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              Chapitre 6

RÉACTIONS D'ÉCHANGE DE PROTONS, DOMAINES DE PRÉDOMINANCE

6‑1 Réactions d'échange de protons (réactions acide‑base) 

6‑1​-1 Définitions de Brönsted des acides et des bases 
Un acide est une espèce chimique susceptible de céder des protons (H+) dans une réaction chimique.
Une base est une espèce chimique susceptible de capter des protons dans une réaction chimique. 

Une réaction acide ‑ base est un échange de protons ou protolyse.



HAn+  +  Bm+             A(n–1)+  +  HB(m+1)+

Un couple acide et base conjugués est formé d'un acide et de la base qu'il donne en perdant un proton. 

Exemples :  H3O+ / H2O,  H2O / OH–, OH– / O2–,  HCl / Cl–, HNO3 / NO3–,  H2SO4 / HSO4–,  NH4+ / NH3, H2CO3 / HCO3–,  HCO3– / CO32–,  C2H5OH / C2H5O–.

Un ampholyte (ou espèce amphotère) est à la fois un acide et base. Il peut donc subir une autoprotolyse.  
2 HAn+            A(n–1)+  +  H2A(n–1)+
Exemples d'ampholytes : HSO4–,  H2PO4–,  HPO42–,  H2O,  H3CCOOH.

De nombreux solvants sont des ampholytes. C'est le cas de l'eau, de l'ammoniac liquide, de l'acide acétique...

2 H2O             H3O+  +  OH–



2 NH3                   NH4+  + NH2–


2 H3CCOOH           H3CCOO–  +  H3CCOOH2+
6‑1‑2 Acides et bases dans l'eau


L'eau est un solvant amphotère, dissociant, solvatant les ions, et aussi, mais moins, les molécules, formant des liaisons hydrogène..., qui a l'avantage d'être abondant, stable et liquide dans un large domaine de températures et de pressions habituelles. D'où son rôle primordial en temps que solvant.


Dans une acception commune, on considère que :


Toute
substance dont la dissolution dans l'eau produit des ions hydronium possède un caractère acide.


Toute
substance dont la dissolution dans l'eau produit des ions hydroxyde possède un caractère basique.


La dissolution d'une substance à caractère acide enrichit donc l'eau en ions hydronium (et l'appauvrit en ions hydroxyde), elle donne une solution acide : [H3O+] > [OH–].


La dissolution d'une substance à caractère basique enrichit donc l'eau en ions hydroxyde (et l'appauvrit en ions hydronium), elle donne une solution basique : [H3O+] < [OH–].


Dans cette acception, l'eau n'est ni acide ni basique. Sont aussi éliminés les acides et les bases de Brönsted trop faibles pour réagir avec l'eau, comme l'éthanol ou l'ion chlorure. Dans l'eau, l'ammoniac n'a qu'un caractère basique, l'acide acétique n'a qu'un caractère acide ....

Par contre, un solide contenant des ions hydronium, comme le perchlorate d'hydronium (H3O+,ClO4–) est acide, les hydroxydes comme la soude ou la potasse qui contiennent des ions hydroxyde sont basiques.

De même, les oxydes métalliques solubles dans l'eau comme l'oxyde de sodium, sont basiques :

Na2OSol          2 Na+  + O2–   et    O2–  + H2O          2 OH–

Les anhydrides d'acide, comme l'anhydride sulfureux, sont acides :

SO2  +  H2O           H2SO3        H2SO3  + H2O          HSO3–  +  H3O+   et  HSO3–  + H2O        SO32–  + H3O+           

Les ions dichromate sont aussi acides :

Cr2O72–   +  3 H2O             2 CrO42–   +  2 H3O+

6‑1‑3 Acides et bases forts, acides et bases faibles


Pour un acide fort (‑ une base forte ‑), la réaction d'hydrolyse qui produit des ions hydronium (‑ hydroxyde ‑) est totale (sauf éventuellement avec de très fortes concentrations).
Exemples : HCl, HBr, HI, HNO3, HClO4, H3CCOOH2+, H2SO4 sont des acides forts.

NH2–,
O2– , C2H5O–, C2H–, (NaOH, KOH) sont des bases fortes.

Lorsque leur réaction d'hydrolyse n'est pas totale, (sauf éventuellement à très faible concentration), on a affaire à des acides faibles (‑ des bases faibles ‑).


Exemples : HF,  HCN, HCOOH, CH3COOH, H3PO4, HSO4–, HSO3– ,  HCO3–,  Fe(H2O)63+, C6H5OH, SO2  +  H2O         H2SO3,  SO2  +  H2O          H2SO3  sont des acides faibles.


NH3, HCOO–, CH3COO–,C2H5NH2, F–, CN–, HCO2–, CO32–, HSO3–, SO32– sont des bases faibles.


Toute base conjuguée d'un acide faible est une base faible.


Les acides (‑ bases ‑) de Brönsted conjugués des bases (‑ acides ‑) forts sont des acides (‑ des base ‑) indifférents, leurs réactions avec l'eau sont toujours négligeables.


Exemples : C2H5OH, C2H2, NH3, OH– sont des acides indifférents.


CI–, Br–, I–, NO3–, HSO4–, CH3CO2H, C2H5OH sont des bases indifférentes.

Ces notions peuvent être étendues aux cas d'autres solvants, par exemple le chlorure d'hydrogène est un acide faible dans l'acide acétique, l'acide acétique est un acide fort dans l'ammoniac liquide​

6‑2 Constante d'acidité d'un couple


6‑2‑1 Définition

Pour un couple acide‑base HA / A– (ou HA+ / A ou HA– / A2– ... peu importe la charge), la constante d'acidité d'un couple est 1a constante d'équilibre de la réaction d'hydrolyse de l'acide.

HAAq  +  H2O          A–  +  H3O+Aq 

On pourra omettre de préciser que les espèces chimiques dans l'eau sont hydratées, sans oublier qu'elles le sont toutes plus ou moins, et écrire :  HA  +  H2O          A–  +  H3O+

Avec les approximations habituelles si elles sont justifiées, la constante d'acidité est, à l'équilibre chimique (rapidement atteint pour toutes les réactions d'échange de protons dans l'eau) :
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Sous forme logarithmique 
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Les constantes d'acidité ne dépendent que de la température, elles sont données, sauf précision contraire, pour une température de 25 °C.

On ne peut les mesurer directement que pour des acides faibles puisque, pour un acide indifférent [A–] 
[image: image4.wmf]»

 0, et pour un acide fort [AH] 
[image: image5.wmf]»

 0. Les valeurs données dans de tels cas sont obtenues indirectement, à partir de l'étude dans d'autres solvants que l'eau, elles sont alors peu fiables.

6‑2‑2 Produit ionique de l'eau

Le produit ionique de l'eau, noté KE, est la constante d'équilibre de l'autoprotolyse de l'eau.
2 H2O          H3O+  +  OH–
À l'équilibre chimique on a donc 
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Les mesures de conductivité de l'eau pure donnent (à peu près) :

	t (°C)
	0
	25
	60
	100

	pKE
	15
	14,0
	13
	12



Donc KE est une fonction croissante de la température.

L'autoprotolyse de l'eau est une réaction nettement défavorisée thermodynamiquement, donc endothermique, et, par conséquent, moins défavorisée à température plus élevée.


On peut en déduire les constantes d'acidité des couples de l'eau, avec les approximations habituelles :

Pour l'eau en tant qu'acide (couple H2O / OH–) : 
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, avec l'approximation habituelle, a(H2O) = 1 et 
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Pour l'eau en tant que base (couple H3O+ / H2O) : 
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 soit, sans aucune approximation : 
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6‑2‑3 Constante de basicité d'un couple


Pour un couple HA / A–, la constante de basicité est la constante d'équilibre de l'hydrolyse de la base. 
A–  +  H2O
  AH + OH​–

La constante de basicité est donc, à l'équilibre :  
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  et  c0 = 1 mol.L–1.


Sous forme logarithmique 
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On remarque que pour chaque couple on a 
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6‑2‑4 Polyacides, exemple : l'acide orthophosphorique


L'acide orthophosphorique H3PO4 est un triacide, ses constantes d'acidité correspondent aux pKA :


pK1 = 2,15
pK2 = 7,2
pK3 = 12,5


Les acides H3PO4, H2PO4– (ion dihydrogénophosphate), HPO42– (ion hydrogénophosphate), sont de plus en plus faibles dans cet ordre. I1 s'agit là d'une règle générale.


Les acidités successives d'un polyacide sont de plus en plus faibles, (les KA correspondants sont de plus en plus petits, les pKA de plus en plus grands).


Les bases conjuguées correspondantes H2PO4–, HPO42–, PO43– (ion phosphate), sont de plus en plus fortes dans cet ordre.




0,0

2,15

7,2

12,5

14,0

pKA


force acide
H4PO4+
H3O+

H3PO4

H2PO4–
HPO42–
H2O

OH–
force base
H3PO4

H2O

H2PO4–
HPO4–

PO43–

OH–

O2–


pKB

14,0

11,85

6,8

1,5

0,0

6‑3 Domaines de prédominance


6‑3‑1 Cas d'un monoacide


De la définition de KA, on tire : 
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 donc :

‑ pour pH = pKA  on a [A–] =[AH] 

‑ pour pH < pKA  on a [AH] > [A–]
"AH prédomine sur A–"

‑ pour pH : pKA on a [A–] > [AH]
"A– prédomine sur AH"


On parle de prédominance d'une espèce si elle est au moins 10 fois (ou 100 fois ou 1000 fois) plus concentrée qu'une autre.

‑ pour pH < pKA – 1 on a [AH] > 10 [A–]] "AH prédomine nettement  sur A–"

‑ pour pH : pKA + 1 on a [A–] > 10 [AH]
"A– prédomine nettement sur AH"

prédominance nette de :

AH





A–







      pKA–1      pKA 
pKA+1




pH

6‑3‑2 Cas d'un polyacide


Pour l'acide orthophosphorique, en considérant qu'une forme prédomine nettement sur les autres si elle est au moins 10 fois plus abondante que chacune des autres, les domaines de prédominance nette sont :




H3PO4
 

H2PO4–

       HPO42–


PO43–



           1,15         3,15                  6,2           8,2                     11,5        13,5

        pH
6-4 Taux d'hydrolyse des acides et des bases dissous dans l'eau


On considère ici un acide (ou une base) que l'on a dissous seul dans l'eau (s'il s'agit d'un ion, les autres ions doivent être indifférents du point de vue de l'acido-basicité). On note c la concentration de l'acide (ou de la base) introduite dans l'eau donc c = [AH] + [A–],  

Pour un acide AH, le taux d'hydrolyse est 
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[A–] = ( c  et  [AH] = (1 – () c.

Avec les approximations habituelles, 
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Les réactions qui se produisent à partir des espèces introduites sont : 


0 = A– + H3O+ – AH – H2O  et  0 = H3O+ + OH– – 2 H2O 

En notant V le volume de solution, (1 et (2 les avancements de ces réactions, on a :
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  et 
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 d'où  la relation 
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  (2) (On peut obtenir cette même relation sous la forme [H3O+] = [OH–] + [A–] en  écrivant que la solution est électriquement neutre).

De (1) on tire 
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En différenciant cette relation, à T constante (donc KE constant et KA constant pour un couple donné, mais KA dépendant du couple considéré) :


[image: image31.wmf]a

a

-

-

a

-

a

+

a

a

-

a

a

-

=

a

+

a

d

)

1

(

K

K

dK

)

1

(

K

K

d

K

dK

1

d

c

c

dc

c

2

A

E

A

2

A

E

2

A

A

0

0

 et en regroupant les termes : 
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Dans cette relation, les coefficients de dC, de d( et de dKA sont tous positifs. On en déduit :
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D'autre part, en différenciant (1) et (2) on obtient :
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On en déduit les conclusions suivantes :


Pour un acide donné, plus la concentration est grande, moins l'acide est hydrolysé et plus le pH est petit.


Pour une concentration donnée, plus l'acide est fort (KA grand), plus il est hydrolysé et plus le pH est petit.

Pour une base A–, le taux d'hydrolyse est 
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[AH] = β c  et  [A–] = (1 – β) c.


Avec les approximations habituelles, 
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Les mêmes raisonnements qu'avec un acide conduisent aux conclusions suivantes :


Pour une base donnée, plus la concentration est grande, moins la base est hydrolysée et plus le pH est élevé.


Pour une concentration donnée, plus la base est forte (KA petit), plus elle est hydrolysée et plus le pH est élevé.

6‑5 Comparaison d'un couple avec les couples de l'eau

On pourra vérifier, pour des concentrations habituelles, que pour les acides de pKA < O (donc plus forts que H3O+) on a ( = 1, et pour leurs bases conjuguées (plus faibles que l'eau) ( = 0.


Inversement, pour les bases de pKA > 14 (donc plus fortes que OH–) on a ( = 1, et pour leurs acides conjugués (plus faibles que l'eau) ( = 0.


On a donc le classement suivant :

	pKA
	< 0
	0
	(mesurable)
	14
	> 14

	acide
	fort
	H3O+
	faible
	H2O
	indifférent

	base
	indifférente
	H2O
	faible
	OH–
	forte

	pKB
	> 14
	14
	(mesurable)
	0
	< 0


Ceci se justifie facilement avec les zones de prédominance

Si pKA < 0, on a pratiquement toujours, (sauf à très forte concentration de l'acide, si pKA est voisin de 0), pH > pKA + 1. La forme basique est toujours prédominante. L'acide est donc absent dans l'eau.


Si pKA > 14, on a pratiquement toujours, (sauf à très forte concentration de la base, si pKA est voisin de 14),
pH < pKA – 1. La forme acide est toujours prédominante. La base est donc absente dans l'eau.


L'acide le plus fort présent dans l'eau est donc H3O+ et la base la plus forte présente dans l'eau est  OH–. On dit que l'eau "nivelle les acides forts" et qu'elle "nivelle les bases fortes".


Il en est de même dans un autre solvant amphotère, par exemple : l'ion amidure est la base la plus forte présente dans l'ammoniac liquide et l'ion ammonium est l'acide le plus fort présent dans ce solvant.
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