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1.DÉFINITIONS

ÅLe pH dõune solution aqueuse indique son niveau dõacidit®.

Que signifie pH?

Quelles sont les valeurs limites du pH en solution aqueuse?

ÅDéfinition :

pH signifie potentiel hydrogène, il varie avec la concentration en 

ion oxonium H3O
+ .

Dans une solution aqueuse le pH varie de 0 à 14.

Le pH est lié à la concentration en ion oxonium H3O
+ .

pH = - Log [H3O
+]  et [H3O

+]  = 10 ðpH



ECHELLE DE PH
Le pH se mesure ¨ lõaide dõun pH-mètre étalonné, on peut également le 

d®terminer, moins pr®cis®ment, ¨ lõaide dõun indicateur color® ou de papier pH.

ÅSolution acide : pH < 7        [H3O
+] > [HO-]

ÅSolution neutre : pH = 7      [H3O
+] = [HO-]

ÅSolution basique : pH > 7    [H3O
+] < [HO-]

ÅLe pH est un nombre sans unité.



2. ACIDES ET BASES
2.1 COUPLES ACIDE-BASE
ÅDéfinitions suivant Bronsted (Chimiste danois (1879-1947)):

Acide :

ÅEx : lõacide ®thanoµque : CH3COOH = CH3COO- + H+

Base :

ÅEx : Lõammoniac : NH3 + H+ = NH4
+

Un acide est une espèce chimique susceptible de libérer (céder) 

un ou des ions H+ (proton).

Une base est une espèce chimique susceptible de recevoir (fixer) 

un ou des ions H+ (proton).



ÅUne demi-équation protonique associe un acide et sa base conjuguée :

Ex : CH3COOH = CH3COO- + H+

ÅCH3COOH est lõacide  et CH3COO- est sa base conjuguée, le couple est noté 

CH3COOH / CH3COO-

ÅGénéralisation :

Un acide HA et sa base conjuguée A- forment un couple 

acide-base noté HA/A-.

La demi-équation protonique du couple est HA = A-+ H+



COUPLE ACIDE BASE :

EXERCICE 1 :

ÅDonner le couple de lõammoniac. Qui est lõacide? Qui est la base 
conjuguée?

ÅDéterminer les espèces chimiques manquantes dans les couples suivants, 

pr®ciser sõil sõagit dõacides ou de bases.

H3O
+/ H2O ;  H2PO4

- / HPO4
2-; é. / NH3; é / OH

- ;

C2H4O2/ é..       ; é  / NH2
- ; H3PO4/é



RÉACTION ACIDE-BASE EN SOLUTION AQUEUSE.

ÅUne réaction acido-basique fait intervenir deux couples. Elle correspond à un 

®change de proton entre lõacide dõun couple qui c¯de le proton et la base de 

lõautre couple qui capte le proton.

ÅUn acide réagit toujours avec une base.

Réaction entre HA1 du couple HA1/A 1
- et A2

- du couple HA2/A 2
-

HA1 = A1
- + H+

A2
-+ H+ = HA2

Soit : HA1 + A2
- = HA2 + A1

-



2.2 COUPLES DE LõEAU

ÅLõeau peut jouer le r¹le dõacide ou de base, elle appartient ¨ deux couples :

ÅLa combinaison de ces deux demi-®quation (premi¯re ®crite dans lõautre 

sens) donne :

ÅLõeau a des propri®t®s amphot¯res, cõest un ampholyte : elle peut jouer le 

r¹le dõun acide ou dõune base.

H3O
+ / H2O     H3O

+ = H2O + H+

H2O / HO - H2O = HO- + H+

Autoprotolyse de lõeau :

2 H2O  H3O
+ + HO-



PRODUIT IONIQUE DE LõEAU

ÅEn solution aqueuse le produit ionique de lõeau est toujours v®rifi® :

ÅSi on fait varier la concentration en ion oxonium dans une solution, alors on fait 

nécessairement varier la concentration en ion hydroxyde.

ÅSi on connait la concentration en ion oxonium ou en ion hydroxyde, on peut 

d®terminer lõautre ¨ lõaide du produit ionique.

Ke= [H3O
+] . [HO-] 

Ke= 1,0.10-14 à 25°C, cette constante est appelée produit 

ionique de lõeau.



EXERCICE 2 :

À 25°C, le pH dõune solution est 10,40.

1. Calculer la concentration en ion oxonium.

2. En déduire la concentration en ion hydroxyde.

1. [H3O
+] = 10-pH = 10 -10,40 = 3,98.10-11

= 4,0.10-11 mol.L-1.

1. Ke= [H3O
+] . [HO-] 

donc  [HO-] = 
[H3O

+]

= 
ȟȢ

= 2,5.10-4 mol.L-1.



2.3 ACIDE FORT, BASE FORTE

ÅLes acides forts r®agissent totalement avec lõeau suivant lõ®quation : 
AH + H2O Ÿ H3O

+ + A-

ÅCette r®action avec lõeau est appel®e mise en solution. 

ÅLa r®action ®tant totale, lõacide est int®gralement transform® en ions 
H3O

+ et en base conjuguée A-. Lõesp¯ce AH nõexiste pas en solution.

ÅUne base forte r®agit totalement avec lõeau suivant lõ®quation : 

B + H2O Ÿ HO-+ BH+ 



QUELQUES ACIDES ET BASES FORTS

Ecrire les mises en solution des espèces suivantes :

ÅAcide chlorhydrique, HCl.

ÅAcide sulfurique, H2SO4 (première acidité).

ÅSoude, NaOH(base forte).

ÅIon méthylate, CH3O
- (base forte).



CALCULER LE PH DõUN ACIDE FORT

On consid¯re une solution dõacide chlorhydrique de concentration C = 

1,0.10-2 mol.L-1 et de volume V = 1,0 L.

1. Ecrire la mise en solution de lõacide et faire son tableau dõavancement.

2. Déterminer xf et en déduire le pH.

Etat + +

EI

EF



CALCULER LE PH DõUN ACIDE FORT
On consid¯re une solution dõacide chlorhydrique de concentration C = 

1,0.10-2 mol.L-1 et de volume V = 1,0 L.

1. Ecrire la mise en solution de lõacide et faire son tableau dõavancement.

2. Déterminer xf et en déduire le pH.

Comme la réaction est totale, on a n0ðXf = 0 et n0 = Xf

Or n0 = C.V = 1,0.10-2 mol.

[H3O
+]f = = 1,0.10-2 mol.L-1 

Et pH = - log [H3O
+]f = 2

Etat HCl + H2O Ÿ H3O
+ + Cl-

EI n0 Excès 0 0

EF n0ðXf = 0 Excès Xf Xf



2.4 ACIDE FAIBLE : NOTION DE CONSTANTE DõACIDIT£.

Un acide faible r®agit partiellement avec lõeau suivant lõ®quation : 

AH+ H2O  H3O
+ + A-

Cette r®action limit®e conduit ¨ un ®tat dõ®quilibre. Toutes les esp¯ces figurant dans 

lõ®quation sont pr®sentes en ®tat final.

A cette ®quation, on associe une grandeur sans unit®, nomm®e constante dõacidit® du 

couple AH/A-.

La base conjuguée, A-, dõun acide faible, est une base faible.

Ka = 
Ȣ On pose également :

pKa = - log Ka et Ka = 10-pKa



2.5 CLASSEMENT DES COUPLES ACIDO-BASIQUES : 
ÉCHELLE DE PKA.

ÅLes diff®rents acides et les diff®rentes bases nõont pas la m°me force relative. 
On peut les classer sur une échelle en fonction de leur pKa.

ÅPlus la valeur de Ka est grande, plus la valeur de pKa est petite, et plus 

lõavancement de la r®action est grand.

ÅLõ®chelle et les remarques suivantes sont valables en solution aqueuse.



Un acide dont le pKaÒ 0 est dit çfort » son couple est 

toujours H3O
+ / H2O. Ex : lõacide chlorhydrique.

Une base dont le pKaÓ 14 est dite çforte » son couple 

est toujours H2O / HO -. Ex : la soude.



2.6 DIAGRAMME DE PRÉDOMINANCE
2.6.1 CAS GÉNÉRAL
ÅQuand le pH est égal au pKadõun couple, les concertations des formes acide et 

base conjugu®es de lõesp¯ce sont ®gales.

ÅSi pH < pKa, la forme acide prédomine.

ÅSi pH > pKa, la forme basique prédomine.

[AH] = [A-]



EXERCICE 3 : 

Le dioxyde de carbone dissout dans le sang est associé au couple suivant : 

H2CO3 / HCO3
- dont le pKa = 6,3.

Le pH du sang est voisin de pH = 7,4

Quelle est la forme prédominante de ce couple dans le sang ? 

On a pH > pKa donc la forme prédominante dans le sang est la forme 

basique : HCO3
-.



2.6.2 CAS DES ACIDES AMINÉS
Lesacidesaminéssontdes" briques" constitutivesdesprotéines.

Unacideaminéporte simultanément:

ÁUnefonctionacidecarboxylique-COOH,qui estunacidefaible

(2< pKa< 2,5).

ÁUneamine-NH2, qui estunebasefaible (9< pKa< 9,5).

En solution comme à l'état solide, il y a transfert du proton de l'acide 
carboxylique sur l'amine pour donner une entité neutre, appelée zwitterion (ou 
amphion).
Les acides aminés, sous forme de sel de l'acide faible -COO- et la base faible 
-NH3

+ ont donc un comportement ampholyte.



DIAGRAMME DE PRÉDOMINANCE DES ACIDES AMINÉS

Un acide aminé est une espèce ampholyte, il appartient à deux couples acide/base : 

ÅRCHNH3
+COOH / RCHNH3

+COO- pKa1

ÅRCHNH3
+COO- / RCHNH2COO- pKa2

Placer les esp¯ces majoritaires sur lõaxe suivant : 

Remarque : On observe un découpage semblable du diagramme de prédominance pour 

tous les ampholytes.



2.6.3 PH ISOÉLECTRIQUE DES ACIDES AMINÉS

Lesacidesaminés,sousforme de zwitterion,ont un comportement

ampholyte,le pH de la solutionestalors:

Ce pH est appelépH isoélectriquecar le zwitterion est globalement 

neutre, il est noté pHi.

Cõest le pH dõun acide amin® introduit seul en solution dans de lõeau 

pure.

pHi = ½ (pKa1 + pKa2)



2.7 COEFFICIENT DE DISSOCIATION

Définition :

Le coefficient de dissociation, a, est le rapport de la quantité de 

mati¯re dõacide faible transform® en sa base conjugu®e par la 

quantit® de mati¯re dõacide faible initialement mise en solution. 

Cõest un nombre compris entre 0 et 1.



DÉTERMINATION DU COEFFICIENT DE DISSOCIATION

Mise en solution de lõacide faible AH du couple AH/A-.

La concentration initiale de lõacide est C0 dans un volume V.

Le pH donné est celui obtenu en état final.

En état final n0ðxf 0̧, cette réaction est limitée.

Dõapr¯s la d®finition : a= 
ï

ï
= = 

Ȣ

Ȣ
= 

Or dõapr¯s le tableau dõavancement, en ®tat final : [A-]f = [H3O
+]f

Et [H3O
+]f = 10 -pH

Donc : 

Etat AH + H2O  H3O
+ + A-

EI n0 Excès 0 0

EF n0ðxf Excès xf xf

a= et a= 
10pH



EXERCICE 4 :
On dispose dõun litre de solution dõacide ®thanoµque (couple CH3COOH / CH3COO-) 

de concentration 

C0 = 1,0.10-2 mol.L-1. Le pH de cette solution est pH = 3,4.

1. Ecrire lõ®quation de mise en solution de cet acide faible et repr®senter son tableau 

dõavancement.

2. D®terminer la valeur de lõavancement final, xf, ¨ lõaide du pH.

3. Déterminer les expressions littérales et les valeurs des concentrations de toutes les 

espèces chimiques en état final.

4. Calculer le coefficient de dissociation de cet acide, dans ces conditions.

5. Déterminer les valeurs du Ka et du pKade lõacide ®thanoµque.



EXERCICE ðAIDE :

1. Equation :

2. Détermination de xf :

pH = 3,4 donc [H3O
+]f = or dõapr¯s le tableau [H3O

+]f = 

Donc xf =

3. Concentrations en état final :

[H3O
+]f = [CH3COOH]f = 

[CH3COO-]f = 

3. Coefficient de dissociation: a= 

4. Ka et pKa :

Ka = pKa =

Etat

EI

EF



EXERCICE ðCORRECTION :

1. Equation :

2. Détermination de xf :

pH = 3,4 donc [H3O
+]f = 10 -3,4 or dõapr¯s le tableau [H3O

+]f = 

Donc xf = V. [H3O
+]f = 1,0 x 10-3,4 = 3,98.10-4 = 4,0.10-4 mol

3. Concentrations en état final :

[H3O
+]f = = 4,0.10-4 mol.L-1 ; [CH3COOH]f = = 9,6.10-3 mol.L-1 

[CH3COO-]f = = 4,0.10-4 mol.L-1

4. Coefficient de dissociation: a= = 
ȟȢ

ȟȢ
= 4,0.10-2 soit 4%.

5. Ka = 
Ȣ

= 1,7.10-5 pKa = - log Ka = 4,8

Etat CH3COOH + H2O H3O
+ + CH3COO-

EI n0 = C.V Excès 0 0

EF n0ðxf Excès xf xf



3. RÉACTIONS ACIDE-BASE
ÅIl y a toujours r®action entre lõacide le plus fort et la base la plus forte parmi 

les espèces présentes en solution.

ÅUn gamma ¨ lõendroit indique une r®action totale.

ÅHA1 + A2
- = HA2 + A1

-

Constante dõ®quilibre de cette r®action :

ë lõ®quilibre, K = QR

ὑ
ɇ

ɇ
= 

ɇ ɇ

ɇ ɇ
= 



ÅUn gamma ¨ lõenvers indique une r®action limit®e.

Ex : R®action entre lõacide ®thanoµque et lõeau:

ÅEcrire le gamma et lõ®quation de r®action.

ÅRemarque : Les mises en solution des espèces faibles sont toujours limitées, 

leur gamma associ® est toujours ¨ lõenvers.

CH3COOH+ H2OᵶH3O
+
+ CH3COO

-



EXERCICE 5 :

Le dioxyde de carbone en solution dans lõeau est un acide faible. Combin® ¨ lõeau, 

la forme acide de son premier couple acide base sõ®crit H2CO3. 

Couple H2CO3/ HCO3
- pKa = 6,4.

On souhaite le faire réagir avec de la soude (NaOH(s), base forte)

1. £crire la mise en solution de lõesp¯ce H2CO3 ainsi que son gamma associé. 

Souligner lõesp¯ce pr®pond®rante.

2. £crire la mise en solution de la soude (pas de gamma). Souligner lõesp¯ce 
prépondérante. Quel est le couple associé à cette espèce, donner son pKa ?

3. Représenter le gamma de la réaction entre les deux espèces prédominantes, 

®crire lõ®quation de r®action. Est-elle totale ou limitée?

4. Calculer la constante dõ®quilibre de cette r®action. Est-elle en accord avec la 

question précédente?



EXERCICE 6 :

On veut r®aliser la r®action entre lõacide hypochloreux (HClO(aq) / ClO-
(aq)) pKa = 8 

et la potasse (KOH(s), base forte).

1. Écrire les deux réactions de mises en solution et souligner les espèces 

pr®pond®rantes. R®aliser le gamma de la mise en solution de lõacide faible.

2. Etablir lõ®quation de r®action entre les esp¯ces pr®pond®rantes.

3. Cette réaction est-elle totale ou limitée?

4. D®terminer la constante dõ®quilibre de cette r®action. Est-elle en accord avec la 

question précédente?



4. LES SOLUTIONS TAMPONS

4.1DÉFINITION 

Exemples de couples intervenant dans les tampons biologiques : 

ÅH2CO3 / HCO3
-( couple du dioxyde de carbone dans lõeau)

ÅH2PO4
- / HPO4

2-

Une solution tampon est une solution dont le pH ne varie quasiment 

pas lors de l'addition modérée d'un acide ou d'une base ou lors d'une 

dilution.



ÅPour préparer une solution tampon on utilise un couple acide base dont 

le pKa est proche du pH désiré.

ÅOn réalise un mélange d'acide et de sa base conjuguée dont la 

composition est proche de celle d'un dosage à la demi-équivalence.

ÅOn a donc [AH] proche de [A-].

ÅPour préparer une solution tampon, soit on réalise un mélange d'acide 

et de sa base conjuguée, soit on fait un dosage et on s'arrête vers la 

demi-équivalence.

4.2 PRÉPARATION



EXERCICE 7:

On souhaite préparer une solution tampon à pH = 7. On dispose des couples 

suivants :

H2CO3 / HCO3
- pKa = 6,3

H2PO4
- / HPO4

2- pKa = 7,2

CH3COOH / CH3COO- pKa = 4,8

Quel couple doit-on choisir pour préparer la solution tampon ?

On choisit le couple dont le pKa est le plus proche du pH souhaité, donc le 

couple H2PO4
- / HPO4

2-.



4.3 RELATION ENTRE PH ET PKAðRELATION 
DõHENDERSON- HASSELBALCH
En état final :

On a Ka = [A-].[H
3
O+]/[AH]

Donc [AH].Ka / [A-] = [H
3
O+]

Et ðLog ([AH].Ka / [A-]) = - Log [H
3
O+]

Soit :

La relation dõHenderson ðHasselbalchest toujours valable.

pH = pKa + log (
[A]
[AH])

)



Afin de réaliser une solution tampon, on mélange de 

l'ammoniaque C
1

= 0.1 mol.L-1 , V
1

= 100 mLet du chlorure 

d'ammonium, C
2

= 0.08 mol.L-1.

On souhaite réaliser une solution tampon de 

pH = 9.    pKa (NH
4
+/NH

3
) = 9.2 .

Lors du m®lange dõun acide et de sa base conjugu®e, il nõy a pas 

dõ®volution du syst¯me chimique. Tout se passe comme sõil dõagissait 

dõun simple m®lange (ne pas oublier de consid®rer le volume total).

1. Déterminer les concentrations d'acide et de base conjuguée 

après le mélange.

2. En déduire le volume V
2

qu'il faut ajouter pour obtenir un pH 

de 9.

EXERCICE 8 :


