
Sujet Felix Hoppe – Seyler

Régulation du pH et fixation du dioxygène en milieu biologique (35
points)

Le contrôle du pH est très important dans un grand nombre de réactions chimiques en milieu aqueux,
et en particulier en milieu biologique. Par exemple, le pH du sang est maintenu à 7,4 chez l’homme : un
écart en dehors de la gamme 7 − 7,8 peut entraîner la mort. Il est donc nécessaire de faire intervenir des
systèmes qui régulent le pH du milieu. De tels systèmes sont appelés systèmes tampons : le plus important
est le tampon carbonate.

Tampon carbonate

On s’intéresse au système faisant intervenir les espèces CO2(aq), HCO
–
3(aq) et CO2–

3 (aq). Les pKa des
couples associés sont pKa1(CO2(aq)/HCO

–
3(aq)) = 6,1 et pKa2(HCO–

3(aq)/CO
2–
3 (aq)) = 10,3.

1. En considérant une concentration en ions hydrogénocarbonate [HCO−
3 ] = 24 mmol ·L−1 et une concen-

tration en dioxyde de carbone dissous [CO2] = 1,2mmol · L−1, calculer la valeur du pH sanguin.

a

Au cours d’un effort prolongé, il y a production d’acide lactique dans le sang, qui induit une augmentation
de l’acidité et donc de la concentration en ions H3O+. Considérons un apport d’ions H3O+ de 2,0 mmol ·L−1.

2. En gardant le même état initial qu’à la question 1, calculer la nouvelle valeur du pH résultant de
l’effort. Commenter.

a

Le dioxyde de carbone dissous dans le sang est en fait en équilibre avec le dioxyde de carbone gazeux
présent dans les poumons :

CO2(g) = CO2(aq)
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Le tampon carbonate intervient donc en système ouvert.

3. En considérant une élimination par voie respiratoire du dioxyde de carbone formé au cours de ce même
effort, calculer la valeur du pH. Commenter.

a

L’aptitude d’une solution tampon à maintenir le pH à peu près constant lors de l’apparition d’ions H3O+

ou HO− est appelée pouvoir tampon τ . Il est inversement proportionnel à la variation ∆pH qui résulte de
l’addition ∆c d’ions H3O+ ou HO–. Le pouvoir tampon est donné par l’expression :

τ =
∣∣∣∣ ∆c
∆pH

∣∣∣∣
4. À l’aide des réponses aux questions précédentes, calculer le pouvoir tampon du système carbonate,

fermé et ouvert.

a

Pouvoir tampon de l’hémoglobine

L’hémoglobine (Mhémoglobine = 65493 g ·mol−1) est une macromolécule biologique connue principalement
pour sa capacité à stocker et transporter le dioxygène dans le sang et qui lui donne sa couleur rouge vif.
Cette protéine joue en réalité un rôle multiple et notamment celui de contrôler le pH sanguin, malgré sa
concentration relativement faible dans le sang (150 g · L−1). Chaque hémoglobine possède 38 sites acido-
basiques indépendants permettant d’échanger des protons en grand nombre avec le milieu. Ces sites sont
constitués d’un acide aminé particulier appelé histidine, engagé dans un couple de pKA = 6,9.
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5. Calculer le pouvoir tampon de l’hémoglobine et le comparer à celui du tampon carbonate en système
ouvert. On considèrera une solution initiale de pH = 7,4 et un apport en ions H3O+ de 2,0 mmol ·L−1.

a

Hémoglobine : liaison du dioxygène et coopérativité

L’hémoglobine est une molécule tétramérique, c’est-à-dire qu’elle possède une structure quartenaire com-
posée de quatre molécules de myoglobine, chacune pouvant fixer une molécule de dioxygène. Ainsi, l’hémo-
globine est susceptible de fixer quatre molécules de dioxygène. On s’intéresse dans cette partie au mécanisme
mis en jeu lors de la fixation du dioxygène.

Dans un premier temps, nous étudions la fixation renversable du dioxygène à une molécule de myoglobine
(Mb), selon l’équilibre :

MbO2(aq) = Mb(aq) + O2(g)

On notera P (O2) la pression partielle en dioxygène.
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6. Exprimer le quotient de cette réaction Qr.

a

On note Y le taux de saturation de la myoglobine, qui correspond à la proportion de molécules de
myoglobine liées à une molécule de dioxygène à l’équilibre. On notera K◦ la constante de la réaction de
fixation du dioxygène sur la myoglobine.

7. Montrer que Y peut s’écrire sous la forme :

Y = Péq(O2)
Péq(O2) + P50

où P50 est une grandeur qu’on explicitera.

a

8. Exprimer Y

1 − Y
.

a

La courbe représentant log
(

Y

1 − Y

)
en fonction de log

(
Péq(O2)
P ◦

)
est appelée courbe de Hill, en

référence à Archibald Hill qui est un pionnier de l’étude de la fixation de l’oxygène par l’hémoglobine. La
pente de la courbe de Hill au point log

(
Y

1 − Y

)
= 0 est appelée de manière générale coefficient de Hill.
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9. Montrer que la courbe de Hill dans le cas de la myoglobine est une droite. Que vaut le coefficient de
Hill ?

a

10. Comment déterminer graphiquement P50 ?

a

Nous nous intéressons désormais au mécanisme de fixation du dioxygène à l’hémoglobine (Hb), constituée
de quatre molécules de myoglobine. On se demande si le dioxygène peut se fixer sur les quatre molécules de
myoglobine de manière indépendante ou si ces quatre molécules interagissent lors de la fixation du dioxygène.
Pour ce faire, on considère la fixation de n molécules de dioxygène. L’équilibre de dissociation correspondant
est le suivant :

Hb(O2)n(aq) = Hb(aq) + n O2(g)

Par analogie avec l’étude effectuée dans le cas de la myoglobine, on montre que :

Y

1 − Y
=

(
Péq(O2)
P50

)n

11. Quelle serait la valeur de n si la liaison du dioxygène à l’hémoglobine était un phénomène de « tout
ou rien », c’est-à-dire si l’hémoglobine pouvait lier soit quatre molécules de O2, soit zéro ?

a

12. Quelle serait la valeur de n si l’hémoglobine fixait le dioxygène de manière indépendante sur chacun
de ses sites ? On pourra faire une analogie avec le cas de la myoglobine.

a

Expérimentalement, on obtient la courbe de Hill représentée figure 1.

13. Mettre en évidence trois régions distinctes.

a
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Figure 1 – Courbe de Hill pour l’hémoglobine

14. Estimer la pente de chaque portion de droite.

a

Le phénomène observé ici est l’allostérie de l’hémoglobine. Jacques Monod, Jeffries Wyman et Jean-
Pierre Changeux ont proposé en 1965 un modèle dans lequel l’hémoglobine présente deux formes : une
forme relâchée (notée R, appelée oxyhémoglobine) de forte affinité pour le dioxygène et une forme tendue
(notée T, appelée désoxyhémoglobine) de faible affinité pour le dioxygène.

15. À l’aide de la courbe de Hill de la figure 1, décrire l’évolution de l’équilibre entre l’hémoglobine et O2
lorsque la pression en dioxygène augmente.

a

Hémoglobine et effet Bohr

La réaction liant le dioxygène à l’hémoglobine est un phénomène réversible qui dépend de nombreux
paramètres comme la température ou le pH. On se propose d’étudier l’influence du pH sur l’affinité du
dioxygène pour l’hémoglobine ainsi que le rôle de l’hémoglobine lors d’un effort physique.

La figure 2 représente l’absorbance de l’hémoglobine sous la forme oxyhémoglobine et désoxyhémoglobine
en fonction de la longueur d’onde.
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Figure 2 – Spectres d’absorption de l’oxy- et de la désoxyhémoglobine, pour une concentration de
2.10−5 mol · L−1

16. Au regard de la figure 2, comment évolue la quantité d’oxyhémoglobine au niveau des muscles, sachant
que le sang change de couleur en passant du rouge vif au brun-violet dans ces zones de l’organisme ?
On s’intéressera tout particulièrement à l’absorption au-delà de 600 nm et on pourra s’aider du cercle
chromatique donné figure 3.

a

934. Analyse spectrale

Cours

1.1  Spectroscopie UV-visible
La spectroscopie est l’étude quantitative des interactions entre la 
lumière et la matière. Lorsque de la lumière traverse une solution, elle 
est en partie absorbée et en partie transmise par diffusion et réfl exion*.
Plusieurs spectres UV-visible ont été présentés dans l’activité 1. 
Dans tous ces spectres, la longueur d’onde λ des radiations est portée 
en abscisse. L’absorbance A, grandeur liée à la proportion de lumière 
absorbée, fi gure en ordonnée.
La région visible du spectre correspond à des longueurs d’onde, dans le 
vide ou dans l’air, comprises entre 400 et 800 nm et la région ultravio-
lette entre 200 et 400 nm. 

L’absorbance A d’une espèce en solution suit la loi de Beer-Lambert : A
A = e(l) · ! · C

où " est l’épaisseur de solution traversée, C sa concentration et C ε (λ)
le coeffi cient d’absorption molaire. 

Une espèce est caractérisée en spectroscopie UV-visible par la longueur
d’onde du maximum d’absorption lmax et par la valeur du coeffi cient 
d’absorption molaire e(l) correspondante.

1.2   Couleur perçue et longueur d’onde lmax
Le document 1 présente le spectre de la propanone. Cette cétone est 
incolore, elle n’absorbe que dans l’ultraviolet. Ce résultat est général : 

Une espèce incolore n’absorbe aucune radiation du spectre visible.
Lorsqu’une espèce chimique n’absorbe que dans un seul domaine
de longueurs d’onde du visible, sa couleur est la couleur complé-
mentaire de celle des radiations absorbées.

Les ions cuivre (II), Cu2+(aq), qui absorbent dans le rouge-orangé 
(λmax ≈ 700 nm), donnent des solutions de couleur bleu-vert (acti-
vité 1A).

Lorsqu’une espèce chimique absorbe dans plusieurs domaines de
longueurs d’onde, sa couleur résulte de la synthèse additive des
couleurs complémentaires des radiations absorbées.

Les ions chrome (III), Cr3+(aq), qui absorbent dans le violet (λmax ≈ 430 nm), 
couleur complémentaire du jaune, et dans l’orangé (λmax ≈ 640 nm), cou-
leur complémentaire du bleu, donnent des solutions vertes (activité 1B).
L’utilisation de l’étoile chromatique (doc. 2) ou de la fi che no 11A,
p. 594, permet ainsi d’interpréter les spectres visibles et de relier cou-
leur perçue et longueur d’onde au maximum d’absorption.

1.3  Lien entre couleur perçue et structure chimique
Le β-carotène et le lycopène sont colorés ; tous deux possèdent de très 
nombreuses liaisons conjuguées (activité 1C). Le document 3 présente 
les valeurs des longueurs d’onde des maxima d’absorption λmax de quelques 
composés dérivés du benzène. On constate que, plus le nombre de 
liaisons conjuguées est élevé, plus λmax est élevé. Ce résultat est général :x

Plus une molécule comporte de doubles liaisons conjuguées, plus
les radiations absorbées ont une grande longueur d’onde.

 Voir exercices 1, p. 101, et 7 à 9, p. 104. 

Comment interpréter un spectre UV-visible ? 1

* L’interprétation énergétique 
de la spectroscopie UV-visible sera faite
au chapitre 15.

  Doc. 1 La propanone ou acétone
(incolore) n’absorbe que dans l’ultraviolet.

1,0

2,0

0,0
200

A

(nm)240 280

  Doc. 2 Couleurs et ordres de grandeur 
des longueurs d’onde des radiations visibles.
Deux couleurs complémentaires sont
diamétralement opposées.

80
0 

nm
Ro

ug
e

400 nm
Violet

465 nm

Bleu

53
0 

nmVe
rt

580 nm

Jaune

620 nm

Orange

  Doc. 3 Formules, longueurs d’onde
des maxima d’absorption et couleurs
de dérivés du benzène.
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Figure 3 – Cercle chromatique

Lors d’un effort physique, la pression partielle en CO2 augmente localement au niveau des muscles.
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Figure 4 – Représentation de Y, taux de saturation de l’hémoglobine, en fonction de Péq(O2) pour différentes
valeurs du pH

17. Quelle est la conséquence sur le pH d’une augmentation de la concentration en CO2 ?

a

18. En déduire, en vous appuyant sur le document figure 4, pourquoi le sang passe du rouge vif au brun
violet au niveau des muscles. Ce phénomène est appelé effet Bohr.

a

Le tableau ci-dessous présente la pression partielle en O2 ainsi que le pourcentage de saturation de
l’hémoglobine dans différents organes.

Localisation Patm Alvéoles (Poumons) Muscles (sans Muscles (avec effet

effet Bohr) Bohr : pH 7,2 et

PCO2
= 40 mmHg)

PO2
(en mmHg) 159 100 20 20

Y (%) / 90 % 32 % 8 %
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19. À l’aide du tableau et des questions précédentes, conclure sur l’importance de l’effet Bohr, notamment
dans le cadre d’une activité musculaire importante.

a
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