COURS CONSTITUTION ET TRANSFORMATIONS DE LA MATIERE (2) R.DUPERRAY Lycée F.BUISSON PTSI

REACTIONS ACIDO-BASIQUES

«Le plus corrosif des addes estle silence »
Andreas Frangias

Nous allons, dans ce chapitre appliquer les concepts d’équilibre chimique a I’étude des réactions
acidobasiques. Les acides et les bases figurent parmi les substances les plus courantes dans la
nature. Les acides aminés sont a la base des protéines (macromolécules qui sont les briques
élémentaires constitutives des organismes vivants). L’acidité des fleuves, des lacs, des océans est
affectée par la dissolution d’acides ou de bases. Les fonctions vitales de notre organisme dépendant
aussi de ce type de composés. Les acides et les bases sont aussi tres présents dans I’alimentation,

dans les médicaments, dans I’industrie chimique (engrais...).

I - LES COUPLES ACIDE-BASE

1-1 lonisation des composés moléculaires dans I'eau.

Nous savons, depuis le cours précédent, que les composés ioniques, comme le chlorure de sodium,
se dissolvent dans I’eau en leurs ions constitutifs. On dit que le composé ionique se dissocie (dans
les limites de sa solubilité). Un acide est un composé moléculaire (qui peut étre un ion positif ou

négatif) qui, une fois dans I’eau va partiellement se ioniser en cédant un proton 4+ a I’eau. Par

exemple, 'acide éthanoique CH,COOH (présent en abondance dans le vinaigre de cuisine) donne
dans I'eau :
CH,COOH, + HZO(U) = HgO*(aq) +CH,COO"

On constate qu’il y a un échange de protons entre I'’eau et I'acide ce qui va nous conduire a la

(aq) "

définition du concept d’acide et de base.

1-2 Les couples acide-base.

Dans le cadre du programme de PTSI, nous allons donner la définition de Bronsted-Lowry (1923)
des acides et des bases. C’est la plus utilisée mais ce n’est pas la seule possible (définition de

Arrhenius-Lewis).

(.Un acide est une espece (moléculaire ou ionique) susceptible de donner un\

proton H* ou de provoquer la libération d’un proton du solvant.

o Une base est une espece (moléculaire ou ionique) susceptible de capter un

\proton H". ?) j




On peut résumer ces définitions par la demi-équation acide-base symbolique suivante :

acide = H' + base

Il s’agit d’une écriture symbolique. Un proton n’existe jamais a I’état libre. Pour qu’un acide libere
un proton, il faut la présence d’une base susceptible de capter le proton libéré et inversement (cf.
figure ci-dessous).

On constate qu’a un acide correspond toujours une base conjuguée et réciproguement. On parle de

couple acide-base.

AddH™ Remove H"
—_— N
NH; NH,* H,0 OH™ ; :
(base) (conjugate acid) (acid) (conjugate base) » F IGURE 15'.3 COn|ugate Acld—Base
N ey ) C ity ) Pairs A conjugate acid-base pair
i 2 L # consists of two substances related to
( Conjugate acid-base pair ] | Conjugate acid—base pair [ each other by the transfer of a proton.
N A

NH;(aq) + H,O() ——= NH,'(aq) + OH (aq)

Base Acid Conjugate Conjugate
I acid base
|

Le tableau ci-dessous donne des exemples de couples acidobasiques. D’autres exemples sont

données en annexe 1.

TABLEAU 4.2 Quelques couples acidobasiques

Coms = 1 i 1 Acide sase 1 [ Noms

chlorure d'hydrogéne HCL + H,0 —_— H,0* + c ion chlorure
ion hydrogénocarbonate HCO,” o H,0 = H,0* + €0~ ion carbonate
acide acétique CH,COOH 1 H,0 Pt H,0* + CH,C00" ion acétate
ion ammonium NH,* + H,0 o H,0* + NH, ammoniac
eau H,0 + H,0 = H,0* + OH- ion hydroxyde
ion hydronium H,0* + OH- PR H,0 + H,0 eau

D’apres le programme vous devez connaitre (au moins) les couples acidobasiques suivants :
acide sulfurique, nitrique, chlorhydrique, phosphorique, acétique (éthanoique), la soude, l'ion

hydrogénocarbonate, I’lammoniac (cf. annexe 2).



Lorsqu’un acide dans I’eau se dissocie entierement dans I’eau, on parle d’un acide fort. Lorsque la

dissociation n’est pas complete on parle d’un acide faible (cf. figure ci dessous).

A Strong Acid

When HCI dissolves in water, it ionizes completely.
A Weak Acid

When HF dissolves in water, only a fraction of the molecules ionizes.

Gl P FIGURE 155 lonization of a Weak
< FIGURE 15.4 lonization of a Strong Rbids WhentBE dissolvesinwater,

Acid Whgn HCI GRS I wf it only a fraction of the dissolved mole-
completely ionizes to fqrm H3O and cules ionize to form H3O™ and F~.
C1 . The solution contains virtually no The solution contains many intact HF
intact HCL. molecules.

l Strong acid l

2R

Weak attraction
Complete ionization

Weak acid ’

Strong attraction
Partial ionization

A FIGURE 15,6 lonic Attraction and
Acid Strength In a strong acid, the at-
traction between H" and A™ is weak,
resulting in complete ionization. In a
weak acid, the attraction between H"
and A" is strong, resulting in only
partial ionization.



Une base forte dans I’eau va entierement se dissocier et une base faible va se ioniser de

facon partielle dans I’eau (cf. figure ci-dessous).

A Weak Base A Strong Base

@ NaOH

A FIGURE 15.10 lonization of a Weak A FIGURE 15.9 lonization of a Strong

Base When NH; dissolves in water, Base When NaOH dissolves in

it partially ionizes water to form water, it dissociates completely into
NH," and OH . Most of the NH; Na" and OH . The solution contains
molecules in solution remain as NH3. virtually no intact NaOH.

1-3 Couples acide-base de I'eau

Dans les exemples précédents, on constate que I’eau peut capter un proton H* pour donner H.O*
3

(elle se comporte comme une base) ou bien céder un proton pour donner I'ion hydroxyde HO (elle
se comporte alors comme un acide). Une espéce qui peut se comporter a la fois comme une base et
comme un acide est qualifiée d’ampholyte (ou amphotere).

L’eau jouant un rble central en tant que solvant, on retiendra.

| @ H30+(aq) = H+(aq)+HzO( ) couple H,O" /H,0O
e HO,<=H",, +HO ., couple HO/HO

(aq) )

1-4 Réaction acide-base

Considérons a nouveau la réaction suivante :

+ _
NH3(aq) + HZO(/) = NH, @t HO (a)
base 1 acide 2 acide 1 base 2



On constate que le proton cédé par I'acide 2, I’eau, est capté par la base 1, 'ammoniaque. Il y a
alors formation de I'acide 1, I'ion ammonium et de la base 2, I'ion hydroxyde. Une réaction acide-
base met toujours en jeu deux couples acide-base. Il y a transfert de proton d’un acide d’un
couple vers la base de I'autre couple.

Un des couples en jeu est souvent un couple de I'eau étant donné qu’il s’agit du solvant mais ce

n’est pas toujours le cas.

Exemple 1

HCO,, +HNO, = HCOH  +NO,

2 (aq) 2(aq) ~ 2" (aq) 2 (aq)

Couples mis en jeu :

HCO,H | HCO, (acide méthanoique/ion méthanoate)

HNO, | NO, (acide nitreux/ion nitrite)

On peut écrire I’équation de réaction bilan comme la somme de deux demi-équations

symboliques:
HCOz‘(aq) +H = HCOzH(aq)

HNO, = NO,  +H"

2aq) ~ 2 (aq)

HCO, ., + HNO, = HCOH,  +NO,

2(aq) ~ 2" (aq) 2 (aq)

On constate qu’il n’y a plus de proton a I’état libre dans I’équation de réaction bilan.

Il - CONSTANTE D’ACIDITE ET FORCE DES ACIDES

2-1 Constante d’acidité et constante de basicité

Les réactions acidobasiques conduisent a des équilibres chimiques. On peut alors définir des
constantes d’équilibre.

On considere un couple acide-base noté de fagon symbolique HA/ A dont la demi-équation
associée s’écrit HA = H* + A". Par définition la constante d’acidité, notée K,, du couple HA/ A

est la constante d’équilibre associée a I'ionisation de I'acide HA dans I'eau :

4 )

HA(aq) v HZO(K) — (aq) T H3O+(aq)
’9) K, = [H3O ][A ] = constante d'acidité du couple HA/ A"
t [HA]

U J

Les concentrations sont calculées a I’équilibre. Dans I’écriture de K,, nous n’avons pas fait

apparaitre ¢, =1 mol.L".



Il faut donc faire attention aux unités utilisées. K, ne dépend que de la température comme toute

constante d’équilibre thermodynamique. Cet équilibre met en jeu les couples HA/ A~ et H,0* | H,0.
Les valeurs numériques des constantes d’acidité varient de plusieurs ordres de grandeur, il est donc
pK, =—logK, < K, =10 (par définition)

On peut définir d’une facon similaire la constante de basicité, notée K, du couple HA/ A~ comme

la constante d’équilibre associée a I’équilibre suivant :

4 ) ) )
A - HZO( y = HA(aq) +HO (

(
D\ (o .
: K, = = constante de basicité du couple HA/ A~

U B [A_] J

aq)

On utilise plus souvent la constante d’acidité K car nous allons voir que K et K sont liées. K ne
A A B B

dépend que de la température. Une table de valeurs de K, et de K, se trouve en annexe 2.

2-2 Autoionisation (ou autroprotolyse) de I'eau, produit ionique de I'eau

H,O est I’acide du couple H,0 /HO™, on peut donc lui définir une constante d’acidité, notée K, et

que I’on appelle le produit ionique de I'eau :

4 . - ™
HZO( ot HZO( y = H.O — HO -
base 1 acide 2 acide 1 base 2
K, = [H30+][HO‘] = produit ionique de l'eau
L J

Il s’agit de l'autoionisation ou autoprotolyse de I’eau. Cette réaction acide-base résulte de

I'interaction entre le couple H.0*/H,0 et le couple H,0/HO . On constate donc qu’une «eau

liquide pure » ne I’est jamais, il y a toujours une quantité faible d’ions H,0" et d’ions HO‘(aq) dans

I’eau. En effet on retiendra que :

[ K,(25°C) =107 1

Ke(25°C) <« 1, ainsi la réaction d’autoprotolyse de I’eau est tres faiblement déplacée vers la droite.

Dans I’eau pure a 25°C, on a [Hsoﬂ = [HO’] = \/Ki =107 mol.L'* a ’équilibre.



On peut aussi définir une constante d’acidité pour le couple H,0* /| H,0 de l'eau :

H,0" ]

+ RN + — I: 3 —
H,O @ T HZOW = HZO((/) +H,0 (2) K,= == 1
AN O N ) H,0

acide 1 base 2 base 1 acide 2

On retiendra les résultats importants suivants pour les deux couples de I'eau :

4 )
couple HO" /H,O K,=1 pK,=0 (pour toute température)

couple HLO/HO™ K,=K =107 pK =14 (a25°C)

U )

2-3 L’échelle de pH, mesure de l'acidité et de la basicité

C’est la quantité d’ions H,O" présents dans une solution aqueuse qui définit le caractere acide

d’une solution. Plus la concentration en ions H,O* est importante, plus la solution est dite acide.

L’échelle pH introduite par la chimiste Danois Seren Peder Lauritz Serensen en 1909 est une facon

commode de quantifié ’acidité d’une solution. On définit le pH par:

Définition

pH = - Iog[H30+]

On a donc [H3O+]= 10". Plus le pH est petit et plus [H3O*] est importante ; le caractere acide de
la solution augmente. Inversement, plus le pH est grand et plus [Hp*] est faible ; le caractere

acide de la solution diminue. Pour de I’eau pure a 25°C, on a pH = —Iog(10‘7)=7,00. On dira alors

que :

pH < 7 = la solution est dite ACIDE
pH =7 = la solution est dite NEUTRE
pH > 7 = la solution est dite BASIQUE

Le caractere acide et le caractére basique d’une solution sont opposés. Plus une solution est acide et

moins elle est basique et inversement. De la méme facon que I’on a défini ’échelle de pH, on peut

définir une échelle de poOH qui mesure la quantité d’ions HO~ en solution par :

Définition

pOH = - Iog[HO’]




Cette échelle est beaucoup moins utilisée que celle du pH. En effet il existe une relation simple

entre pHet pOH. A 25°C,ona K, = [H3O+][HO*] =104, si on passe en échelle log, on obtient :

pH+pOH = pK_ =14 a 25°C

Si la température est différente de 25°C, on a pH+pOH = pK_ = constante, cette derniere étant
fonction de la température.

La relation Ke:[H3O+][HO‘]:1O‘14 nous indique que lorsque [H30+] augmente, le pH diminue

alors [HO*] diminue et pOH augmente (et inversement). On peut résumer de la facon suivante :

pH <7 = [H;0%] > [HO™]
pH =7 = [H;0%] = [HO™]
pH > 7 = [H;0%] < [HO™]

La figure ci-dessous donne le pH de quelques solutions aqueuses.

pH moyen de la pluie & Urine
Toronto en février 1979 humaine
Jus 2
Jus de citron Pomme de tomate  Salive CasiuRan
\ ‘ Hydrogénocarbonate

| de sodium Basique

4 5 6 7 8 9 10 11 12

13

Vinaigre Lait Eau de mer  Lait Lessive
de batterie Neutre de magnésie
: : , 2 3 : Ammoniaque
Pluie la plus acide pH létal pour  pH théorique Sang humain
tombée aux Etats-Unis  la majorité de la pluie

des poissons  «normale»

Figure 4.1 Le pH de quelques solutions aqueuses. L'échelle de pH est superposée au dessin d’une électrode de verre utilisée pour mesurer le pH
des solutions.

2-4 Force des acides et des bases, classement des couples acide-base

e Un acide sera qualifié de fort s’il est capable de céder facilement un proton, l'ionisation sera

sera fortement déplacé vers la droite.

importante. Ainsi I’équilibre HA(aq)J“HzOm‘ﬁAf )

.
+H,0 aq

(aq)
Ainsi plus K, sera grand, pK, petit, et plus I'acide sera fort.
Dans le cas contraire, si I'ionisation est faible, c’est-a dire pK grand, I'acide sera qualifié de faible.

Il est commode de qualifier les acides de forts ou faibles mais il faut savoir que la force d’un acide

augmente (ou diminue) de fagcon continue.



e Une base sera qualifiée de forte si elle capte facilement un proton. Ainsi I’équilibre

A, tHO, = HA(aq) +HO",, sera fortement déplacé vers la droite. Ainsi plus K, sera grand, pK,

(aq) q)

petit, et plus la base sera forte. Dans le cas contraire, c’est-a-dire pK, grand, la base sera qualifiée

de faible.
Pour un couple acide-base, plus I'acide est fort et plus la base conjugué est faible et inversement.

On peut résumer tout cela sur le schéma ci-dessous.

pK

A

Acide de plus

Base de plus
en plus fort

en plus forte

K

A

Dans I'eau le pK, le plus faible correspond a celui du couple H,0" / H,0 qui vaut zéro. Le pK, le

plus élevé est celui du couple H,0 /HO™ qui vaut 14. Dans I’eau, on a toujours 0 < pK, <14.

pPK,

Bases fortes nivelées dans l'eau C H O- C,H,OH Acides indifférents dans I'eau
2's

— |

NH, 92 NH:

Bases faibles dans 'eau | Acides faibles dans I'eau

Base la plus forte dans I’eau

CH,co00- 48 CH,COOH

Ho O HO

2 3

Bases indifférentes dans I'eau . . . ,
Acides forts nivelés dans I'eau

cl HCI




Dans I’eau, I'acide fort HC/ s’ionise complétement, la réaction HCl(aq)+H20m eCl‘(aq)+H30+(aq) est

totale. Sa base conjuguée, C/-, est tellement faible que, seule dans I'eau, elle reste indifférente, il

n’y pas de réaction. L’'ion éthanoate C,HO est une base tres forte; dans I'eau la réaction

CHO ., +H,0, — CHOH

w TH,0,, (aq)+HO‘(aq est totale. Son acide conjugué, I’éthanol C,HOH, est

)

tellement faible qu’il est indifférent dans I'eau, il n’y pas de réaction.

La connaissance du pK, d'un couple HA/ A" suffit a connaitre celle de son pK, . En effet, nous

avons directement a partir de la définition des constantes d’acidité et de basicité :

[ pK,+pK, =pK, ou K, K, =K, 1

Il - DIAGRAMME DE PREDOMINANCE|

On considere le couple HA/ A~ et I’équilibre HA(aq) +HO, = A +H,0"

(aq) (aq)”

Ona K, = [H3O+][Ai] [base][Hp*] soit prenant —log de chaque c6té :
[HA] [acide]

[base]

pH=pKA+IogW

Cette relation, connue sous le nom de relation de Henderson-Hasselbalch (surtout dans les pays
anglo-saxons), va nous permettre de trouver les domaines de prédominance de I’acide et de la base

conjuguée en fonction du pH.

pH = pK, = [acide] = [base]
pH > pK, = [acide] < [base] la base est prédominante

pH < pK, = [acide] > [base] l'acide est prédominante

On représente ces résultats sur un diagramme de prédominance.

[acide] = [base]

[acide] > [base] . [acide] < [base]
| | ' | | > pH
pK, -2 pK, -1 pPK pK, +1 pPK, +2
< | | | | | [acide}
100 10 1 0,1 0,01 W

10



Exemple 2

On considere le diacide suivant :
H,MoO, | HMoO, pK, =2,5

HMoO;, | MoO;” pK, =3,9

A

HM,0, |  HM,O, | M,OF
2,5 3,9

IV - PREVISION DU SENS DES REACTIONS

On mélange une solution d’ammoniaque (couple NH," /NH, pK, =9,2) avec une solution d’acide

nitreux (couple HNO, | NO, pK,, =3,2). L’acide d’un couple va réagir avec la base de |'autre
couple, on peut écrire :

NO; .+ NH4+(aq) = HNO, . +NH
—_—

2(aq) 2(aq) 3(aq)

base 2 acide 1 acide 2 base 1

Notre objectif est de déterminer dans quelle direction la réaction va avoir lieu. Pour cela, on écrit la
constante d’équilibre de I’équation de réaction ci-dessus :
— [NH3:|[HNOZ} — KAl
[NH;][NO; | K,

9,2-3.2)

L’application numérique donne K =10 =10"° « 1. La réaction est fortement déplacée vers la

gauche, on peut la considérer comme totale dans le sens «.

On constate que l'acide le plus fort, ici HNO: , réagit avec la base la plus forte, ici NHs; . On

peut aussi analyser le résultat obtenu en regardant un diagramme de prédominance.

pK,, =3,2 pK, =92

= i

NO;|

2

HNO

> PH

NH

3

On constate que les espéces qui réagissent entre elles sont celles qui possedent un domaine de

prédominance disjoint, c’est-a-dire HNO, et NH,, pour former des especes qui ont un domaine

joint, c’est-a-dire |NO; | et |NH;|.

11




Le résultat obtenu est trés général, si on mélange deux especes qui ont un domaine disjoint, elles

vont réagir. Si elles possedent déja un domaine joint, rien ne se passe.

V - CALCUL DU pH, ETUDE SUR UN EXEMPLE|

Nous allons travailler sur un exemple en suivant une démarche assez générale dans ce genre de

probleme. Nous cherchons le pH d’une solution aqueuse d’acide benzoique (CGHSCOOH) de

concentration 0,020 mol.L™* sachant que K, (CGHSCOOH) =6,3%x107 (on travaille a 25°C).

Etape 1 : Ecrire toutes les réactions acidobasiques qui produisent des ions H,O" (ou HO)
Ici il y a deux réactions possibles a cause de I'autoprotolyse de I’eau qui est toujours présente.

(1) H,0,+H,0,=HO' +HO K =107

27(0)

(2) CH,COOH, , +H,0, = CHCOO +HO' =~ K,=63x10"

Etape 2 : Identifier la réaction prépondérante

La réaction (2) est beaucoup plus avancée vers la droite que la réaction (1) car K, > K . On peut
donc penser que la réaction (2) va produire beaucoup plus d’ions H,O" que la réaction (1), on va

négliger 'autoprotolyse de I’eau. On dit que la réaction (2) est la réaction prépondérante.
Quand peut-on négliger I'autoprotolyse de I'eau ?
Si seule cette derniere est présente alors [H3O*} =107 soit pH =7. Sil’on néglige I'autoprotolyse de

I’eau et que I’on trouve a la fin un pH proche de 7, cela signifie que la réaction prépondérante prise

en compte produit des ions H,0" (ou HO") en méme quantité que l'autoprotolyse de I’eau. Cette

derniére ne sera donc plus négligeable. On peut se fixer le critére suivant :

Si on trouve au final pH <6,5 ou pH > 7,5, ’hypothése consistant a négliger I'autoprotolyse de I'eau

est valable.

Etape 3 : Etude de la réaction prépondérante : écriture du tableau d'avancement

Concentration (mol.L"") | CH,COOH, + HO, =  CHCOO + HO" .
Initialement 0,020 0 négligeable
Equilibre 0,020 - x X X

12



Etape 4 : Calcul du pH

_ [ C,H,CO0™ |[H,0" ] 2

*~ [CHCOOH| ~ 0,020-x

=6,3x10"

La résolution de cette équation du second degré en x=[H30+} nous donne la valeur du pH. On

peut simplifier le calcul en notant que 0,020-x =0,020. En effet K, <1, le réaction est peu

déplacé vers la droite et x « 1. Ainsi on a directement x=\/0,020><6,3><10*5 =1,12x1073 donc

pH = —Iog(1,12><10‘3) ~2,95.

Etape 5 : vérification des hypothéses

elLa résolution directe de I’équation du second degré en x donne x =1,09x1073, I"approximation

est correcte et de plus on a bien: x=1,12x102 <0,02.

eOn trouve pH = 2,95 < 6,5, I"autroprotolyse de I’eau est bien négligeable.

Exercice d’application 1

Trouver le pH d’un mélange de 0,15 mol.L'! de HF,,

) € de 0,10 mol.L™" de HCIO,,,

(aa)”
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Exercice d’application 2

Trouver [OH‘] ainsi que le pH d’une solution de 0,10 mol.L"! de NH3( )

aq

ANNEXE 1

A Certaines limaces
de mer excretent é
de lacide sulfurique |
comme moyen
d’autodéfense.
Sharksong/M. Kazmers/
Dembinski Photo Associates

HiC
A > N

>

La caféine,
un stimulant
bien connu,
ast une base
fuible,

Charles D, Winters

A L'acide citrique est

Exemples d’acides et de bases :

HO €5 \HEZ OH
0 C—0HO
> I
0

W

responsable de l'acidité
des oranges et

des citrons. On le retrouve
dans de nombreux produits
naturels de consommation
courante. Charles D. Winters

A Laspirine,
un acide faible,
est employée
comme
analgésique
depuis plus
de 100 ans.
Charles D. Winters

A La douleur
causée par
la piqlre
de fourmi
est due

a lacide formique.
Gallo Images/@ CORBIS

Groupement amine
K_A—_\

Atome
de carbone
ena

Groupement acide
carboxylique

Glycine (NH,CH,CO,H)

A La glycine est un exemple typique des acides
aminés, qui sont  la base des protéines.
Le groupement —COOH lui confere
son caractére acide, tandis que — NH, lui
procure des propriétés basiques. Charles D. Winters

F1gure 4.6 Los acldes et les bases. Il existe des centaines d'acides et de bases a Uétat naturel. Notre nourriture en contient un trés grand
numbite. Beaucoup de molécules jouant un role important en biochimie possédent des propriétés acidobasiques.
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ANNEXE 2

Quelques constantes d’acidité et de basicité:

TABLEAU 4.4 Les constantes d’acidité (K,) de quelques acides et de basicité (K,) de leurs bases conjuguées, a 25 °C

Noms Formules K, pK, pK, K, Formules Noms
acide perchlorique HCLO, grand trés petit co,” ion perchlorate
acide sulfurique H,S0, grand trés petit HSO,” jon hydrogénosulfate
acide chlorhydrique HCL grand trés petit CU ion chlorure
acide nitrique HNO, grand trés petit NO,” ion nitrate
ion hydronium H,0* 1,0 1,0 X 10 H,0 eau
acide sulfureux H,SO0, 1,2 X 107 1,92 | 12,08 8,3 X 10  HSO, ion hydrogénosulfite
jon hydrogénosulfate HSO,” 1,2 X 102 1,92 | 12,08 8,3 X 10 SO* ion sulfate
acide phosphorique H,PO, 7,5 X 107? 2,12 | 11,88 1,3 X 10  H,PO,~ ion dihydrogénophosphate
ion hexaaquafer (IIT) Fe(H,0)* 6,3 X 1073 2,20 | 11,80 1,6 X 10"  Fe(H,0),(OH)**  ion
pentaaquahydroxofer (III)
acide fluorhydrique HF 7,2 X 10 3,14 ] 10,85 1,4 X 10" F ion fluorure
acide nitreux HNO, 4,5 X 107 3,351 10,65 2,2 X 10"  NO, ion nitrite
acide formique HCOOH 1,8 X 10 3,74 | 10,26 5,6 X 10"*  HCOO" ion formiate
acide benzoique C,H,COOH 6,3 X 107 4,20 | 9,80 1,6 X 10  CH,C00 ion benzoate
acide acétique CH,COOH 1,8 X 10 4,74 | 9,26 5,6 X 10  CH,C00 ion acétate
acide propanoique CH,CH,COOH 1,3 X 10™ 4,89 | 9,11 7,7 X107  (H,CH,C00" ion propanoate
ion hexaaquaaluminium Al(H,0)* 7,9 X 10°® 510 [ 8,90 1,3X10°  Al(H,0),(0H)** ion pentaaqua-
hydroxoaluminium
% acide carbonique H,CO, 4,2 X 107 6,38 | 7,62 2,4X10®%  HCO, ion hydrogénocarbonate g
é ion hexaaquacuivre (II) Cu(H,0),2* 1,6 X 107 6,80 | 7,20 6,25X10® Cu(H,0),(OH)* ion pentaaqua- g
3 hydroxocuivre (II) 2
% acide sulfhydrique H,S 1X 107 7,0 7,0 1X 107 HS- ion hydrogénosulfure f'a’
< jon dihydrogénophosphate H,PO, 6,2 X 10°® 7,21 6,79 1,6 X 107 HPO,* ion hydrogénophosphate Q%
ion hydrogénosulfite HSO," 6,2 X 10°® 7,21 6,79 1,6 X107  SO,* ion sulfite
acide hypochloreux HCLO 3,56 X 10 7,46 6,54 2,9 X107 ClO- ion hypochlorite
ion hexaaquaplomb (II) Pb(H,0).2* 1,5:%110%® 7,82 | 6,18 6,7 X107  Pb(H,0),(0H)* ion pentaaqua-
hydroxoplomb (II)
ion hexaaquacobalt (II) Co(H,0) 1,3 X107 8,89 511 7,7 X 10°  Co(H,0),(OH)*  ion pentaaqua-
hydroxocobalt (II)
acide bortque B(OH),(H,0) 7,3 X 107 9,14 | 4,86 1,4X10°  B(OH),~ ion tétrahydroxoborate
ion ammonium NH,* 5,6 X 107 9,26 [ 4,74 1,8 X10°  NH, ammoniaque
acide cyanhydrique HCN 4,0 X 107 9,40 | 4,60 2,5X10° CN- ion cyanure
ion hexaaquafer (II) Fe(H,0)¢%* 3,2 X 10 9,49 | 4,51 3,1X10°  Fe(H,0),(OH)* ion
pentaaquahydroxofer (II)
ion hydrogénocarbonate HCO,” 48X10" 10,32 | 3,68 2,1X10% (0% ion carbonate
ion hexaaquanickel (II) Ni(H,0),2* 2,5 X 10" 10,60 3,40 4,0X 107 Ni(H,0);(OH)*  ion pentaaqua-
hydroxonickel (II)
ion hydrogénophosphate HPO,> 3,6 X 10 12,44 1,56,,,12,8.% 102 PO ion phosphate
eau H,0 1:0:X 10°% 1,0 OH" ion hydroxyde
ion hydrogénosulfure HS 1,0 X 1079* 1 X 10%* S& ion sulfure
éthanol C,H,0H trés petit grand C,H,0 ion éthanoate
ammoniaque NH, trés petit grand NH," ion amidure
hydrogéne H, trés petit grand H- ion hydrure

* Valeurs estimées.
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ANNEXE 3 : Régulation du pH du sang dans le corps humain

=

Increasing alkalinity

[H.0%] = [OH-])

Increasing acidity

Carbonic Acid-Bicarbonate
Buffering Equation

Carbon
dioxide

Carbonic

Hydronium
acid i

on

Water

KEY

Stimulus

Bicarbonate
ion

Goal: Maintain
normal blood pH

Change in
normal blood pH

x/

Color the
numbers
indicating
the normal
blood pH.

/
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Blood pH
(normal range)

Actions

~ Reactions

/ e Buffers:
Buffers release H*.

Lungs:

The respiratory center in the brain
decreases the rate and depth of
breathing, which increases blood
COs,.

R Kidney:
,G\/-TJ The distal convoluted tubules

Ho0 + CO,—~H,CO3—~H* + HCO3™

decrease H* secretion into the urine
and decrease HCOg reabsorption

Effectors Activated: /
Buffers:

The number of H* in the blood increases.

Lungs: 4
Increased blood CO, reacts with
water to produce carbonic acid,
which dissociates to increase H*.

HpO + COp—H,COy— H* + HCO5™

Kidney:
Less H* is removed from the blood, and
less HCOg is available to bind to H*.

into the blood.

Blood pH increases (H* decreases):
Homeostasis Disturbed

o

t','«

Blood pH decreases (H* increases):
Homeostasis Disturbed

Blood pH decreases (H* inc eases
Homeostasis Restored

@

Blood pH
(normal range)

Blood pH increases (H* decr
Homeostasis Restored

T
|
i
i
i

Actions _ Reactions
~
Buffers: ;
Effectors Act z
Buffers bind H*. Seeactvted
H,0 + CO,+H,CO3+H* + HCO5~ Buffers:
o
Lungs: The number of H* in the blood decreases.
The respiratory center in the brain Lungs:
increases the rate and depth of Decreased blood CO, causes H' to
breathing, which decreases blood react with HCOg to form carbonic acid,
CO,. which decreases H* in blood.
Kidney: H,0 + CO,=-H,CO3 +H* + HCO5™ ”
The distal convoluted tubules : ¥
increase H* secretion into the urine, Kidney: A
and increase HCOj reabsorption More H* is removed from the blood, and €™
into the blood. more HCO3 is available to bind to H*. r
J =

L

HOMEOSTASIS FIGURE 27.12 Summary of Acid-Base Balance Regulation
(1) Blood pH is in the normal range. (2) Blood pH increases outside the normal range, which causes homeostasis to be disturbed. (3) The blood pH cor=a
respond to the change in blood pH. (4) The control centers cause decreased H* secretion from the blood and increased carbonic acid production, wrics
blood H* concentration. (5) These changes cause blood pH to decrease. (6) Blood pH returns to the normal range and homeostasis is restored. Obseri= #
responses to a decrease in blood pH outside the normal range by following the red arrows. |
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