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 ACQUIS INDISPENSABLES

1- Le pH est défini par l’opposé du logarithme à base 10 du rapport entre la concentration en ions 
hydronium [H3O+

(aq)] et la concentration standard c0 = 1 mol.L–¹.

pH = – log ( [H3O(aq)
+ ]

c0
)

 COURS

2- L’eau étant amphotère, deux molécules d’eau peuvent réagir ensemble, l’une jouant le rôle d’acide et 
l’autre de base. Cette transformation conduit à un équilibre chimique appelé autoprotolyse de l’eau.

2 H2O(l) ⇄ H3O+
(aq) + OH–

(aq)

La constante d’équilibre de l’autoprotolyse de l’eau est appelée produit ionique de l’eau, noté Ke.

Ke = [H3O+
(aq)]f [OH–

(aq)]f

où [X]f est la concentration en quantité de matière (en mol.L–¹) à l’équilibre de l’espèce X.

On lui associe la grandeur pKe définie de la même manière que le pH.

pKe = – log Ke

  Exemple : à 25°C, Ke = 1,0.10–¹⁴ et donc pKe = 14.

3- Ce qu’on appelle un acide faible ou une base faible ne réagit pas totalement avec l’eau. La 
transformation conduit à un équilibre chimique.
  Exemple : l’acide éthanoïque CH3CO2H(aq) présent dans le vinaigre est un acide faible ;

CH3CO2H(aq) + H2O(l) ⇄ CH3CO2
–

(aq) + H3O+
(aq)

                                  l’ammoniac NH3(aq) est une base faible.
NH3(aq) + H2O(l) ⇄ NH4

+
(aq) + OH–

(aq)

4- La transformation d’un acide AH(aq) avec l’eau, jouant le rôle de base, conduit à un équilibre chimique.

AH(aq) + H2O(l) ⇄ A–
(aq) + H3O+

(aq)

La constante d’équilibre associée à cette transformation est appelée constante d’acidité KA du couple 
AH(aq)/A–

(aq).

KA =
[A(aq)

− ]f [H3 O(aq)
+ ]f

[AH(aq)]f

où [X]f est la concentration en quantité de matière (en mol.L–¹) à l’équilibre de l’espèce X.

Pour chaque couple acide-base, on associe au KA la grandeur pKA dont la valeur est comprise entre 0 et pKe 
et ne dépend que de la température.

pKA = – log KA

  Exemples : quelques couples acide-base et leurs valeurs de pKA et de KA à 25°C.
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5- Plus le pKA d’un couple acide-base est grand, moins l’acide réagit avec l’eau,
moins l’acide est fort et plus la base conjuguée est forte.
On appelle acides forts les acides dont la transformation avec l’eau est
quasi-totale. Le pKA des acides forts est négatif ou nul. La base conjuguée
d’un acide fort ne réagit presque pas avec l’eau.
On appelle bases fortes les bases dont la transformation avec l’eau est
quasi-totale. Le pKA des base fortes est supérieur ou égal à pKe. L’acide
conjugué d’une base forte ne réagit presque pas avec l’eau.
  Exemples : l’acide nitrique et l’acide chlorhydrique sont des acides forts, l’hydroxyde
de sodium (soude) est une base forte ; à droite, force des acides et des bases selon
leur pKA à 25°C.

6- Le pH d’une solution aqueuse d’acide fort de concentration en quantité de matière C (en mol.L–¹) peut 
se calculer directement.

pH = – log C
En effet si la transformation est quasi-totale, à l’état final [AH(aq)]f ≃ 0 et [H3O+

(aq)]f ≃ [A–
(aq)]f ≃ C.

  Exemple : pour de l’acide chlorhydrique (H3O+
(aq), Cl–(aq)) de concentration C = 1,0.10–² mol.L–¹, [Cl–(aq)]f = [H3O+

(aq)] f = C ; 
ainsi pH = – log [H3O+

(aq)] = – log C = – log 1,0.10–² = 2.

7- Le pH d’une solution aqueuse de base forte de concentration en quantité de matière C (en mol.L–¹) 
peut se calculer directement.

pH = pKe + log C
En effet si la transformation est quasi-totale [A–

(aq)]f ≃ 0 et [OH–
(aq)]f ≃ [AH(aq)] f ≃ C et on sait que

[H3O+
(aq)]f = 

Ke

[OH(aq)
− ]f

.

  Exemple : pour de la soude (Na+
(aq), OH–

(aq)) de concentration C = 1,0.10–² mol.L–¹ à 25°C, [Na+
(aq)]f = [OH–

(aq)]f = C ; ainsi 
pH = – log [H3O+

(aq)] = pKe + log C = 14 + log 1,0.10–² = 12.

8- Plus la valeur de KA d’un couple acide-base est grande, moins cet acide est faible. Ainsi le taux 
d’avancement final de la transformation avec l’eau évoluera comme le KA.
  Exemples : taux d’avancement final pour quelques acides faibles de concentration C = 1,0.10–³ mol.L–¹ à 25°C.

9- Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par addition d’une petite quantité d’acide ou 
de base ou par dilution modérée.
  Exemple : une solution aqueuse équimolaire d’acide éthanoïque et d’ions éthanoate à 0,1 mol.L–¹ est une solution 
tampon. 

10- Le pKA d’un couple AH(aq)/A–
(aq) est lié au pH de la solution.

pH = pKA + log
[A(aq)

− ]f
[AH(aq)]f

En effet pKA = – log
[A(aq )

− ]f [H3 O(aq)
+ ]f

[AH(aq)] f

 =  – log
[A(aq)

− ]f
[AH(aq)]f

 – log [H3O+
(aq)] =  – log

[A(aq)
− ]f

[AH(aq)]f
 + pH.
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11- Le diagramme de prédominance d’un couple acide-base est un axe de pH sur lequel apparaissent la 
valeur du pKA du couple et les domaines où les espèces conjuguées prédominent.
                                [AH(aq)]f > [A–

(aq)]f              [AH(aq)]f = [A–
(aq)]f              [AH(aq)]f < [A–

(aq)]f

pH
0 pKA 14

  Exemple : diagramme du couple acide éthanoïque/ion éthanoate et d’acides alpha-aminés ayant une fonction COOH 
acide et NH2 basique.

   

12- Le diagramme de distribution représente les pourcentages
d’un acide et de sa base conjuguée en fonction de la valeur du pH.
Il permet de connaître la composition d’une solution. Lorsqu’un
acide et sa base conjuguée sont en proportion égales (50%) le pH
est égal au pKA.
  Exemple : à droite, diagramme de distribution du couple
acide éthanoïque/ion éthanoate.

13- Un indicateur coloré est une solution contenant un couple dont l’acide et la base conjuguée ont des 
teintes différentes. Sa zone de virage correspond à l’intervalle de pH dans lequel il passe d’une teinte à 
l’autre.

AH prédomine              zone de virage              A– prédomine
                                     (teinte acide)                                                     (teinte basique)

pH
0 pKA 14

Un indicateur coloré peut être utilisé pour déterminer l’équivalence d’un titrage acide-base si le pH à 
l’équivalence se situe dans sa zone de virage.
  Exemple : zone de virage de quelques indicateurs colorés ; le pH à l’équivalence lors du dosage de la soude par l’acide 
chlorhydrique vaut 7,0. L’indicateur coloré adapté est le bleu de
bromothymol (BBT), la solution titrée est bleue avant
l’équivalence et jaune après l’équivalence.


