A I’équivalence, tout se passe comme si on avait dissous 2.10* mol de chlorure d’ammonium
NH,Cl dans I’eau pour obtenir 40 mL de solution. En plus des ions inertes Cl et des entités
moléculaires, il existe les ions hydroxyde OH", les ions ammonium NHj , les ions hydronium
H;0" provenant de I’ionisation propre de I’eau, et de la réaction de I’acide faible NH; avec
I’eau:

NH; + H,0 2 NH; + H;0* (-5)

En conséquence : [H;0*]> 107 mol.L' ; 1a solution obtenue a I’équivalence est donc acide
et le pH est bien inférieur a 7.

Supposons que, dans les conditions de 1’expérience, la proportion des ions ammonium
transformés jusqu’a I’équivalence en ammoniac est faible et que les ions H;O provenant de
I’ionisation propre de I’eau sont négligeables devant ceux formé a partir de la réaction (-5)
et calculons le pH a partir de 1’expression :
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1 C,.V, C,-V 107
pH == (pK, - log —2—L—) :le rapport B_B = mol L™ représente la
2 + +V 2
BT VAE BT VAE

concentration initiale du chlorure d’ammonium (ou encore la concentration initiale de 1’acide
faible NH; ) a I’équivalence.

pHg = % 925+2+ log2)=5,75.

Cette valeur calculée rejoint le résultat déduit de 1’expérience et 1égitime les approximations
utilisées.

\Y
) Pour un volume V, égala —2E  on est a la demi-équivalence. A cet état du systeme

. . )
chimique,on a: c VA'E
A
INH,"] = 2
\%
VB + A.E
. 2
¢ C v C VA.E
. A’
[NHy] = —B~ B 2
A%
AE AE
Vp+ Vp + 5
Comme Cg.Vi = C,.V g, nous en déduisons que :
[NH]
[NH7]
L’application de la loi d’action de masse pour la réaction (-5) donne :
[NH,]. [H,O"],
2 2 4 _K_(NH:/NH,).
+
[NH ],
En conséquence on trouve : q
[H;0"] =K,
Soit :
pH =pK, =9,25.

¢) V,>21 mL (environ)

Le pH diminue faiblement; la solution est acide. La courbe est pratiquement une portion de
droite de pente faible.

IV-3 Généralisation

Pour toute réaction entre une solution d’une monobase faible et une solution d’un monoacide
fort, les résultats sont similaires a ceux trouvés avec une solution aqueuse d’ammoniac
additionnée d’une solution aqueuse d’acide chlorhydrique.

ATéquivalence acido-basique, obtenue suite a la réaction entre une solution d’'une monobase
faible B de volume Vy et de concentration Cy et une solution de monoacide fort AH de volume
V4, le pH est inférieur a 7 a 25°C.

A la demi-équivalence le pH du mélange est égal au pK, du couple acide/base concerné.
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V- APPLICATION AUX DOSAGES ACIDE-BASE

Le dosage d’une solution aqueuse d’acide fort ou d’acide faible par une solution de base forte
de concentration molaire Cg connue (solution titrée) consiste a déterminer la concentration
molaire C, de I’acide.

Le dosage d’une solution aqueuse de base forte ou de base faible par une solution d’acide fort
de concentration molaire C, connue consiste a déterminer la concentration molaire Cy de la
base.

A I’équivalence acido-basique, on a la relation :

C A‘V A= CB‘VB
Il est possible de déduire de cette relation la concentration molaire C, de 1’acide (ou Cg de la
base) a partir de la détermination expérimentale du volume Vg ou V, a I’équivalence. Pour

obtenir I’un ou I’autre de ces volumes on réalise un dosage acide-base et on repere le point
d’équivalence par pH-métrie ou en utilisant un indicateur coloré convenable de pH.

a) Utilisation de la pH-métrie

La courbe de variation du pH en fonction du volume d’une solution de titre connu permet de
déterminer (par la méthode des tangentes paralleles ou la méthode de la courbe dérivée) les
coordonnées du point d’équivalence (Vg, pHg). On calculera par la suite la concentration inconnue
a partir de la relation : C,.V, = Cg.Vj.

b) Utilisation d’un indicateur coloré de pH
Activité

Dans un bécher de capacité 100 mL, introduire 20 mL d’une solution aqueuse d’hydroxyde de
sodium de concentration 102 mol.L™", ajouter quelques gouttes de BBT et mesurer, a ’aide d’un
pH-metre, le pH du milieu.

Par petites fractions, ajouter au mélange une solution d’acide chlorhydrique de concentration
5.10% mol.L™! et compléter le tableau suivant :

pH inférieur a : ...environ de:...a:...environ a partir de : ... environ
Couleur de la solution Jaune Verte Bleue
Interprétation

La couleur de la solution contenant le BBT dépend du pH de la solution dans laquelle il est
introduit. Le BBT joue le role d’un indicateur coloré de pH.

Un indicateur coloré de pH, utilisé en petite quantité dans les dosages acido-basiques, est
constitué d’un acide faible dont la teinte est différente de celle de sa base conjuguée.
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Pour le BBT, la forme acide est jaune et la forme basique est bleue. Lorsque les deux formes
sont en proportions comparables la teinte de la solution est verte dite teinte sensible du BBT,
couleur intermédiaire entre le jaune et le bleu. La zone de pH ou apparait la couleur verte est
appelée zone de virage du BBT.

Pour chaque indicateur coloré correspond une zone de virage ou la teinte de la solution est
intermédiaire entre celle de la forme acide et celle de la forme basique de I’indicateur.

La teinte sensible d’un indicateur coloré de pH est la teinte qu’il prend lorsqu’il est introduit
dans une solution de pH appartenant a sa zone de virage.

Le tableau ci-dessous donne quelques indicateurs de pH usuels ainsi que leurs zones de virage.

Indicateur coloré pH de la zone Couleur Couleur
de virage de la forme acide  de la forme basique
Bleu de bromophénol 30a4,6 jaune bleu
Rouge Congo 30a50 bleu rouge
Meéthyl orange (Hélianthine) 3,1a44 rouge jaune
Rouge d’éthyle 40a58 incolore rouge
Rouge de méthyle 48260 rouge jaune
Rouge de phénol 60268 jaune rouge
Bleu de bromothymol 60a7,6 jaune bleu
Rouge de Crésol 70a8.38 jaune rouge
Phénophtaléine 82a10,0 incolore violet

Un indicateur coloré de pH peut donc servir a apprécier le point d’équivalence; il suffit pour cela
que le pH a I’équivalence soit contenu dans sa zone de virage (ou au moins en soit trés proche).
Le choix de I’indicateur doit tenir compte de sa zone de virage et du pH a I’équivalence.

Un indicateur coloré est dit convenable a un dosage acide-base si sa zone de virage contient
le pH a I’équivalence.

a) Dans le cas du dosage d’un monoacide fort par une monobase forte ou inversement, le pH
a I’équivalence est égal a 7. L’indicateur le plus approprié est celui qui contient cette valeur
dans sa zone de virage. On peut utiliser par exemple le bleu de bromothymol qui vire pour
des pH compris entre 6,0 et 7 4.

) Dans le cas du dosage d’'un monoacide faible par une monobase forte, le pH a 1’équivalence
est supérieur a 7. L’indicateur le plus approprié est celui qui contient cette valeur dans sa
zone de virage. On peut utiliser par exemple la phénophtaléine qui vire pour des pH compris
entre 8,2 et 10,0.

y) Dans le cas du dosage d’une monobase faible par un monoacide fort, le pH a I’équivalence
est inférieur a 7. L’indicateur le plus approprié€ est celui qui contient cette valeur dans sa zone
de virage. On peut utiliser par exemple le rouge de méthyle qui vire pour des pH compris
entre 4,8 et 6,0 ou I’hélianthine qui vire pour des pH compris entre 3,2 et 4 4.
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Exercice d'entrainement

Enoncé

Le dosage de 20 mL d’une solution aqueuse d’acide benzoique C¢HsCO,H de concentration
molaire initiale C, inconnue avec une solution d’hydroxyde de sodium de concentration molaire
initiale Cy égale 2 10" mol.L"" a donné les résultats suivants :

0,0 20 6,0 8,0 100 120 140 160 180
261 327 384 403 420 436 457 480 5,15
190 196 198 20,2 210 220 230 240 250
548 59 6,2 10,7 11,39 11,68 11,84 1196 12,05

1. Ecrire I’équation chimique de la réaction de dosage.

2. Tracer la courbe {pH = f(Vg)} et en déduire le volume de base ajouté au point d’équivalence.

3. Calculer la concentration molaire initiale C, de I’acide benzoique.

4. Déterminer la valeur du pK, du couple CqHsCO,H/ C(HsCO,™ et montrer que la réaction
de dosage est pratiquement totale.

5. Expliquer pourquoi le pH a I’équivalence est supérieur a 7.

Solution
1. L’équation chimique de la réaction de dosage est :
C¢HsCO,H + OH™ — C¢HsCO; + H,0.
2. La courbe pH = f(Vg) a I’allure suivante :
pH *
14
13
12

1
10

w

© = N W s i O ~ W

Vg (mL)

(=]
o

10 15 20 25
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Le volume de base ajouté a I’équivalence est : Vg g =20 mL

3. La concentration molaire initiale C, de 1’acide benzoique est :
CpV, 1073
Cy= e QIX20007 o4t
Vi 20.107
4. Ala demi-équivalence,on a: pH =pK,; d’ou: pK, =4.2.

La constante de la loi d’action de masse K pour la réaction de dosage est :
— - + -5
K [C,H,CO07],, _ [C,H,CO07], [H,0"],, _ & _6,31.10 —631.10°.
[OH], [C,H,COOH],  [OH ] [C,H,COOH], [H,0"], K 10714

éq é éq ¢
La valeur de K est tres grande, donc la réaction directe de titrage est pratiquement totale.

5.Le pH de la solution obtenue au point d’équivalence est supérieur a 7 a 25°C; la solution est
basique. En effet cette solution est la méme que si on avait dissous le sel C¢dHsCO,Na dans
I’eau dont la dissociation donne 1’ion benzoate CcHsCO,™ qui est une base faible (base
conjuguée de I’acide benzoique CqHsCO,H) et I’ion sodium Na™ qui est un acide inerte (acide
conjugué de la base forte NaOH).

VI- LES SOLUTIONS TAMPONS

Au cours du dosage d’une solution d’acide éthanoique par une solution d’hydroxyde de sodium
nous avons remarqué I’existence sur la courbe pH = f(Vy) (fig.4) un point d’inflexion a tangente
presque parallele a I’axe des abscisses appelé point de demi-équivalence. En ce point le volume

v
de base ajouté Vg égal a ];'E et le pH est égal au pK, du couple CH;CO,H /CH;CO,  :

pH = pK, (CH5CO,H / CH;CO,) =4,75.
Nous avons également montré que la solution obtenue a la demi-équivalence contient de 1’acide
éthanoique CH;CO,H et des ions éthanoate CH;CO, avec des concentrations molaires égales :

[CH;CO,H] = [ CH,CO; 1.

En examinant la courbe pH = f(Vy) (fig.7), on constate que dans un large domaine contenant
le point de demi-équivalence, le pH varie peu quand on ajoute des quantités modérées de la
solution de soude. Par exemple, quand on passe de 7 mL a 14 mL de solution de soude ajoutée,
le pH augmente de 0,1 unité environ par mL de solution de base ajouté.

De méme lorsque nous avons réalisé le dosage d’une solution d’ammoniac par une solution
d’acide chlorhydrique nous avons constaté que la courbe pH = f(V,) (fig.8) présente un point
d’inflexion a tangente presque parallele a I’axe des abscisses, pour un volume V , d’acide ajouté

égal éh .

2
Ce point correspond a la demi-équivalence. En ce point les concentrations molaires de NH; et
de NHjsont égales :
[NH;3] = [ NHy ]
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et le pH est égal au pK, du couple NH;/NH;:
pH = pK, (NH; /NH;) = 9,25.

La aussi, il existe un large domaine contenant le point de demi-équivalence ou la pente de la
courbe est faible : le pH varie peu quand on ajoute des quantités modérées d’acide fort. Par
exemple en passant de 6 a 14 mL de solution d’acide ajoutée, le pH diminue de 0,1 unité environ
par mL de solution d’acide ajoutée.

Pour les deux courbes examinées (fig. 7 et fig. 8), la variation de pH est beaucoup plus modérée
autour du point de demi-équivalence qu’au début du titrage, ou juste avant ou juste apres le point
d’équivalence. Toutes ces constatations sont valables pour n’importe quel acide faible et n’importe
quelle base faible. Ce type de solution caractérise les mélanges tampons.

Un mélange d’un acide faible et de sa base conjuguée dont le pH :

- diminue tres faiblement lors de 1’addition d’un acide (fort ou faible) en proportion modérée;
- augmente tres légerement lors de I’addition d’une base (forte ou faible) en proportion modérée ;

- varie tres légerement suite a une dilution modérée;

est dit solution tampon.

Remarque

Quand les concentrations de I’acide faible et de sa base conjuguée sont assez proches, le pH des
solutions tampons est trés proche du pK, du couple Acide;/ Base; utilisé. Dans le cas particulier
ou [Acide;] est égale a [Base;], le pH est égal au pK,. En effet, nous avons :

[Base; | _

pH =pK, + log
) [Acide,]

pK,.

Préparation d’une solution tampon
Dans un laboratoire nous avons souvent besoin des

solutions tampons pour étalonner les pH-metres
a) soit par le mélange d’un acide faible et 3yant Jeur utilisation. Parmi ces solutions nous
de sa base conjuguée en concentration jpdiquons les plus utilisées :
du méme ordre de grandeur; a) Solution de pH égal a 4,8 obtenue en
b) soit par la réaction entre un acide faible mélangeant 50 mL d’une solution d’acide
et une base forte, en quantités telles que éthanoique de concentration 0,2 mol.L™! avec
le mélange se situe au voisinage de la 50 mL d’une solution d’éthanoate de sodium
demi-équivalence ; de méme concentration.

¢) soit par la réaction entre une base faible 'P) So/lution de pH égal %‘ 7,0 obtepue el
et un acide fort, en quantités telles que =~ M€langeant 50 mL d’une solution de

le mélange se situe au voisinage de la dihydrogénophosphate de p oﬁlssium KH,PO,
demi équi de concentration 0,1 mol.L"" avec 29,1 mL
emi équivalence.

d’une solution d‘hydroxyde de sodium de méme
concentration; on ajuste avec de 1’eau distillée
pour obtenir un volume final de 100 mL.

Dans les cas les plus simples, une solution
tampon est obtenue :
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I-OBJECTIF

Déterminer le pourcentage en masse en hydrogénosulfate de sodium NaHSO, d’une poudre
utilisée pour I’ajustement du pH de I’eau d’une piscine.

II-PRINCIPE

Pour obtenir le pourcentage en masse en hydrogénosulfate de sodium NaHSO, de la poudre on
réalise un dosage pH-métrique en utilisant comme solution titrante une solution d’hydroxyde
de sodium.

III-EXPERIENCE A REALISER

Dissoudre 10 g de la poudre a analyser dans assez d’eau pour obtenir 50 mL d’une solution (S).

1. Etalonner le pH-metre en utilisant les solutions tampons mises a la disposition.
2. Rincer la burette graduée et la remplir avec une solution d’hydroxyde de sodium de
concentration 0,02 mol L
3. Prélever 20 mL de la solution (S) et les introduire dans un erlenmeyer contenant un barreau
aimanté.
4. Mettre en place le dispositif expérimental pour réaliser le dosage pH-métrique et ajouter dans
I’erlenmeyer assez d’eau pour que la sonde du pH-metre soit correctement immergée.
5. Relever la valeur du pH de la solution apres chaque addition de la solution d’hydroxyde de
sodium et homogénéiser par agitation. Compléter le tableau suivant :
V3 ajouté (mL)
pH
IV-TRAVAIL A EFFECTUER
1. Ecrire 1’équation chimique de la réaction de titrage.
2. Tracer la courbe pH = f(Vp) et déterminer les coordonnées du point d’équivalence.
3. Déterminer la concentration molaire de la solution (S).
4. En déduire la masse d’ hydrogénosulfate de sodium NaHSO, dissoute par litre de solution.
5. Déterminer le pourcentage en masse en hydrogénosulfate de sodium NaHSO, de la poudre

analysée.
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EXERCICE RESOLU

Enoncé

Pour déterminer la teneur d’un vinaigre commercial en acide éthanoique CH;CO,H, on procede
au dosage de 20 mL d’une solution de vinaigre, apres 1’avoir dilué100 fois, par une solution
d’hydroxyde de sodium de concentration 2.10 mol.L!. Le dosage est suivi par pH-métrie.
Les résultats obtenus sont les suivants :

0,0 1,0 2,0 40 6,0 8,0 90 100 110 115
334 375 404 441 469 49 510 527 549 564
120 124 126 128 130 132 134 13,6 140 150
583 607 625 656 832 1008 10,38 10,55 10,77 11,06

1

. Tracer la courbe pH = f(Vp).

. En déduire le volume Vg g de la solution de soude nécessaire pour atteindre 1’équivalence
ainsi que le pH a I’équivalence.

. Déterminer les coordonnées du point de demi-équivalence et la valeur du pK, du couple
CH;CO,H/CH;CO; .

. Justifier la valeur trouvée pour le pH au point d’équivalence.

. Déterminer la concentration molaire de 1’acide éthanoique dans le vinaigre a partir :
a) de la valeur du pH initial ;
b) du volume Vg  de soude nécessaire pour atteindre 1’équivalence.

. Déterminer le degré acétique de la solution de vinaigre avant dilution.
Le degré acétique exprime la masse d’acide éthanoique dans 100 mL de solution de vinaigre.

w A w [

=)

Solution

Méthode et conseils

de résolution Solution

+ Utiliser la méthode des| 1, La courbe pH = (V) a I’allure suivante :
tangentes pour déterminer les

coordonnées du point 9::‘

d’équivalence. 13
12
1"
10
2
&
7
-]
s
a
3
2
1 V (mL)
0

©

- 10 15 20 25

2. Le volume Vj ; de soude nécessaire pour atteindre
I’équivalence est :Vg g = 13,0 mL.
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+ Une réaction acide-base
fait intervenir deux
couples acide-base.

¢ Un acide faible est
conjugué a une base
faible.

¢ Utiliser la relation entre
les concentrations et les
volumes de I’acide et de la
base valable a
I’équivalence.

+ Utiliser la définition du
degré acétique.

Le pH au point d’équivalence est :
pHg = 8.3.
3. Les coordonnées du point de demi-équivalence sont :

BE —6,5mL et pH=48.

Le pK, du couple CH;CO,H/CH;CO, est donc égal a 4,8.
4. La solution est basique au point d’équivalence car son pH est
supérieur a 7. En effet I’équation chimique de la réaction de dosage
est:

CH;CO,H + Na*+ OH  — Na" + CH;CO;+ H,0.
L’équation chimique de la réaction acide-base simplifiée est :

CH;CO,H + OH" — CH;CO; + H,0.

A I’équivalence on a en solution de I’éthanoate de sodium
CH;CO,Na et le pH doit étre supérieur a 7 a 25°C, car CH;CO; est
une base faible et Na* est un ion inerte.
5.a) Le pH d’une solution d’acide faible de concentration C est égal

Application numérique :
1
pH =5 (4,8 —log C) =3,34.

D’ou:logC=-1.88;so0it: C=0,013 mol.L.

b) AT’équivalence,on a :

CAVA = CBVB 5

B.E

2

Application numérique :

_ 0,02x13.10°
20.107

6. Calculons la concentration massique C’ de la solution :

nxM

volume de la solution - volume de lasolution

d’ou:C, =

C, =0,013 mol.L",

v masse d'acide dissoute

ou n représente la quantité d’acide éthanoique et M sa masse molaire.

Application numérique : C’=0,013 x 60 =0,78 g.LL"".

La concentration massique de la solution de vinaigre non diluée est :
C,=C"x100=78 gL',

La masse d’acide éthanoique dans 100 mL de solution de vinaigre

non diluée est : m; =7,8 g.

Le degré acétique de la solution de vinaigre est donc égal a 7.8 %.
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L'ESSENTIEL DU COURS

® Dans le cas du dosage d’un acide fort par une base forte le pH a I’équivalence est égal a
7a25°C.

* Dans le cas du dosage d’un acide faible par une base forte :
- le pH a I’équivalence est supérieur a 7 a 25°C ;
- le pH est égal au pK, a la demi-équivalence.

* Dans le cas du dosage d’une base faible par un acide fort :
- le pH a I’équivalence est inférieur a 7 a 25°C ;
- le pH est égal au pK, a la demi-équivalence.

* La teinte sensible d’un indicateur coloré de pH est la teinte qu’il prend lorsqu’il est introduit
dans une solution de pH appartenant a sa zone de virage.

* Un indicateur coloré est dit convenable a un dosage acide-base si sa zone de virage contient
le pH a I’équivalence.

* Un mélange d’un acide faible et de sa base conjuguée dont le pH :
- diminue tres faiblement lors de I’addition d’un acide (fort ou faible) en proportion
modérée;
- augmente tres légerement lors de I’addition d’une base (forte ou faible) en proportion
modérée.
- varie tres 1égerement suite a une dilution modérée ;
est dit solution tampon.
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ACTIVITE DOCUMENTAIRE
LE CHAULAGE

Le chaulage d’une eau ou d’un sol est un traitement qu’on utilise pour ajuster le pH du sol a une
valeur en adéquation avec des attentes prédéfinies.
- Le chaulage des lacs consiste a déverser un produit
qui neutralise 'acidité des eaux de surface. Ce produit
est généralement de la calcite prédissoute dans I'eau.
Un chaulage a la calcite permet de hausser
graduellement le pH des eaux a un niveau adéquat
pour les organismes aquatiques. D'autres produits
ont été ou sont encore utilisés: la chaux, la chaux
hydratée, la soude caustique, etc. Toutefois, ces
derniers ne sont pas recommandés pour un chaulage
en milieu naturel car ils entrainent une hausse trop
rapide du pH pour les organismes aquatiques présents
dans les eaux de surface.

Le chaulage en continu est aussi possible pour les
petits cours d'eau ou les lacs qui se vidangent
rapidement.

- Le chaulage des sols a pour effet :

* De corriger un pH trop bas.

* De lutter contre le phénomene d'acidification qui réduit la fertilité du sol.

* D’améliorer les propriétés physiques du sol, notamment son « affinité pour l'eau », avec ses
conséquences sur la structure du sol.

* De compenser la perte de calcium due au prélevement par les récoltes, au lessivage par les
eaux de percolation (eau de gravité) et a l'effet des engrais.

* De favoriser l'activité microbienne du sol, qui permet une meilleure mobilisation de 'azote.

* De favoriser I'assimilation des éléments nutritifs, particulierement les oligo-éléments.

Le pH optimal d’un sol dépend de plusieurs facteurs:

* de 'analyse du sol lui-méme : en général on cherche

a maintenir le pH un peu en dessous de la neutralité ;

vers 6.5. Questions

* des exigences des cultures pratiquées : les besoins

des plantes sont assez variables, certaines ayant une 7. Poyr quelle(s) raison(s) ajuste-t-on
tolérance assez grande au regard du pH, d'autres
s'accommodant de terres plus ou moins acides. A titre
d'exemple, la pomme de terre, le seigle, I'avoine
tolerent des sols légerement acides (pH< 6), le blé et
le mais préferent la neutralité tandis que la betterave, 3. Indiquer les valeurs de pH
le haricot, la luzerne préferent un pH supérieur a 7.  convenables pour la culture des
Le chaulage fournit seulement une solution provisoire,  graminées.

par conséquent il vaut bien mieux attaquer la source

du probleme en réduisant les émissions de polluants

acides.

le pH des sols et des lacs?
2. Citer quelques produits utilisés
pour le chaulage.
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ACTIVITE DOCUMENTAIRE

LA REGULATION DU pH DU SANG

Le sang humain doit avoir un pH situé entre 7,3 et 7,5 (le sang est donc 1égerement basique ou
alcalin car a 37°C une solution neutre a un pH = 6,8). Si le pH du sang descend a 7,0 c'est la
mort par le coma. Par contre, s'il monte jusqu'a 7,8 c'est la mort par le tétanos.

Il y a donc tout un ensemble de réactions complexes a I'équilibre qui viennent réajuster le pH
du sang a une valeur constante en neutralisant les exces d'acide et de base : On appelle ce
phénomene "l'effet tampon".

Le tampon bicarbonate, comme le

nomment les biologistes, intervient l'_m <
dans la régulation du pH sanguin. = -
o . onecentration Poumon
Il fait intervenir le couple dont le en [:t:t)!t \'f'li"f* (contrile cérébral de la respiration)
pK, vaut 6,10 a 37°C (6,35 a — 5
25°C). <
. A »r
La relation : >
[HCO;] y
pH = (pKa + 10g e — ) Concentration Rein
[C02 ]dissous en acides fixes (cellules tubulaires)
montre que dans le sang les ions Elniisation iixsire 4_|
des acides fixes

hydrogénocarbonate sont en exces
par rapport au dioxyde de carbone
dissous.

Un état acido-basique normale correspond a

I’ajustement :

- par les poumons de la concentration
[COsl4issous €N acide volatil a sa valeur
normale par un contrdle cérébral de la

Questions

1. La dissolution du dioxyde de carbone
CO, dans l’eau est-elle exothermique ou

. . . ique?
concentration en dioxyde de carbone soit : endothermique! .
12*%0.1 mmol L™ 2. Calculer le quotient :
- et par un ajustement par les reins de la [HCO,]
concentration en acide fixes a sa valeur [CO. ]
24 dissous

normale par un controle de la concentration

. . a partir duquel la mort par le coma se
en ions hydrogénocarbonate.

produit.

Pour un pH normal (pH = 7,40 ¥ 0,02), Ia 3. Répondre a la méme question dans le cas

concentration en ions hydrogénocarbonate d’une mort par le tetanos.

HCO; est égale 2 : 24 * 3 mmol L™
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VERIFIER SES ACQUIS

Questions avec choix de réponses multiples

Choisir la bonne réponse.

1. Dans le cas du dosage d’une base faible par un acide fort, on peut lire a la demi-équivalence :
a) le pK, du couple acide-base;
b) le pK;, du couple acide-base;
¢) la moitié du pH a I’équivalence.

2. Dans le cas du dosage d’un acide faible par une base forte, a 25°C, le pH a I’équivalence est:
a)égala,
b) supérieur a 7;
¢) inférieur a 7.

3. Une solution tampon est formée par le mélange :
a) d’un acide faible et de sa base conjuguée;
b) d’un acide fort et d’une base faible;
¢) d’un acide faible et d’une base forte.

Questions avec réponses par vrai ou faux
Répondre par vrai (V) ou faux (F).

1. La réaction de dosage d’un acide par une base est lente et totale.

2. A I’équivalence acido-basique, la quantité d’ions H;O" susceptibles d’étre libérés par la
solution acide est égale a la quantité d’ions OH susceptibles d’étre libérés par la solution
basique.

3. L’équivalence acide-base est obtenue lorsque les réactifs sont en proportions steechiométriques.

. Dans le cas du dosage d’un acide faible par une base forte, la solution titrée est I’acide.

5. Un indicateur coloré convenable a un dosage acide-base est un indicateur dont la zone de

virage contient le pH a I’équivalence.

. Apres I’équivalence, le pH de la solution est imposé par la solution titrée versée.

7. Pour préparer une solution tampon, on peut se placer a la demi-équivalence du dosage d’un
acide fort par une base faible.

=

=)
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UTILISER SES ACQUIS DANS DES SITUATIONS SIMPLES

Exercice n°1

A 50 mL d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration C, =2.102mol.L"!, on ajoute

50 mL d’une solution d’hydroxyde de sodium de concentration Cz = 10 mol.L™".

1. Ecrire I’équation chimique de la réaction qui se produit.

2. Calculer sa constante d’équilibre. La réaction est-elle limitée ?.

3. L’équivalence acido-basique est-elle atteinte dans ces conditions ? Préciser le caractere acide,
neutre ou basique du mélange.

Exercice n°2

Le pK, du couple NH; /NH; est égal 2 9,2.

On considere une solution d’acide nitrique de concentration C, = 5.5 107 mol L.

1. Calculer son pH.

2. On préleve 10 mL de cette solution et on y ajoute 10 mL d’une solution d’ammoniac de
concentration Cy = 1,1.10% mol.L™'. Préciser la nature du mélange et déduire son pH.

Exercice n°3

On donne les masses molaires atomiques en g.mol': H=1,0 = 16 et Na = 23.

On prépare une solution (S) par dissolution de 4 g d’hydroxyde de sodium NaOH dans assez

d’eau pour obtenir 500 cm® de solution.

1. Déterminer le volume a prélever de la solution (S) qu’il faut ajouter a 20 mL d’une solution
décimolaire de chlorure d’ammonium NH,CI pour atteindre 1’équivalence .

2. Ecrire 1’équation chimique qui symbolise la  Indicateurs colorés  Zone de virage

réaction qui s’est produite. Hélianthine 3,1-44
3. Parmi les indicateurs donnés ci-contre, quels sont Rouge de phénol 64-82
ceux qui sont les plus adaptés pour détecter Phénophtaléine 82-100

I’équivalence ?

Exercice n°4

La neutralisation de 5 mL d’une solution (S) d’hydroxyde de sodium nécessite 15 mL d’une

solution d’acide nitrique 0,1 M.

1. Calculer la concentration molaire de la solution de base (S).

2. On préleve 5 mL de la solution (S) qu’on dilue 10 fois avant de la doser avec la solution
d’acide nitrique 0,1 M. Donner, sans faire de calcul, le volume de la solution d’acide nitrique
versé a I’équivalence.

Exercice n°5

Dans le but de doser une solution d’acide méthanoique, on suit le pH du mélange obtenu en versant
dans 20 mL d’acide, des volumes Vi d’une solution d’hydroxyde de sodium de concentration
molaire égale 3 0,02 mol. L. Les résultats expérimentaux sont rassemblés dans le tableau suivant:

~ %mL 00 10 20 30 40 50 70 80 85 90 100 110 120 150
~ pH 295 318 339 359 379 400 461 776 1055 1084 11,12 1130 11,40 11,60

1. Tracer la courbe pH = f(Vp).

2. Calculer la concentration de la solution d’acide méthanoique. _—

3. Déterminer la constante d’acidité de I’acide méthanoique. ~Heélianthine Sl ag
4. Les indicateurs ci-contre conviennent-ils pour effectuer ce dosage? Rouge congo 30-50
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UTILISER SES ACQUIS POUR UNE SYNTHESE

Exercice n°6

Le pK, du couple C,H;CO,H /C,HsCO, est égal a 4,75.

On mélange 20 mL d’une solution d’acide propanoique CH;CH,CO,H de concentration C, égale
25.10”° mol.L" avec 10 mL d’une solution d’hydroxyde de sodium de méme concentration. Le
pH du mélange est égal a 4,75.

1. Ecrire I’équation chimique de la réaction qui se produit.

2. Déterminer la valeur de son avancement maximal X,,,,.

3. Calculer la concentration des ions hydroxyde et en déduire la valeur de I’avancement final x;.
4. Evaluer le taux d’avancement final de la réaction.

5.La réaction mise en jeu est-elle totale ? Peut-elle étre utilisée pour un dosage acide-base ?
6. Déterminer la constante d’équilibre de cette réaction.

Exercice n°7

1. On considere une solution (S) d’acide faible AH de concentration molaire C,.
Ecrire I’équation de la réaction d’ionisation de cet acide dans 1’eau pure.

2.Un volume V, = 25mL de la solution (S) est dosé par une solution d’hydroxyde de sodium
(NaOH), de concentration molaire Cz = 0,1 mol L
On porte dans le tableau suivant les résultats des mesures relatifs a deux points [ et J de la
courbe donnant les variations du pH du mélange réactionnel en fonction du volume Vg de la
solution basique ajoutée :

Rt Ve pH
ST Va4
D A

a) Ecrire I’équation-bilan de la réaction de dosage de I’acide AH par la soude.

b) L’un des deux points I et J est le point d’équivalence et 1’autre est le point de demi-
équivalence. Indiquer lequel des deux points I et J correspond au point d’équivalence.
Déduire la valeur du pK, du couple AH/A".

¢) Sachant que : Vg;= 10 mL, déduire la valeur de C,.

3. Pour permettre une bonne immersion de 1’électrode combinée du pH-metre dans le mélange,
on ajoute environ 50 mL d’eau pure au volume V, de la solution (S) a doser, et on refait les
mesures au cours de ce dosage.

Préciser, en le justifiant, si a la suite de cette dilution les grandeurs suivantes restent inchangées

ou subissent une augmentation ou une diminution :

a) le volume Vg j;

b) le pH a la demi-équivalence;

c¢) le pH a I’équivalence.
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Exercice n°8

On dispose au laboratoire d’une solution aqueuse (S;) de perchlorate d’hydrogéne HCIO, de
concentration C,, d’une solution aqueuse (S,) de phénate de sodium C4HsONa de concentration
C, et d’une solution aqueuse (S;) d’hydroxyde de potassium KOH de concentration Cj.

On dose 20 mL de la solution (S,) par la solution (S3) (courbe 1) ; puis on dose 20 mL de la
solution (S,) par la solution (S;) (courbe 2).

pH 1
14
13 Courbe 1
12
1 Courbe 2 \‘KI
10 /
g
2
7
H
s
-1
. _’J
2 —
; V (mL)
0 5 10 15 20 25

1. a) En utilisant la méthode des tangentes paralleles, déterminer les coordonnées du point
d’équivalence pour chaque dosage.
b) Déduire si les solutions précédentes sont des solutions d’acides ou de bases, faibles ou
fortes.
2. a) Calculer la valeur de la concentration C,. a partir du pH initial.
b) Déduire les valeurs des concentrations C, et C;.
3. Déterminer graphiquement la valeur du pKa de 1’acide ou de la base faible puis retrouver
cette valeur par le calcul.

Exercice n°9

L’aspirine commerciale contient comme principe actif I’acide acétylsalicylique (qui est un acide
faible). On dissout un comprimé d’aspirine de masse m égale a 1, 3 g dans assez d’eau pour
obtenir une solution (S;) de volume 200 mL. Le dosage d’un volume V, égal a 10 mL de cette
solution par une solution (S,) d’hydroxyde de sodium 0,005 M , en présence d’un indicateur
convenablement choisi, nécessite un volume de base égal a 18 mL.
La masse molaire de 1’acide acétylsalicylique est égale a 180 g.mol.
1. a) Ecrire I’équation chimique de la réaction de dosage.

b) Calculer la concentration molaire de 1’acide acétylsalicylique dans la solution (S;).

¢) En déduire la masse d’acide acétylsalicylique contenue dans un comprimé d’aspirine

commercial.
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2. a) Définir un indicateur coloré.
b) Que veut-on dire par *“ indicateur coloré convenable” ?
¢) On propose trois domainesde pH : D; =43-62; D,=72-88 etD;=5,6-7,0.
Indiquer celui qui correspond au domaine de virage de cet indicateur.
3. Soit n, la quantité d’acide acétylsalicylique et n, celle de sa base conjuguée présentes dans
la solution (S;) apres ajout d’une certaine quantité de la solution basique.
a) Montrer que le pH de la solution vérifie la relation : pH = pK, + log (n,/n;).
b) Qu’appelle-t-on la solution (S) obtenue lorsque : n; = n, ? Donner ses propriétés.
¢) Déduire le volume de la solution (S,) a verser, a 10 mL de la solution d’acide
acétylsalicylique, pour obtenir une telle solution.

Exercice n°10

Dans un bécher contenant 20 mL d’une solution aqueuese de chlorure d’hydrogene de
concentration molaire C,, on verse progressivement une solution d’hydroxyde de potassium de
concentration molaire Cz = 0,01 mol.L"'. On mesure le pH de la solution a diverses étapes de
la manipulation. L’équivalence est obtenue pour Vg = 20 mL. La variation du pH en fonction
du volume Vj de la solution d’hydroxyde de potassium versé est donnée par la courbe ci-dessous :
1. a) Faire un schéma annoté du dispositif utilisé pour le dosage.

b) Ecrire I’équation-bilan de la réaction de dosage. Préciser ses caracteres.

¢) Donner la valeur du pH a I’équivalence. Ce résultat est-il prévisible ?

d) Calculer, de deux manieres différentes, la valeur de C,.

oH 1
14
13
12

" Paud
THTE

0 S 10 1€ 20 25

2. Au cours du dosage précédent, on a utilisé un indicateur coloré. On a constaté que sa couleur
vire du rouge a I’orange pour Vi = 16 mL ; puis de ’orange au jaune pour Vg = 19,5 mL.
a) Déterminer la zone de virage de cet indicateur .
b) Cet indicateur convient-il a ce dosage ?
¢) Donner la teinte prise par cet indicateur a I’équivalence.

w

Vg (mL)

-

O = N W h h D ~ O
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3. On refait I’expérience précédente mais en diluant n fois la solution basique et (n+1) fois la solution
acide. Pour un volume V, =20 mL, on trouve Vi g = 13,3 mL. Déterminer la valeur de n.

Exercice n°11
On dose 20 mL d’une solution de diéthylamine de formule (C,Hs),NH par une solution de
chlorure d’hydrogene 0,1 M. Les résultats expérimentaux sont consignés dans le tableau suivant:

0 1 3 5 7 9 11 13 15 16 165
19 116 11,1 109 10,7 106 105 104 10,1 9,7 94
168 17 17,1 172 175 17,7 18 185 19 20 22
91 88 83 75 36 32 28 26 24 22 2

. Ecrire I’équation chimique de la réaction de titrage et préciser la formule de 1’acide conjuguée
de la diéthylamine.

. Tracer la courbe pH = (V) et en déduire le volume d’acide ajouté pour atteindre 1’équivalence.

. Calculer la concentration molaire de la solution de base.

. Monter que la base est faible.

. Déterminer la constante d’acidité du couple acide/base (C,Hs),NH;/(C,Hs),NH. En déduire
sa constante de basicité.

. Peut-on réaliser ce dosage en présence de phénophtaléine dont la zone de virage correspond
a des pH compris entre 8,2 et 10 ?

. D’apres la courbe tracée, le pH a I’équivalence est situé entre 3 et 6 environ. Donner une
justification qualitative de ce résultat.

1

0N A W

=)

3

Exercice n°12
Dans une séance de travaux pratiques, on se propose de suivre la variation du pH par ajout d’une
solution aqueuse d’acide chlorhydrique HCI de concentration C,= 10'mol.L™!, & un volume
Vg =20mL d’une solution d’ammoniac NH; de concentration C;= C,; puis a un méme volume
d’une solution d’éthylamine C,HsNH, de concentration C, = C,. On obtient le graphe suivant:
oH &
14
13
12
11 K
10

w

Va

O = N W h in O~ 0O
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I, et E, sont deux points de la courbe de dosage de NHj; et I, et E, sont deux points de la courbe
de dosage de C,H;NH,.
On désigne par B I’'une des deux bases. L’équation de la réaction de dosage supposée totale est :

B + H;,O* — BH"' + H,0.

1
Le pH du mélange a I’équivalence peut étre donné par : pH = 5 (pK, — log Cg), ou Cg est la

concentration molaire de I’ion BH" a I’équivalence.

1. Comparer la force des deux bases en utilisant la valeur :

a) des pH des deux solutions basiques avant 1’ajout de la solution acide.
b) des pH a la demi-équivalence.
¢) des pH a I’équivalence.

2. On refait le dosage d’un volume Vi = 20mL de la solution d’éthylamine C,HsNH, en lui
ajoutant un volume V, d’eau pure, par la solution aqueuse de chlorure d’hydrogene HCI. On
constate que la valeur du pH a I’équivalence differe de 0,2 unité de pH de la valeur obtenue
au cours du premier dosage.

a) La quantité de la base dosée change-t-elle par ajout d’eau ?

b) Indiquer si cette variation de pH est une augmentation ou une diminution. Déterminer la
valeur de V..

¢) Calculer la valeur du pH de la solution d’éthylamine de volume (Vg + V).

Exercice n°13

On dispose de trois bases (B;), (B,) et (Bs). En dissolvant chacune de trois bases (B,), (B,) et
(Bs) dans 1'eau pure, on prépare respectivement trois solutions basiques (S,), (S,) et (S;) de
concentrations initiales C,, C, et C; respectivement. Pour déterminer ces concentrations initiales,
on réalise les expériences suivantes:

On mesure le pH des trois solutions (S,), (S,) et (S;) et on _ S) Sy Sy
porte les résultats obtenus dans le tableau ci-contre: _ 123 113 113

On dose Vi = 20 mL de chaque solution basique par la
méme solution de chlorure d’hydrogeéne de concentration _ VR C R CEY

molaire C,. A I'équivalence les volumes versés d'acide sont _ 4 4 20
donnés dans le tableau ci-contre:

On dilue dix fois chacune des trois solutions (S,), (S,) et S S S
(S;), on obtient des solutions (S,"), (S,') et (S5). On mesure _ &) &) 65

le pH de ces dernieres et on porte les résultats obtenus dans _ 11,30 108 108
le tableau ci-contre:

1. Déterminer les concentrations des trois solutions (S,), (S,) et (S;) en fonction de C,.
2. a) Comparer la force des bases (B)) et (B,); puis celle de (B,) et (B;).

b) Montrer que (B,) est une base forte.
3. Déterminer les valeurs de C,, C,, C, et C4
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Exercice n°14

Sous I’action des ferments lactiques, le lactose contenu dans le lait se transforme en acide lactique.
L’acide lactique, noté AH et de masse molaire M = 90 g.mol".

A 20°C, si la teneur en acide lactique dépasse 5g.L", le lait caille (la caséine coagule, le lait se
sépare en caillé et sérum) et I’acide lactique se trouve dans le sérum. La détermination de I’acidité
du lait permet d’apprécier son état de conservation.

On dose ’acide lactique présent dans un volume V, = 30 mL de lait naturel a I’aide d’une
solution d’hydroxyde de potassium KOH de concentration 0,04 mol.L"'. La courbe de dosage
a I’allure suivante:

9H »
14
13
12
1"
10

w

© - MW ok 5~

V:B (mL)

10 15 20 25

(=]
o

Soient C, la concentration du lait en acide lactique, V  le volume de lait utilisé et Vg le volume
de la solution basique ajouté a 1’équivalence.
1. Déduire de la courbe:
a) les coordonnées du point d’équivalence ;
b) le pKa du couple acide lactique/ion lactate ;
¢) la concentration en acide lactique du lait dosé.
2. a) Déduire la masse de I’acide lactique contenue dans 1 L de lait.
b) Ce lait est-il frais ?
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