Partie 1 : réactions en solution agueuse

Chapitre 1 : réactions d’échange de protons

I Couples acido-basiques

Historique : Les concepts d’acides et de bases tels que nous les utilisons aujourd’hui ont été définis par Bronsted

(Danemark) et au méme moment par Lowry (Angleterre) en 1923. Un peu avant en 1909, le danois Sgrensen avait défini le pH.

Ka(T).

1) Définitions

e Un acide de Bronsted est une espéce chimique capable de céder un proton (ou ion H*).

e Une base de Bronsted est une espece chimique capable de capter un proton.

Ex: CH3NH3* = H* + CH3NH; (1/2 équation protonique)

e  CH3;NHj3* est I’acide conjugué de CH3NH,. CH3NH est la base conjuguée de CH3NHs*. Un acide et sa base
conjuguée forment un couple acidobasique ou couple acide/base noté acide/base. Ainsi, on notera, sur I’exemple
précédent :

Autres exemples : Fe3 T FEOHZ

CI’2072' /2 CI’O42' ..............................................................................

e Un polyacide est une espéce susceptible de fournir plusieurs protons. Une polybase est une espéce susceptible de
capter plusieurs protons.

EX : H2S est un polyacide et S?- est une polybase : %2 €qQUAtIONS : .........c.uiveiiniie e

A connaitre : acide phosphorique : triacide HaPO4/ oo il Jocioiiiiis i, [oviininn.
Acide sulfurique : diacide HxSO4/ ..o il [ociiiiiin,
Dioxyde de carbone : diacide CO2+HO/eviies foviiiiiannn,

e Unampholyte (ou espéce amphotére) est une espéce pouvant intervenir en tant qu’acide ou en tant que base.

Ex : HPO4? car base dans le coupe H,PO4/HPO,# et acide dans le couple HPO4%/PO4*.

e Le proton H* apparaissant dans les }2 équations protoniques n’existe pas en solution aqueuse. Il est immédiatement
capté par une base. Une réaction acido-basique est une réaction au cours de laquelle un acide de Brénsted cede un
proton a une base de Bronsted pour former respectivement leur base et leur acide conjugué. 11 s’agit donc d’un
échange de proton entre le donneur d’un couple et I’accepteur d’un autre couple qui se fait quasi instantanément.

Ex CH3NHs* céde un proton a HS" : CHsNHs* = H*+ CHsNH;
HS +H* = H,S
On écrira directement : CH3NHz* + HS® = CH3NH; + H,S
e Lecasdusolvant eau : ['eau est un solvant amphotére, base du couple ................... et acide du couple ..............

e L’cau peut ainsi réagir sur elle-méme selon une réaction acidobasique appelée autoprotolyse de I’eau :

Elle ne dépend que de la température. Dans 1’approximation des solutions diluées, Ke = [H;O*].[HO] = 104 a4 25°C
Ainsi, dans 1’eau, les ions hydroxydes et hydronium sont toujours présents.
e On définit aussi pKe = -log(Ke) . A25°C, pKe=........o.e.
A 0°C, pKe =15 A37°C, pKe.= 13,4

2) Grandeurs d’équilibre et force des acides et des bases

a) Constante d’acidité Ka d’un couple acido-basique
L’acide HA d’un couple réagit avec la base eau H>O selon 1’équation suivante @ .............oeevviiiniiieinienneennennennen.
Comme toute réaction, lui est associée une constante d’équilibre appelée constante d’acidité du couple HA/A™ notée

On définit le pKa du couple par pKa = -log(Ka) doncKa=....ooooviiniininin.

Un acide est d’autant plus fort qu’il a tendance a céder facilement un proton a la base H2O et donc qu’il est dissocié dans

I’eau (pour étre remplacé par sa base a 1’équilibre). Un acide est ainsi d’autant plus fort que son Kaest ............. Ou que son pKa

................... Une base est d’autant plus forte qu’elle a tendance a capter facilement un proton a 1’acide H,O et donc

qu’elle est protonée dans 1’eau. Une base est d’autant plus forte que son Kaest ........... ou que son pKaest...............
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Remarque : on peut aussi définir la constante de basicité d’un couple K, comme la constante de la réaction de la base

avec I’eau :

A"+ H0 = AH + HO".
[AH].[HO™]
[A7].c°

Plus Kb est grande plus la base est forte et plus 1’acide est faible.

b)

d)

e)

..................................................... pKa + pKb = pKe

Cas des couples de I’eau
Couple H30*/H,0 :

Couple H,O/HO" :

Couple acide fort / base indifférente : pKa <0

Tout acide dont le pKa du couple est inférieur a celui du couple HzO*/H,O donc a 0 est dit fort. 1l sera

considéré comme totalement dissoci¢ dans 1’eau. Il n’existe donc pas dans 1’eau a 1’équilibre.

Dans ’eau, la force de deux acides forts ne peut donc étre comparée puisqu’ils y ont un comportement

identique. On dit que les acides forts sont nivelés par I’eau.

Exemples a connaitre : acide chlorhydrique HCI + H.0 D
Acide nitrique HNOz;+HO0 2> .o

Les bases correspondantes sont stables dans 1’eau, elles ne peuvent redonner 1’acide. Elles sont dites

indifférentes.

Couple acide indifférent/ base forte : pKa > pKe
De méme, toute base dont le pKa du couple est supérieur a celui du couple H,O/HO™ donc a pK. est dit
forte. ELLE sera considérée comme totalement protonée dans 1’eau. Elle n’existe donc pas dans 1’eau a
I’équilibre.
Dans I’eau, la force deux bases fortes ne peut donc étre comparée puisqu’elles y ont un comportement
identique. On dit que les bases fortes sont nivelées par ’eau.
Exemples & connaitre : ion amidure NH; + H.0 ST

lon éthanolate CHsO +HO >
Les acides correspondants sont stables dans 1’eau, ils ne peuvent redonner la base. Ils sont dits indifférents.

Couple acide faible / base faible 0 < pKa < pKe

Seuls les couples acido-basiques dont le pKa est situé entre 0 et 14 (a 25°C) peuvent étre différenciés dans
I’eau. La forme acide et basique de ces couples sont rencontrées simultanément dans 1’eau, éventuellement
en quantité importante. On peut donc comparer ces couples entre eux dans 1’eau.

Exemple: acide thanoique @ ..... ..o
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f) Echelle d’acidité
On présente 1’échelle orientée du bas vers le haut avec les bases (accepteurs) a gauche et les acides
(donneurs) a droite.

) pka a 26 °C
Farce crmssanteT ¥ ] .
Bases fortes de la hase Acides nivelés
CaHs0" [ 158 CzHs0H ou indifférents
““““““““““““““““““ L5 A O 171 N

coOz™" 10,3 HCOZ”

MH= 92 MH4T

Bases faibles Acides faibles

HCO3™ B35 CO2, H20

CHaCOo " 48 CHzaCOOH

HCOO™ |37 HCOOH 5
%
---------------------------------- HaQr---fd---Hgot ¥
Bases nivelées N3 -1.8 HNO3 Acides forts
ou indifférentes Force croissante

M - 6,3 HCI de l'acide

Dans I’eau, cette échelle est restreinte aux couples dont le pKa est compris entre 0 et 14.

D’apreés cette échelle, le pKa du couple CH;COOH/CH3COO- est de 4,8 alors que celui du couple
HCOOH/HCOO" est de 3,8. On peut donc conclure que toute chose égale par ailleurs et donc notamment qu 'a
concentration apportée égale I’acide méthanoique est le plus .......... ,ilseraplus................ , I’ion acétate est la
baselaplus.......... ,ilseraleplus ...............

3) Application : réaction favorable ou pas
Considérons deux couples acido-basiques AH / A et A,H / A, et I"équilibre acido-basique associé :

AH+A, AH+A de constante K°. Exprimer K° en fonction de pKaz et pKaz.

A quelle condition sur les pKa la reaction précédente sera t elle favorable en sens direct (c’est a dire
thermodynamiquement favorable aux produits) ?

Si K°= 10* c'est-a-dire pKaz — pKate..ovvvviveiinninnnn. , on pourra considérer que la réaction est ..........................

Il pH des solutions et couples acidobasiques

1) Le pH d’une solution aqueuse

Définition : pH signifie potentiel hydrogéne et vaut pH = -log (a(Hsz0%))

Pour les solutions diluées (soit ¢ < 10"t mol.L™?) pH =

Inversement, [H30*] = h = ¢° 101 soit [H30*] = h = 10" avec les concentrations en mol.L™.

Attention, pour les concentrations plus élevées, I’activité a(HsO") ne peut se résumer a [HsO*]/c® (hors programme, il est
alors possible de trouver des activités plus grandes que 1 donc des pH < 0)

Remargue : On peut également définir pOH = - log[HO]  [HOT] = @ = 107°H avec toujours < 10"t mol.L*
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2) Solution neutre, acide, basique
Définition : Une solution, par définition, est dite acide si [HzO*]>[HO], neutre si [H:O*]=[HO], basique si
[H30"]<[HO]
Propriété : une solution est acide ssi pH < pKe/2 ; neutre ssi pH = pKe/2 et basique ssi pH > pKe/2
Preuve :

Les pH usuels sont compris entre 0 (a(HsO*) = 1) et pKe (a(HO"))=1). D’ou I’échelle de pH donnée ci-apres :

pKe pKe pKe  pKe pKe
2 — = —+2
0 2 2 ' 21 2 |+ ' 2 ! p1|(e
T | T 1 » pH

situationa2s°c 0 14
I t—> pH

Remarques : - influence de la température a 50°C, Ke(50°C) = 13,2 donc pHneutre(50°C°) =
- L’échelle usuelle de pH sera comprise entre 0 et 14 4 25°C, en n’oubliant pas que pH = -log ([H30*])
n’est valable que pour des pH entre 1 et 13.
- Application directe : pourquoi une solution de tout acide (par exemple 1’acide éthanoique CH;COOH
dans le vinaigre) est-elle acide ?

3) Application aux couples acidobasiques
a) pH, pKa et concentrations en acide [AH] et en base [A] d’un couple

Ka =
D’ou
On dit que AH prédomine sur A~ ssi [AH] > [A7] cad encore ssi % ...... soit encore ssipH ............ (et inversement).

Bien slr, pH=pKa ssi [AH] = [A-].
De la méme fagon, on dit que A" est négligeable devant AH ssi [AH] > 10 [A']

b) Domaine de prédominance
On place les espéces sur un diagramme gradué en pH appelé diagramme de prédominance. Pour étre cohérent
appeler diagramme ceux qui sont horizontaux, et échelle ceux qui sont verticaux).

AH A

v

pH
pH=pKa

L’écart entre pH et pKa permet de calculer rapidement le rapport [AH]/[A] puisque log ([AH]/[A]) = pKa—pH

pKy—2 pK,—-1 pK, pK, +1 pK,+2
l l l l l » pH

| | I | | >
, [4H]

A
[A~]
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Cas d’un polyacide
Sur le diagramme ci-dessous ont été reportés les domaines de prédominance des espéces des couples d’un
diacide. Donner les couples et les pKa correspondant et placer au-dessus les domaines de prédominance
correpondant a 1’acide phosphorique H3PQy, triacide de pKa égaux a 2,1 ;7,2 et 12,4

6,3 10,3
CO2aq HCO5 COs*

—P

Applications (tout a 25°C) :
L’acide d’un couple est-il toujours prédominant en milieu acide ? (attention & la conclusion)

Sur ’exemple ci-dessous, quelles especes peuvent coexister de fagon prédominante a pH neutre ?

On atrouvé un pH de 11,1, apres calcul, en faisant I’hypothése que HCOj3 était négligeable devant CO3? : I’hypothése
est-elle justifiée ?

Une solution contient de fagon prédominante les ions phosphate et hydrogénocarbonate. Est-elle stable ?

CO;, peut-il étre toujours majoritaire dans une pluie acide ot HO", par définition, est négligeable devant H3O* ?

Méme question pour une solution acide ?

c) Diagramme de distribution

Le diagramme de distribution des espéces donne le pourcentage de chaque espéce d’un couple (ou de
tous les couples d’un polyacide ou d’une polybase) en fonction du pH.
Cas d’un monoacide ' Cirale (CONCentration apportée ou en acide introduit) = ¢, = [AH] + [A7]

On trace %AI =100 * [Ail/ct=..cooiviiiiii

Exemple : Couple HCOOH / HCOO-

— q [Hcoo™] _[HCoO™]n
¢ = [HCOOH] + [HCOO] =[HCOOH] (1 + [HCOOH]) et Ka= THCOOH]

h K,

0, = X a
s et %nHcoo-=100 "
Courbes de répartition

On obtient : %ncooc = 100 X m

122 3 Heoo- | Quand %rcooc =%Hcoo-
w0 _: HCOOH| les courbes se coupent en un point de pH = .....
70 4
B0 .

2 Attention ! Quand pH = pKa + 1 ; %ncooc =9
0 4 et %Hcoo- = 91 (s’entrainer a le démontrer)

[ax}
[}

B
[}

FENTE FRTRA CRET FRTEN RTRUN FERTA N

[ R |

pH

Cas d’un polyacide I'EDTA : : Ciotale = Ct = [HaY] + [HaY] + [H2Y?] +

........... Foee %Ai =100 * [Ai]/er

Courbes de repartition

o _f /\ f /\\
80 = / / \
o

Identifier les différentes courbes
Trouver les pKa

Que peut-on dire de HzY~ ?

Y
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111 Calcul du pH des solutions aqueuses

1) pH et précision des résultats

Le pH n’est mesuré par les pHmeétre qu’a 0,1 unité de pH en général et cela est amplement suffisant pour déterminer une
valeur de pH. Ainsi, en appellant ApH I’imprécision donnée correspondante, on peut calculer 1’imprécision relative sur [Hz0"]
correspondante notée A ([H3O*])/ [H3O*] et qui est alors supérieure a 10 %.

Conclusion : on peut tolérer des imprecisions jusqu’a 10% sur les concentrations et notamment [H30*] lors de la
détermination du pH d’une solution. Cela permettra de faire des approximations dans les calculs afin de les simplifier.

2) Méthode “rigoureuse”(pour lecture)

Le but est de calculer les concentrations a 1’équilibre des différentes especes chimiques présentes dans une solution siége
de plusieurs réactions chimiques, puis en déduire le pH de la solution.

Considérons par exemple le calcul du pH d’une solution aqueuse contenant & la préparation de ’acide éthanoique
CH3COOH a la concentration Co et de I’acétate de sodium entierement dissout (CHsCOO(aq) + Na*(aq)’) a la concentration Co’.
11 s’établit I’éqilibre CH3COOH(aq) + H.0(l) = H30*(aq) + CH3COO (aq) K° = Ka du couple

La solution contient ainsi a 1’équilibre les espéces suivantes dont on cherche les concentrations (& 1’équilibre) :
CH3COOH, CH3COO', Na*, H3O*, HO". Les concentrations a I’équilibre sont liées par :

- Des équations correspondant a la conservation des espéces :

o [Na']=C¢’
0 [CH3COOH] + [CH3COO ] = Cot Co” Cal' . vttt ettt et e e e

- Des équations correspondant a des constants d’équilibre pour des équilibres indépendants (I’un n’est pas déduit par

exemple de la somme de deux autres)
- +
o K=
o K,=[H;0%][HO]
- Une équation traduisant 1’électroneutralité (attention a la prise en charge de la charge de 1’ion éventuellement)

o [Na*]+ [H30*] =[HO] + [CH3COO]

5 inconnues et 5 équations indépendantes = un ordinateur est capable de résoudre le probléme et d’en déduire le pH.

Autre facon de faire : on passe par les avancements des deux équilibres indépendants :

CH3COOH(aq) + H0O(I) = Hs;0*(aq) + CH3COO(aq)
El Co solvant 0 Co’
EF Co-&wn1 solvant EVLeerrnnannanns Co’+&wn1
2H20(1) = H:0*(aq) + HO(aq)
El solvant 0 0
EF solvant EV2eiieiiia Eva

- +
D’ou deux équations a deux inconnues év1 et (tavz K, (= %70]([):3]0]) = (Co’ + év1)*( §v1 + E‘;vz)/( Co - iv1)

K.(= [H;0*][HO™]) = (&vi + &v2)* &v2
Un ordinateur est capable de résoudre le probléme, d’en déduire les concentrations et donc le pH.

3) Méthode de la réaction prépondérante
Mais ces méthodes ne permettent pas a I’ingénieur de trouver rapidement la valeur du pH et de trouver I’influence de tel
parameétre sur les transformations mises en jeu. Il existe une autre voie qui consiste a chercher des solutions approchées en
utilisant des approximations basées sur une analyse chimique des phénomenes préférable a une analyse numérique sans réflexion.
La philosophie est la suivante : en commengant par 1’état initial du systéme, on forme des systémes dits équivalents les uns apres
les autres qui se rapprochent petit a petit du systéme a 1’équilbre.
Notion de systéme equivalent : deux systemes sont dits équivalents s’ils conduisent au méme état d’équilbre. On passe de I’un a
I’autre par une réaction s’effectuant totalement ou partiellement.

Exemple :
CH3COOH(agq) + H20O(I) = Hs;0*(aq) + CH3COO(aq)
systeme initial 0,1 mol solvant 0 mol 0,1 mol
systeme équivalent 0 mol solvant | L
autre systeme équivalent | 0,02 mol solvant | L

Ces trois systémes aboutissent bien au méme état d’équilibre (& determiner éventuellement).
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Pour se rapprocher petit a petit de I’état d’équilibre, on considére a chaque étape la réaction prépondérante (RP) qui modifie le
plus le systéme : c¢’est la reaction ayant 1’avancement volumique le plus grand. En pratique, quand les concentrations des
espéces introduites sont comparables, c’est la reaction la plus favorable, c’est a dire celle qui a la constant d’équilibre 1a
plus élevée (acide le plus fort sur la base la plus forte). La méthodologie de la réaction prépondérante, telle qu’indiquée sur le
diagramme suivant, permet d’approcher le systéme a 1’équilibre en considérant les réactions une par une pour simplifier (alors
qu’en toute rigueur, il faudrait les consédérer toutes en méme temps)

—>Faire I’inventaire des especes apportées (ou les espeéces d’un premier systéme équivalent)
-> Placer les couples correpondants sur un axe gradué en pKa et entourer les espéces apportées (ou les

especes du systéme equivalent)

\4

—> Déterminer la réaction prépondérante RP (constante d’équilibre la plus grande) :
plus fort donneur sur plus fort accepteur (acide le plus fort sur base la plus forte)

\4
Cette réaction est-elle favorable (ne pas calculer K, évaluer avec la régle du gamma) ?

v v
Non:K <1 Oui:K>1

¥
Cette réaction est I’équilibre de contrdle noté EC, Cette reaction est dite réaction prépondérante
les autres étant appelées réactions secondaires (RS) quantitative notée RPO
> Calculer les concentrations des especes figurant - Faire un bilan de matiére en la considérant quantitative
dans I’EC en utilisant la constante d’équilibre en (totale) afin d’obtenir un nouveau systéme equivalent plus
faisant d’éventuelles simplifications (ex : équilibre proche de ’état d’équilibre.
peu avanceé...)

—>Déterminer, si demandé, les concentrations des autres espéces que celles figurant dans
I’EC (directement ou d partir des constantes d’équilibre)

Les étapes de vérification :
-> Vérifier que les simplifications effectuées sont compatibles avec les concentrations de

toutes les espéces trouvées en utilisant par example les diagramme de prédominance,

sinon, reprendre les calculs sans simplification
- Vérifier que I’EC était bien unique : les avancements des RS doivent étre négligeables

devant celui de I’EC, sinon, reprendre 1’étude avec 2 EC simultanés

4) pH d’une solution de monoacide fort
On considere un monoacide fort de concentration initiale c. Par definition, il s’est entiérement dissocié. Par exemple HCI

avec c¢= 10 mol.L%:

HCl(aq) + H2O(l) 2> Hs0*(aq) + Cl(aq)
c solv 0
0 solv h

=C c
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IV Titrages acido-basiques
Les courbes de simulation présentées dans ce paragraphe ont été obtenues avec le logiciel dozzzaqueux

1) Principes genéraux (rappels de terminale, par coeur sans confusion)

Différence entre dosage et titrage

Doser une espéce dans un échantillon consiste a trouver la quantité de matiére de cette espece dans cet échantillon.
On peut en déduire la concentration apportée de cette espéce dans 1’échantillon.

Le titrage est un dosage particulier car faisant intervenir une réaction chimique entre ’espéce a doser appellée réactif titré
et un réactif titrant dont on connait la concentration a I’avance. Le titrage est donc un dosage destructif (a la difference par
exemple du dosage par étalonnage).

Conditions sur la réaction de titrage :
- Les quatre poinst suivants sont primordiaux : la réaction de titrage doit étre quantitative (quasi totale),
unique, rapide et son point d’équivalence repérable facilement (virage, saut de pH, rupture de pente de sigma)

Méthodes envisageables : trois méthodes sont principalement envisageables, elles reposent sur 1’étude de la variation du
pH ou de la conductivité de la solution, lors de 1’ajout de solutions d’acides ou de base.

par virage d’un indicateur coloré,

par mesures pH-métriques (étalonnage obligatoire)

par mesures conductimétriques (pas d’étalonnage).

Attention ! Attention ! Attention ! Ne pas confondre courbe de titrage et courbe de cinétique

La courbe donnant par exemple le pH ou la conductivité au cours du temps d’une réaction (lente) donnée permet une
étude cinétique de la reaction : les réactifs sont mélangés une fois pour toute a I’instant initial (EI) et on atteint 1’état final au bout
d’un certain temps en passant par des états intermédiaires.

La courbe donnant le pH ou la conductivité lors d’un titrage n’est PAS DU TOUT une courbe temporelle : I’abscisse
correspond & un volume de solution titrante ajouté : chaque abscisse correspond donc a une quantité initiale précise de solution
titrante ajoutée donc a un état initial particulier et chaque point de la courbe traduit la valeur de pH ou de conductivité a
I’état final correspondant. 1l faut donc interpreter une courbe de titrage comme une série de reactions dont les EI sont
différents et infiniment proches et aboutissent a une série d’EF.

Une situation trés particuliére lors du titrage : I’équivalence (déf par Coeur)

Au cours du titrage, il arrive une situation ou la quantité d’espéce titrante ajoutée devient suffisante pour réagir avec la
totalité de I’espéce titrée de départ (EI particulier ou espéce titrante et espece titrée sont introduites en propotions
stoechiométriques). La réaction étant quantitative, les quantités de matiére de ’espece titrée et de I’espéce titrante sont nulles dans
1’état final de cette situation appellée équivalence.

Soit la réaction de titrage suivante

o Riirs + B Rewant = Produits

, . . .- Ntitré, té
A I’équivalence (attention aux indices !) % S

Ou, en nommant Vechantilon 1€ volume de I’échantillon a titrer et Veq le volume de solution titrée versé a 1’équivalence
(volume équivalent) e,

Remargue trés importante : Vechantilion €st le volume de solution a titrer initialement placé dans le bécher. Le volume d’eau
éventuellement ajouté ne doit pas étre pris en compte car il ne modifie pas la quantité de matiére introduite de I’espéce a titrer A.
Ne pas confondre équivalence et équilibre !!! Privilégier I’indice éq pour equivalence et e pour équilibre.

Réactifs lors d’un titrage pHmétrique

Si on titre un acide, la solution titrante est une solution de base forte comme une solution de soude (............ )oude
POtasse (.o.evevenenennnnnn. ).LepH ...oooiiiiiiiin. au cours du titrage. Si on titre une base, la solution titrante est une solution
d’acide fort comme une solution d’acide chlorhydrique (..................... ).LepH ..ccooiiiiii. au cours du titrage.

C:\Users\florian\Documents\annee-2016-2017\professionnel\pcsi-si-2016-2017\cours\echange-proton.docx



2) Mise en place d’un titrage pHmétrique par suivi pHmetrique (rappels de terminale)
Condition : le pH du milieu doit varier au cours du dosage, c’est le cas lors d’un titrage pHmétrique.
Montage : compléter avec burette, bécher, potence, agitateur magnétique, barreau aimanté et des fleches correctes.

Na* + OH~
—
c, (mol.L™?)
, H
Electrode de verre et
—_—
électrode de référence
—>
CH;COOH / :l
pH-metre

¢ (mol.L™?)

Mise en oeuvre :0n peut rajouter de 1’eau pour immerger les électrodes au départ éventuellement car

effectue en général un titrage rapide (ajout mL par mL de réactif titrant par exemple) afin d’avoir une idée de la courbe,
suivi d’un titrage précis ou les volumes versés sont plus faibles aux alentours du saut de pH afin de bien visualiser
I’équivalence et déterminer le volume équivalent. Attention a avoir une plage de points avant et aprés I’équivalence !
Repérage de I’équivalence et détermination de Veq
Méthode des tangentes Méethode de la dérivée A

i L dpH
12 14 ﬁ ﬁ T
12! 10 |

1 g(e?""” — \ /

w

-k
)

10 10 .
9 9
I 2 I g
[ [y 7 &
Q. o
6 6 PHel - — - L L L £
5 5
4 4 e e ¢
5 3 dpH/dV
,, s PH=f(va)
2 2 ) h
1 1 1
0 olaas !
0 5 10 15 20 25 30 05 100 A5 20 25 30 . I Va(ml)
Volume VB (mL) Volume VB (mL) ' ¢ " 1 e = =

Méthode de la dérivée seconde, (méthode de Gran : Voir exercice et/ou TP)

3) Mise en place d’un titrage pHmétrique colorimétrique (rappels de terminale)
Définition : un indicateur coloré correspond & un couple acide faible/base faible noté HIn/In-, de constante d’acidité
Kai, et dont les espéces conjuguées ont des teintes différentes. La teinte de 1’indicateur coloré dépend donc du pH
de la solution dans laquelle il est versé.

Zone de virage pH
N ﬁ——
o ~ ~
In-négligeable [Hin et In- ont des concentrations| InH négligeable . i
du méme ordre de grandeur { Zone de virage |
Teinte acide Teinte basique !
Teinte slensible i
1
1
| | | pH '
pKAi_ 1 pKAi pKAi+ 1 Véq Vv

Conditions (par cceur) : la zone de virage de I’indicateur coloré doit étre a I’intérieur du saut de pH (pour cela, choisir un

indicateur tel que pK, inan/ma- = PHeq le changement de teinte se fera alors a I’équivalence) ET la variation du pH a

I’équivalence doit étre brutale : I’addition d’UNE goutte de solution titrante doit suffire pour faire passer I’indicateur de

la forme acide a la forme basique. (ApH> 2)

Montage : le méme au départ que pour un suivi pHmétrique

Mise en oeuvre : on peut rajouter de I’eau pour immerger les électrodes au départ éventuellement. On fait un premier
dosage rapide par suivi pHmétrique pour repérer Veq & 2 mL prés et choisir le bon indicateur. On fait un deuxiéme titrage lors
duquel on enléve les sondes, on rajoute quelques gouttes du bon indicateur choisi (pas trop car il est dosé lui aussi, pas trop peu
pour voir le changement de teinte), on rajoute directement Veq — 2 mL de solution titrante puis on fait un goutte & goutte. On
s’arréte a la goutte pres, lors de 1’obtention de la teinte sensible.

Repérage de I’équivalence et détermination de Veq: I’équivalence est obtenue lors de 1’obtention de la teinte sensible.
Veq €St lu sur la burette (et non sur un graphique dans ce cas).
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4) Mise en place d’un titrage pHmétrique par suivi conductimétrique (rappels de terminale)

Condition : I’équivalence d’un titrage peut étre repérée par conductimétrie si des espéces ioniques sont consommées
ou formées au cours du titrage. Afin de justifier I’allure qualitative de la courbe de titrage, il faut dresser un tableau indiquant
I’évolution des concentrations des différents ions au cours de I’expérience (cf cours et TP de premiére période).

Montage : le méme que le suivi pHmétrique en changeant le pHmetre par un conductimetre avec sa sonde adaptée.

Mise en oeuvre : on peut rajouter de I’eau pour immerger la sonde... Titrage mL par mL avec relevé de la
conductance en fonction du volume de solution titrante ajouté.

Repérage de I’équivalence et determination de Veq : en négligeant la dilution (Vverse << Viinitial), la courbe o =
f(Vverss) est constituée par des portions de droite (cf cours/TP 1¢ére période). L’équivalence peut étre repérée au niveau du
changement de pente : on trace les asymptotes a la courbe de part et d’autre de 1’équivalence, 1’abscisse du point
d’intersection obtenu fournit Veq.

h

a(mSm™)

10 v, V, (mL)

5) Titrage d’un acide fort par une base forte
Reaction de titrage :

Courbe obtenue (simulation)

pH Dosage de 50mL de H[+] (0.05 mol/L), CI[-] (0.05 mol/l‘.) par 40mL de OHJ-] (0.1 mol/L), Na[+] (0.1 mol/L)
f f t
————t——————— ——— — 777#7777 7777777777 7777f*77%777777777777777;;#;?*&:5::*
| | |
| | |
[ | / |
| | |
| | |
- —— = — — — —— — 4 ——— = — = — — -ttt = — 4 ——— 4 —— — 4 ——— TR e
[ | |
| | |
f t |
| | |
| | |
e B e R e e e Lt
| | |
| | |
f | |
| | |
[ | |
I e i B e fieie—ie—miet i
| | |
[ | |
} | }
| | |
[ | |
e D R S iR e LR S e e —
| | |
[ | |
| | | o
| | |
[ | |
S IS NS A PN U U N S I DO s I NN N SN SRR N R I
BN S | |
| IS S [ I |
| | | Y
1‘U Zb 30 A

Commentaires :
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6) Titrage d’un acide faible par une base forte
L’acide éthanoique (pKa = 4,8) peut étre dosé par une solution de soude.
Réaction de titrage :

D))*100

)1)*100|

Commentaires :

7) Titrage de polyacides
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a) Acide tartrique

L’acide tartrique est un diacide (pKa 3,04 et 4,37)
Réaction de titrage :

Courbe obtenue (simulation)

Dosage de 50ml de Acide tartrique (0.02 mol/L)._par 30ml._de OH[-] (0.1 mol/L). Na[+] (0.1 mol/L)
N N i
t v,
| w4
| |
t i
| |
[ + !
| 1L, et
| |
Poe o e o o B e e i e o M o ot
| + |
TR PR R R BN e
|
|
|
|
A S . S U S SYEDNS SIS
[ =
|
7 |
HrINE. NN WU T W e e e
Eal
o,
()
N V| SIS SENN NG ([ RERE PRR:
| i |
| i |
| = {
T |
- P P8
ke 5 “ [Acide (IAcid 1+ m*100
——il———————z,-——co d 1/([Acid d 14T 1)*100f-20
| 34 ** [Tartrate[2-])/([Acide ly 11+[T: 1)*100
t
$
| T T : H :
o i
I SR t :
| | | i
@ | o | [ i
RHx X e x sl VI | etk
15 20 25

Commentaires :

b) Acide maléique
L’acide maléique est un diacide (pKa 1,83 et 6,69)
Réactions de titrage :

Courbe obtenue (simulation)

k"’&\; | h

} |

& :

_____ e : e

- T A

| |
.......... }. '

| |

T % [

| \ |

[ |
___J________k__‘«,é___L__‘ i

1 % |

‘ W\
.......... r *
___1__.741/_/____'__ _;‘R‘ p

L ; :

V4 /

~pH
= [Acide maléique]/([Acide maléique]+[Z-C4O4H2[2-]]+ [Z-C404H3[-1])*100)
@ [Z-C404H3[-])/([Acide maléique] +[Z-C4O4H2[2-])+[Z-CAO4H3[-]])*100 |20
“+ [Z-CA08H2[2 [Z-CA04H2([2-]]+[Z-CAO4H3[-]])*100

|
S

|
t
|

™~
™
|
|
|
|
|
|

% S S SN S SN S (NS P

|
|

2

Commentaires :
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c) Acide sulfurique
L’acide maléique est un diacide (pKa 1,83 et 6,69)
Réaction de titrage :

—
= [H2504(aq)]/([H2504(aq)] + [HSOA[-]]+[SO4[2-1))*100)
5 [HSO4[-]1/(IH2504(aq)]+ [HSOA[-1]+[SO4[2-1))*100  |->
|+ 1s04r211/H2504(aq)1 + (HsOAL-11+ [SO412-1)*100

T

8

f
|

[ :

4 ; u

Commentaires :
8) Titrage de mélanges
a) Acide méthanoique et acide éthanoique
Réaction de titrage :
Courbe obtenue (simulation)
i L
| |
| T
|
|
L****"*f****f*’%
!
1
LR T, SO . "
|
|
_________ moegbes ot uleon il ol oo o b
l
i
......... (WSSOSO OO SVUUONS SOV ISUUN: MSUOR SO SO SO
| |
i S T T A T T e
! !
! i
........ | -
________ || fAcide i id 0 )1)*100
| {Acid i )1)*100
—JI- ©© [Méth 1l 11+ [Acid )1)*100 e
- ++ [Acide 11+ [Acid 9)1)*100|
| T
I I
| |
| [
Eife ! :

Commentaires :
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b) Acide éthanoique et ion ammonium
Réactions de titrage :

[Acide i /([Acid i 100

@ ique(aq; ))*100
0 [NH4[+]1/(INH3(aq)] + [NH4[+]])*100 20
++ [NH3(@q)}/(INHA[+]]+[NH3(aq)))*100

T

f
|
[
|
r

25 3

By

Commentaires :

V Solutions tampon
1) Rappel
Il s’agit d’une solution dont le pH varie trés peu par addition modérée d’un acide ou d’une base, et par dilution modérée.

2) Réalisation d’une solution tampon

. : R A quelle situation du dosage de
RS i i il oo | Iacide étahnoique par la soude
R I I o g .y A
S L] : » it } I’état final correspond-il a la
N (. N - S | RS (. N (I Sl gl i, il ] L . 1 I | A N . S T . .
S ! / | meilleure solution tampon ?
o | g | e { !
- | P | :
_g_4 | S N N T .V N N T N O O | i
! e ; | !
) | i ! \'
I e f !
| R, / |
S A TS [ W NS O - o (N - . R I S SN SN 1N PO B L T S SIS S
6 ! S | o, B |
| } X o }
| | x JUS Sy |
s I e I
i b | pacisclammerdeae X,
| PR . pH
I A : I - i )
i P o0l I ! s
Gl I I 5 I
i i 1
o | | . [
! & : —% 3

Obtention d’une solution tampon a pH = 4,8 :

Obention d’une solution tampon a pH =15 :
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