
Constitution et 

transformation de la 

matière 

Chapitre 8 : force des acides et des bases 

I) produit ionique Ke de l'eau  
I-1 Définition 

La réaction d'autoprotolyse de l'eau est : 

H2O (L)   +H2O (L) 


→
 H3O+ (aq) + HO-(aq) 

L'eau pure possède un pH = 7 à 25 degrés Celsius. 

Par conséquent les concentrations en ion oxonium et 

hydroxyde sont à cette température : 

[H3O+] =[HO-] = 10-7mol/L 

La réaction d'autoprotolyse de l'eau est très limitée 

dans le sens direct. 

 

La constante d'équilibre, notée Ke, correspondant à 

l'autoprotolyse de l'eau, est appelée produit ionique 

de l'eau. Elle est égale au produit des activités des 

produits, l’activité du solvant (eau) étant égale à 1. 

𝐾𝑒 =  
([H3O+]eq. [HO−]eq)

c0 . 𝑐0
 

 Unités: les concentration en mol.L-1 et c0
 = 1,0 mol.L-1 

Ke est sans unité. 

 

Remarque : On utilisera l’expression simplifiée  

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

Le produit ionique Ke ne dépend que de la 

température. 

 

Exemple : dans toute solution aqueuse à 25 °C, le 

produit ionique  de l'eau est : 

Ke = [H3O+]eq.[HO-]eq=10 -14 

 

Le pKe est définit par la relation suivante: 

pKe =-log (Ke) 

 

A 25°C pKe = -log Ke = -log 10-14 =14 

 

Ke ne dépend pas des espèces chimiques en solution 

aqueuse mais uniquement de la température.  

 

Exemple: déterminer la concentration en ion HO- 

dans une solution de pH = 3, à la température de 

25°C. 

  

I-2 Solution neutre chimiquement, acide et 

basique 

Dans une solution neutre chimiquement la 

concentration en ion hydroxyde est égale à la 

concentration en ion hydronium: 

Solution neutre chimiquement  [H3O+]eq =[HO-]eq  

donc 

Ke =  [H3O+]eq .[HO-]eq =[H3O+]2
eq

 

pKe = -log [H3O+]2
eq = -2. log [H3O+]eq = 2.pH 

pKe.
2

1
  pH =   

 

Dans une solution acide: 

 [H3O+]eq >[HO-]eq   

 pH < 1/2.pKe 

Dans une solution basique: 

[H3O+]eq  < [HO-]eq   

pH > 1/2.pKe 

 

Exemple: à la température de 25 °C ,  pKe = 14 

Solution neutre chimiquement: 7
2

14
pKe.

2

1
  pH ===   

Solution acide: pH < 1/2.pKe < 7 

Solution basique: pH > 1/2pKe > 7 

 

Exercice : La température du corps humain est de 

37°C. A cette température, le produit ionique de l'eau 

Ke = 1,90.10-14. 

Déterminer le pH d'une solution neutre à cette 

température. Le sang a un pH de 7,39; est-il basique 

ou acide ? 

 

Réponse : 

solution neutre :  pH = ½. pKe = ½ . -log(Ke) =  6,86 

pH(sang) = 7,39 >  ½. pKe ; la solution est basique 

 

II) Réaction d’un acide ou d’une base avec 

l’eau 
II-1 Rappel : définition d'un acide est d'une 

base selon Brönsted 

II-2 Réaction d’un acide faible ou fort avec 

l’eau 

Un acide AH est un acide faible si sa réaction avec 

l'eau n'est pas totale (xf < xmax). L'équation chimique 

est: AH(aq) + H2O (L) 


→
A- (aq) + H3O+ (aq) 



Le taux d’avancement final 𝜏𝑓 = xf/xmax < 1 

 

Un acide AH est fort si sa réaction avec l'eau est 

totale. L’équation chimique s’écrit : 

AH(aq) + H2O (L) → A- (aq) + H3O+ (aq) 

On écrit une flèche simple car la réaction est totale. 

Le taux d’avancement final 𝜏𝑓 = xf/xmax = 1 

 

Exemple: l'acide méthanoïque (HCOOH) est un acide 

faible car sa réaction avec l'eau n'est pas totale. Sa 

réaction conduit à un équilibre chimique : 

HCO2H(aq) + H2O (L) 


→
HCO2

- (aq) + H3O+ (aq) 

L'acide nitrique (HNO3
 ) est un acide fort son 

équation chimique est : 

HNO3(aq) + H2O (L) → NO3
-(aq) + H3O+(aq) 

 

 

Exercice :  

- écrire la réaction acido-basique entre l'acide 

éthanoïque(acide faible) et l'eau: 

Couple acide base: acide éthanoïque / ion éthanoate 

(CH3CO2H/CH3CO2
- ) ; ion oxonium / eau (H3O+ / H2O) 

- écrire l’équation chimique entre l’acide sulfurique 

(acide fort ) et l’eau. Couple H2SO4 / HSO4
- 

 

II-3 Composition finale d’une solution d’acide 

fort ou faible 
A l’aide du pH d’une solution aqueuse, contenant un 

acide on peut déterminer la concentration finale des 

réactifs et des produits : 

 

Exercice : cas d’un acide faible 

On dispose d'une solution commerciale S de vert 

de bromocrésol  La concentration molaire en 

soluté apporté de cette solution est c = 2,9 × 10 
– 4

 mol.L–1 . Après avoir étalonné un pH-mètre, on 

mesure le pH d'un volume V = 100,0 mL de la 

solution S, on trouve un pH égal à 4,2. 

1.1. Écrire l'équation de la réaction de l'acide 

HInd avec l'eau.  

1.2. Calculer la valeur de l'avancement final xf 

de la réaction entre l'acide HInd et l'eau. On 

s'aidera d’un tableau descriptif de l'évolution du 

système chimique. 

1.3. Calculer le taux d'avancement final τ de 

cette réaction. En déduire si la transformation 

de l'acide HInd avec l'eau est totale ou non. 
1.4 Calculer les concentrations finales en réactifs et 

produits 

A remplir ! 

 HIndaq)    + H2O(l)      


→
 

 

   
 

État 

initial  

x = 0 

    

En 

cours, 

x 

    

État 

final 

xf 

    

 

A démontrer ! 

Dans le cas d’un acide fort de concentration c, le pH 

vaut :  pH = -log(c/co)  

 

II-4 Réaction d’une base faible ou forte avec 

l’eau 
 

Une base A- est faible si sa réaction avec l'eau n'est 

pas totale. Son équation chimique est: 

A-(aq) + H2O (L) 


→
AH (aq) + HO- (aq) 

Le taux d’avancement final 𝜏𝑓 = xf/xmax < 1 

Une base est forte si sa réaction avec l'eau est 

totale. Son équation chimique est: 

A-(aq) + H2O (L) → AH (aq) + HO- (aq) 

On écrit une flèche simple car la réaction est totale. 

Le taux d’avancement final 𝜏𝑓 = xf/xmax =1 

 

Exercice :  

- écrire l’équation chimique entre la base forte 

méthylate (CH3O-) et l’eau puis celle de l'ion chlorate 

(ClO-),une base  faible. 

 

 

II-5 Détermination de la composition finale 

d’une solution de base faible ou forte 
De la même manière que pour les solutions acides, la 

mesure du pH d’une solution permet de déterminer sa 

composition finale. 

Exercice, base faible : une solution d’ammoniac 

(NH3) de volume V = 100 mL et de concentration C = 

1,0x10-2 mol.L-1 en soluté apporté à un pH de 10,6 

1) Calculer la composition finale du système (dresser 

un tableau d’avancement) 

2) Calculer le taux d’avancement final 𝜏𝑓 



Réponse : voir livre Hachette p 157 

 

A démontrer !  

Dans le cas d’une base forte, de concentration en 

soluté apporté C, pH = pKe + log C  

 

III) Constante d'acidité KA d'un couple 

acide base 
III-1 Définition de KA et de pKA 

Soit un couple acide base HA/A- dont la réaction avec 

l'eau est : 

HAaq + H2O 


→
A-

aq + H3O+
aq 

La constante d'équilibre, KA, appelé constante 

d'acidité de ce couple est : 

𝐾𝐴 =

[𝐴−]𝑒𝑞

𝑐0 .
[𝐻3𝑂+]𝑒𝑞

𝑐0

[𝐴𝐻]𝑒𝑞

𝑐0

  

Unités : les concentrations en mol.L-1 ; c0
 = 1,0 mol.L-1 ; 

KA sans unité 

 La constante d'acidité ne dépend pas des conditions 

initiales mais uniquement de la température.  

 

L’expression simplifiée de KA est : 

eq]AH[

eq]O3H.[eq]A[
AK

+−

=  

 

Le pKA du couple acide / base HA/A- est : 

 

pKA = -log(KA) 

 

pKA sans unité..  

 

Exercice : calculer le pKA du couple acide base 

correspondant à l’indicateur coloré vert de 

bromocrésol HInd/Ind- 

[Ind-]f = [H3O+]f =  1,0x10-4,2 mol.L-1 

[Hind]f = 2,3x10-4 mol.L-1 

 

 

III-2 Forces comparées des acides et des 

bases 

AH(aq) + H2O (L) 


→
A- (aq) + H3O+ (aq) 

eq]AH[

eq]O3H.[eq]A[
AK

+−

=

 
Plus KA augmente plus il y a de produits et moins il y a 

de réactifs. Le taux d’avancement est plus important, 

l’acide est plus fort. pKA = -log KA est plus faible. 

Conclusion plus KA est important, plus pKA est faible, 

et plus l’acide est fort (et inversement) 

A l'inverse plus l’acide est fort plus sa base 

conjuguée est faible. Conclusion plus pKA est faible 

plus la base est faible.  

 

L’ échelle de pKA permet de comparer la force des 

acides et celle des bases dans l'eau.  

 
 

Exercice : l'acide NH4
+ est-il plus faible que l'acide 

méthanoïque HCO2H ? Sa base conjuguée NH3 est-

elle plus forte que HCO2
- (base conjuguée de l'acide 

méthanoïque) ? 

 

 

III-3  Domaine de prédominance de l’acide et 

de la base conjuguée 
Les réactions acido-basiques étant rapides, nous 

admettrons que l'état d'équilibre est toujours 

atteint en solution aqueuse. L'indice 'éq' ne sera 

parfois pas indiqué par la suite. 

 

A démontrer ! 

la relation entre le pH et le pKA est : 

eq]AH[

eq]A[
logApKpH

−

+=  

- si pH = pKA  



1
eq]AH[

eq]A[
0

eq]AH[

eq]A[
log =

−

=

−

 

l'acide et la base conjuguée ont la même 

concentration . 

 - si pH > pKA  

eq]AH[eq]A[1
eq]AH[

eq]A[

0
eq]AH[

eq]A[
logApKpH

−

−



−

=−

 

 la base est l'espèce prédominante. 

 - si pH < pKA 

eq]AH[eq]A[1
eq]AH[

eq]A[

0
eq]AH[

eq]A[
logApKpH

−

−



−

=−

 

L'acide est prédominant. 

 

Conclusion: 

 pH = pKA l'acide et la base conjuguée ont la même 

concentration.  

 pH > pKA la base est l'espèce prédominante.  

 pH < pKA l'acide est l'espèce prédominante.  

Diagramme de prédominance de l'acide et de sa base 

conjuguée. 

 
 

Exercice: 

 

Tracer le diagramme de prédominance de l'acide α

aminé alanine qui possède 2 pKA: 

- pKA1 = 2,35 pour le couple acide / base  

CH3-CH(NH3
+)-CO2H/ CH3-CH(NH3

+)-CO2
-  

- pKA2 = 9,87 , couple acide / base 

CH3-CH(NH3
+)-CO2

-/ CH3-CH(NH2)-CO2
- 

 

 

Le diagramme de distribution des espèces, clique sur 

l’animation 

 

Le diagramme de distribution représente le 

pourcentage de l’acide AH et de sa base conjuguée A-, 

en fonction du pH de la solution. Il permet de 

déterminer le pKA du couple. Effet lorsque les 2 

espèces sont en quantité égale : 

 pH = pKA + log ([AH]/[A-]) = pKA  + log’1)  = pKA. 

 

Indicateur coloré et équivalence d’un titrage acido 

basique : on peut repérer l'équivalence à l'aide d'un 

indicateur coloré. Un indicateur coloré est un couple 

acide base dont les 2 espèces n'ont pas la même 

teinte.  Il est nécessaire que la zone de virage de 

l'indicateur coloré englobe le point équivalent pour 

que la détermination de l'équivalence soit la plus 

précise possible. L’indicateur coloré prend alors sa 

‘teinte sensible’, l’acide et la base conjuguée sont des 

proportions équivalentes. 

 

 
 

http://www.fsm.rnu.tn/useruploads/cours/ulpcsm/chimie/acide_base/apprendre/chapitre4/partie2/titre4det.htm


 

Exercice:  

Le diagramme de distribution des espèces du couple 

HInd/Ind – correspondant à l’indicateur coloré vert de 

Bromocrésol.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

1. En quel point du diagramme de distribution des espèces 

a-t-on [HInd] = [Ind –] ? En déduire la valeur du  pKA  du 

vert de bromocrésol. 

2. Tracer le diagramme de prédominance du couple 

HInd/Ind –. 

3. Évaluer, à l'aide du tableau, l'intervalle des valeurs 

de pH pour lesquelles le vert de bromocrésol 

prend sa teinte sensible. Comment appelle-t-on cet 

intervalle ? 

On considère que le vert de bromocrésol prend sa 

teinte acide lorsque 
 HInd

Ind−  

 > 10 et qu'il prend sa 

teinte basique lorsque 
 

Ind

HInd

−    > 10. 

III-5 solution tampon 

La présence simultanée en solution d'un acide et de 

sa base conjuguée  empêche le pH de varier 

brutalement lors d'un ajout modéré d'acide fort ou 

de base forte. Une telle solution est appelée solution 

tampon. 

Le sang est un milieu tamponné. 

 


