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Chapitre 8 :                          Terminale Spécialité 
Force des acides et des bases 

 

Le produit ionique de l’eau Ke 
 

L’autoprotolyse de l’eau 

L’eau appartient à deux couples acide/base : 

 

HଷOା(aq)/HଶO(ℓ) 

HଶO(ℓ)/HOି(aq) 

Dans une réaction acidobasique, un acide d’un couple peut réagir avec la base d’un autre couple. En observant les deux 
couples précédents, on peut conclure que l’eau HଶO(ℓ) peut réagir sur lui-même puisque qu’il occupe la place de la 
base dans le premier couple et celle de l’acide dans le deuxième couple. L’eau 𝑯𝟐𝑶(𝓵) est donc une espèce amphotère, 
et l’équation acidobasique s’écrit : 

 

HଶO(ℓ) +  HଶO(ℓ) ⇌  HଷOା(aq) + HOି(aq)  

 

Cette équation s’appelle l’autoprotolyse de l’eau. 

 

Le produit ionique de l’eau 

 

La constante d’équilibre associée à l’autoprotolyse de l’eau s’appelle le produit ionique de l’eau. Elle a pour expression : 

𝐾௘ =  
[HଷOା]é୯

𝑐଴
 ×

[HOି]é௤

𝑐଴
 

Où 𝑐଴ = 1 𝑚𝑜𝑙. 𝐿ିଵ 

On utilisera souvent l’écriture simplifiée :  

𝐾௘ =  [HଷOା]é୯  × [HOି]é௤ 

 

On définit aussi : 

pK௘ =  −log (Kୣ) 
D’où : 

Kୣ = 10ି୮୏౛ 
 

La constante 𝐾௘ ne dépend que de la température : 
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L’autoprotolyse de l’eau a lieu dans toutes les solutions aqueuses. Ainsi, toute solution aqueuse contient des ions 
HଷOା(aq) et HOି(aq). 

Cependant, toutes les solutions aqueuses ne contiennent pas forcément les mêmes concentrations de ces deux ions. 

Diagramme de prédominance des ions 

Dans l’eau « pure » et dans toute solution neutre, les concentrations des ions HଷOା et HOି sont égales : 

[𝐇𝟑𝐎ା]é𝐪 =  [𝐇𝐎ି]é𝒒 

On en déduit alors :  

𝐾௘ =  
[HଷOା]é୯

𝑐଴
 ×

[HଷOା]é୯

𝑐଴
 

Puis, que : 

Kୣ = [HଷOା]é୯
ଶ 

Donc :  

− log(Kୣ) =  −log ቀ[HଷOା]é୯
ଶ

ቁ 

Puis : 

pKୣ =  −2 × log൫[HଷOା]é୯൯ 

D’où : 

pKୣ = 2 × pH  

En effet : 

pH =  −log൫[HଷOା]é୯൯ 

Et alors : 

pH =  
1

2
 × pKୣ 

pH = 7 à 25°C car 𝑝𝐾௘ = 14 

Diagramme de prédominance pour les ions HଷOା et HOି dans une solution aqueuse, en fonction de son pH : 

 

Valeur retenue 
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Démonstration : 

Pour une solution acide,  [HଷOା]é୯ > [HOି]é௤ 

 

[HଷOା]é୯ >
𝐾௘

[HଷOା]é୯
 

[HଷOା]é୯ × [HଷOା]é୯ > 𝐾௘ 

[HଷOା]é୯
ଶ

> 𝐾௘ 

 

[HଷOା]é୯  >  𝐾௘

భ

మ      ⇒     [HଷOା]é୯  >  ඥ𝐾௘ 
 

                       log൫[HଷOା]é୯൯  >  𝑙𝑜𝑔 ቀ𝐾௘

భ

మቁ      ⇒       log൫[HଷOା]é୯൯  >
ଵ

ଶ
×  𝑙𝑜𝑔(𝐾௘) 

− log൫[HଷOା]é୯൯  < − 
1

2
×  𝑙𝑜𝑔(𝐾௘) 

𝑝𝐻 <
1

2
 𝑝𝐾௘ 

Réaction d’un acide avec l’eau 

Réaction d’un acide faible avec l’eau 

Un acide est appelé faible lorsque sa réaction avec l’eau n’est pas totale, c’est-à-dire que l’avancement final de la 
transformation est inférieur à l’avancement maximal, ce qui revient à écrire que le taux d’avancement de la 
transformation est inférieur à 1 : 

𝑥௙ <  𝑥௠௔௫  ⇔  𝜏 < 1 

L’équation de la réaction d’un acide faible AH sur l’eau s’écrit : 

𝐴𝐻(𝑎𝑞) + 𝐻ଶ𝑂(ℓ) ⇌  𝐴ି(𝑎𝑞) + 𝐻ଷ𝑂ା(𝑎𝑞) 

 

Dans ce cas, les réactifs et les produits coexistent à l’état final ! 

Si on note, C, la concentration de l’acide introduit à l’état initial, alors la concentration en ion oxonium sera inférieure à 
C à l’état final. En effet, cela est dû au fait que tout l’acide n’a pas entièrement réagit avec l’eau. 

[𝐻ଷ𝑂ା]௙ < 𝐶 

 

Réaction d’un acide fort avec l’eau 

Un acide fort est un acide qui réagit totalement avec l’eau. L’avancement final de la transformation est donc 
égal (ou quasiment égal) à l’avancement maximal, ce qui revient à dire que le taux d’avancement est égal à 1 : 

𝑥௙ ≈  𝑥௠௔௫  ⇔  𝜏 ≈ 1 

 

Rappel : 

log(𝑥௡) = 𝑛 × log (𝑥) 



4 
Terminale Spécialité – T. Weber 

L’équation de la réaction d’un acide faible AH sur l’eau s’écrit : 

𝐴𝐻(𝑎𝑞) +  𝐻ଶ𝑂(ℓ) ⟶  𝐴ି(𝑎𝑞) + 𝐻ଷ𝑂ା(𝑎𝑞) 

 

Dans ce cas, le réactif AH n’est plus présent à l’état final. 

Par conséquent, si on note C la concentration de l’acide fort introduit à l’état initial, alors la concentration en ion 
oxonium à l’état final sera égal à C. 

[𝐻ଷ𝑂ା]௙ = 𝐶 

Avec un acide fort, le pH de la solution se calcule grâce à la relation suivante : 

𝑝𝐻 =  −𝑙𝑜𝑔(𝐶) 

 

Bien évidemment cette relation n’est pas valable pour un acide faible ! 

La fonction log(x) étant une fonction croissante, on a alors pour un acide faible : 

𝑝𝐻 >  −𝑙𝑜𝑔(𝐶) 

 

 

Réaction d’une base avec l’eau 

Réaction d’une base faible avec l’eau 

Une base est appelée faible lorsque sa réaction avec l’eau n’est pas totale, c’est-à-dire que l’avancement final de la 
transformation est inférieur à l’avancement maximal, ce qui revient à écrire que le taux d’avancement de la 
transformation est inférieur à 1 : 

𝑥௙ <  𝑥௠௔௫  ⇔  𝜏 < 1 

L’équation de la réaction d’une base faible 𝐴ି avec l’eau s’écrit : 

𝐴ି(𝑎𝑞) + 𝐻ଶ𝑂(ℓ) ⇌ 𝐴𝐻(𝑎𝑞) + 𝐻𝑂ି(𝑎𝑞)  

 

Ici encore, les réactifs et les produits coexistent à l’état final. 

Si on note C la concentration de la base faible introduite à l’état initial, alors la concentration en ions hydroxyde sera 
inférieure à C à l’état final : 

[𝐻𝑂ି]௙ < 𝐶 

 

Réaction d’une base forte avec l’eau 

Une base forte est une base qui réagit totalement avec l’eau. L’avancement final de la transformation est 
donc égal (ou quasiment égal) à l’avancement maximal, ce qui revient à dire que le taux d’avancement est 
égal à 1 : 
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𝑥௙ ≈  𝑥௠௔௫  ⇔  𝜏 ≈ 1 

L’équation de la réaction d’une base faible avec l’eau s’écrit : 

𝐴ି(𝑎𝑞) + 𝐻ଶ𝑂(ℓ) ⟶ 𝐴𝐻(𝑎𝑞) + 𝐻𝑂ି(𝑎𝑞)  

Dans le cas d’une base forte, le réactif 𝐴ି n’est plus présent à l’état final puisqu’il a été entièrement consommé. Si on 
note C la concentration de la base forte 𝐴ି introduite à l’état initial, on a alors pour l’état final une quantité d’ion 
hydroxyde égale C : 

[𝐻𝑂ି]௙ = 𝐶 

On peut en déduire l’expression de la valeur du pH. En effet, d’après le produit ionique de l’eau, nous avons l’expression 
qui nous permet d’obtenir la concentration en ion oxonium : 

 

𝐾௘ =  [HଷOା]é୯  × [HOି]é௤ 

[HଷOା]é୯ =  
𝐾௘

[HOି]é௤
 

[HଷOା]é୯ =  
𝐾௘

𝐶
 

𝑝𝐻 =  − log൫[𝐻ଷ𝑂ା]é௤൯ =  −log ൬
𝐾௘

𝐶
൰ 

 

Rappel : log(a×b) = log(a) + log(b) et log(a/b) = log(a) – log(b) 

 

𝑝𝐻 =  − log(𝐾௘) + log (𝐶) 

Cette expression n’est pas à connaitre par cœur, mais il faut être capable de la redémontrer. 

 

Constante d’acidité KA d’un couple acide/base 

 

Remarque : le classement des acides faibles entre eux revient à classer les bases conjuguées entre elles. 

On peut conclure que plus un acide est faible et plus sa base conjuguée sera forte. 

 
 

On sait distinguer les acides faibles des acides forts. Néanmoins, il existe une différence entre les acides faibles. En 
effet, tous ne sont pas aussi faibles, certains acides faibles sont plus forts que d’autres. Le classement des acides 
faibles peut se faire grâce à la constante d’équilibre de la réaction de l’acide avec l’eau, appelée dans ce cas : 
constante d’acidité. 
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La constante d’acidité KA  

La constante d’acidité KA d’un couple acide-base AH(aq)/A-(aq) est la constante d’équilibre associée à l’équation : 

AH(aq) + HଶO(ℓ) ⇌  Aି(aq) + HଷOା(aq) 

 

K୅ =  
[Aି]é୯ × [HଷOା]é୯

[AH]é୯
 

On définit aussi :  

pK୅ =  − log(K୅) 

−pK୅ = log(K୅) 

10ି୮୏ఽ =  K୅ 

D’où : 

K୅ = 10ି୮୏ఽ   

 

Le classement des acides faibles 

A partir du tableau d’avancement d’un acide faible : 

 

L’état d’équilibre correspond à l’état final. 

On peut déduire du tableau d’avancement les relations suivantes :  

[Aି]é୯ =   [HଷOା]é୯ =  
𝑥௙

𝑉
      (1) 

[AH]é୯ =  
𝑛௜ − 𝑥௙

𝑉
 =

𝑛௜

𝑉
− 

𝑥௙

𝑉
= 𝐶 −  [HଷOା]é୯ 

[AH]é୯ =  𝐶 −  [HଷOା]é୯        (2) 

 

On peut alors injecter les relations (1) et (2) dans l’expression de la constante d’acidité vue précédemment. 

D’où : 

K୅ =  
[HଷOା]é୯ × [HଷOା]é୯

𝐶 −  [HଷOା]é୯
 

Après simplification : 

K୅ =  
[HଷOା]é୯²

𝐶 −  [HଷOା]é୯
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N’oublions pas que pour un acide faible, on a toujours :    [𝐻ଷ𝑂ା]é௤ < 𝐶 , ce qui est rassurant car la constante d’acidité 
est toujours positive. 

 

D’autre part, il faut bien comprendre que plus l’avancement 𝑥௙ de la transformation sera grande et plus la quantité 
d’ions oxonium produite sera importante, et par conséquent plus la concentration en ion oxonium  [𝐻ଷ𝑂ା]é௤ sera elle 
aussi importante. Si vous ne comprenez pas, jetez un coup d’œil au tableau d’avancement. Mais, on aura toujours : 
[𝐻ଷ𝑂ା]é௤ < 𝐶. 

 

Considérons deux espèces différentes d’acides faibles : A1H et A2H. 

On considère que la concentration, C, en acide introduit à l’état initial est la même pour les deux acides. 

 

On fait l’hypothèse que l’acide faible A1H est plus fort que l’acide faible A2H.  

Problème : On cherche alors à savoir lequel des deux acides a la plus grande constante d’acidité. 

 

Puisque l’acide A1H est le plus fort, c’est donc lui qui produira le plus d’ion oxonium H3O+, c’est donc avec cet acide que 
la solution aura la concentration en ion oxonium [HଷOା]é୯, et c’est donc lui qui aura l’avancement final le plus grand. 
On a donc l’inégalité suivante : 

 

𝑥௙ଵ >  𝑥௙ଶ     Et          [HଷOା]é୯ଵ >  [HଷOା]é୯ଶ (*) 

 

En élevant au carré, on obtient le numérateur de chacune des constantes d’acidité : 

[HଷOା]é୯ଵ
ଶ

>  [HଷOା]é୯ଶ
ଶ  (**) 

 

En partant à nouveau de l’inégalité (*) et en multipliant par -1, on obtient : 

− [HଷOା]é୯ଵ <  − [HଷOା]é୯ଶ 

Puis, en additionnant 𝐶 la concentration en acide à l’état initial, on obtient : 

𝐶 − [HଷOା]é୯ଵ <  𝐶 −  [HଷOା]é୯ଶ 

 

On a deux valeurs positives comme on l’a expliqué précédemment, on peut donc prendre l’inverse : 

ଵ

஼ି [ୌయ୓శ]é౧భ
>  

ଵ

஼ି [ୌయ୓శ]é౧మ
    (***) 
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A partir des inégalité (**) et (***), on obtient : 

[H3O+]éq1
2

𝐶 −  [HଷOା]é୯ଵ
>  

[H3O+]éq2
2

𝐶 −  [HଷOା]é୯ଶ
 

D’où, la conclusion finale : 

KA1 > KA2 

Ce qui veut dire que plus la constante d’acidité d’un acide faible est grande : 

 Plus il sera fort, 
 Plus l’avancement final de sa réaction avec l’eau sera grand 
 Et plus la concentration en ions oxonium sera grand 

La réciproque est aussi vraie ! 

D’après la relation : pKA = - log KA, on en déduit que plus la constante KA est grande et plus le pKA sera petit. En effet la 
fonction log(x) est une fonction croissante, et la fonction -log(x) est une fonction décroissante. 

Remarque : plus [𝐻ଷ𝑂ା]é௤ est grande et plus le pH est petit. 

Il ne faut pas oublier que l’on a considéré que la concentration, C, en acide introduit à l’état initial était la même dans 
les deux cas. 

Forces comparées des acides et des bases faibles 

 

 Un acide AH est d’autant plus fort dans l’eau que sa constante d’acidité est grande et donc que le 
pKA du couple auquel il appartient est petit. 
 

 Par contre, une base Aି est d’autant plus forte dans l’eau que la constante d’acidité est petite et 
donc que le pKA du couple auquel elle appartient est grand. 

 

Remarques : 

 L’acide le plus fort dans l’eau est l’ion oxonium HଷOା 
 La base la plus forte dans l’eau est l’ion hydroxyde HOି 
 Le pKA varie en sens contraire du KA , et vice versa : 

pKA1 < pKA2   ⇔   KA1 > KA2 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

KA1 = 10ିଷ  et KA2 =10ିସ 

D’où : 

pKA1 = 3 et pKA2 = 4 
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Espèce prédominante d’un couple 

Relation pH et pKA 

La constante d’acidité associée au couple AH/Aି s’écrit : 

K୅ =  
[Aି]é୯ × [HଷOା]é୯

[AH]é୯
 

Par conséquent :  

−log (K୅) =  −log ቆ
[Aି]é୯ × [HଷOା]é୯

[AH]é୯
ቇ 

D’où : 

pK୅ =  −log ቆ
[Aି]é୯

[AH]é୯
× [HଷOା]é୯ቇ 

Et : 

pK୅ =  −log ቆ
[Aି]é୯

[AH]é୯
ቇ − log൫[HଷOା]é୯൯ 

Et donc : 

pK୅ =  −log ቆ
[Aି]é୯

[AH]é୯
ቇ +  pH 

Et pour finir : 

pH =  pK୅ + log ቆ
[Aି]é୯

[AH]é୯
ቇ 

 

Diagramme de prédominance d’un couple acide-base 

Un diagramme de prédominance d’un couple est un axe sur lequel sont indiqués les domaines de prédominance de 
l’acide AH et de la base Aି, c’est-à-dire les intervalles de pH sur lesquels la concentration de l’un est supérieure à celle 
de l’autre. 

Pour raisonner sur le diagramme de prédominance, il faut savoir que la fonction log(x) qui est défini sur l’intervalle 
]0; +∞[ est négative sur l’intervalle ]0; 1[ et positive sur l’intervalle ]1; +∞[ et aussi que log(1) = 0. 

Avec un graphique, on comprend mieux : 
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D’après la relation établie précédemment, et que vous devez connaitre par cœur, on en déduit que : 

 Si pH < pK୅  ⇒  log ൬
[୅ష]é౧

[୅ୌ]é౧
൰ < 0 ⇒

[୅ష]é౧

[୅ୌ]é౧
< 1 ⇒  [Aି]é୯ <  [AH]é୯ 

 Si pH = pK୅  ⇒  log ൬
[୅ష]é౧

[୅ୌ]é౧
൰ = 0 ⇒

[୅ష]é౧

[୅ୌ]é౧
= 1 ⇒  [Aି]é୯ =  [AH]é୯ 

 Si pH > pK୅  ⇒  log ൬
[୅ష]é౧

[୅ୌ]é౧
൰ > 0 ⇒

[୅ష]é౧

[୅ୌ]é౧
> 1 ⇒  [Aି]é୯ >  [AH]é୯ 

On peut donc tracer le diagramme de prédominance : 

 

 

Diagramme de distribution d’un couple acide-base 

Le diagramme de distribution indique les proportions (souvent en pourcentage) des espèces acide 
et basique d’un couple en fonction du pH : 

 
 
 

Applications 

 

Demi-équivalence d’un titrage d’un acide faible par une base forte 

Pour déterminer le pKA d’un couple contenant un acide faible, on peut effectuer le titrage par une base forte. 

La réaction support du titrage est donc : 

𝐴𝐻(𝑎𝑞) + 𝐻𝑂ି(𝑎𝑞) ⟶  𝐴ି(𝑎𝑞) + 𝐻ଶ𝑂(ℓ) 

La demi-équivalence du titrage est atteinte lorsqu’on a versé la moitié du volume équivalent de solution titrante. On a 
alors apporté assez de réactif titrant 𝐻𝑂ି pour consommer la moitié du réactif titré 𝐴𝐻 initialement présent.  

A la demi-équivalence, on a donc : [AH]é୯ =  [Aି]é୯ d’où : pH = pK୅ 
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Remarque : Ceci est également vrai pour le titrage d’une base faible par l’acide fort 𝐻ଷ𝑂ା. 

 

Repérer l’équivalence d’un titrage garce à un indicateur coloré 

Un indicateur coloré acido-basique est un couple acide-base, noté 𝐼𝑛𝑑𝐻/𝐼𝑛𝑑ି, dont les espèces conjuguées n’ont pas la 
même teinte. 

Diagramme de prédominance pour le couple 𝐼𝑛𝑑𝐻/𝐼𝑛𝑑ି : 

 

La zone de virage est le domaine de pH pour lequel la solution prend la teinte sensible de l’indicateur coloré. 

L’astuce pour repérer dans un erlenmeyer l’équivalence du titrage acido-basique est de choisir un indicateur coloré dont 
la zone de virage inclut le pH à l’équivalence : 

 
 
 
 
 

Le BBT est un indicateur coloré adapté 
pour ce titrage, car le pH à l’équivalence 
pHE appartient à la zone de virage de 
l’indicateur [6,0 ; 7,6] 

pH =  pK୅ + log ቆ
[Aି]é୯

[AH]é୯
ቇ 

Car log (1) = 0 
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Solution tampon et contrôle du pH 

Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu par dilution ou par ajout modéré d’un acide ou d’une base. 

De telles solutions permettent, au laboratoire, d’étalonner des pH-mètres et, dans un milieu biologique, de réguler son 
pH. En effet, de nombreux processus biologiques ne peuvent se produire que dans des milieux de pH bien déterminé. 
Ainsi, le pH du sang doit rester compris entre 7,35 et 7,45.  

Le couple COଶ, HଶO(aq)/HCOଷ
ି(aq) est appelé tampon bicarbonate. Il contribue à la régulation du pH du sang. 

Pour préparer une solution tampon à une valeur de pH, on choisit un couple acide-base ayant un pKA correspondant à ce 
pH, et on prépare la solution avec la même concentration en acide et base conjuguée. 

 

Cas particuliers des acides α- aminé 
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Diagramme de prédominance de la glycine : 

 

 
 
 
 

 

 

Les bons réflexes 
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Chapitre 8 :                         Terminale Spécialité 

Exercices 
 

Exercice 1 : QCM 
 

 A B C 

Un acide est : une espèce susceptible 
de céder un proton H+ 

une espèce susceptible 
de capter un proton H+ 

une espèce susceptible 
de céder un électron e- 

Une base est : une espèce susceptible 
de céder un proton H+ 

une espèce susceptible 
de capter un proton H+ 

une espèce susceptible 
de céder un électron e- 

La base conjugué de l’ion 
ammonium 𝑵𝑯𝟒

ା
(𝒂𝒒) est : 𝑁𝐻ଷ 𝑁𝐻ହ

ଶା 𝑁𝑎𝑂𝐻 

La base conjugué de l’ion 
éthanoate 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶ି

(𝒂𝒒) est : 𝐶𝐻ଷ𝐶𝑂𝑂ଶି  𝐶𝐻ଶ𝐶𝑂𝑂ଶି 𝐶𝐻ଷ𝐶𝑂𝑂𝐻 

Le pH est : 
Lié à la concentration en 

ion 𝑁𝐻ସ
ା 

Lié à la concentration en 
ion 𝐻ଷ𝑂ା 

Lié à la concentration 
en ion 𝐶𝐻ଷ𝐶𝑂𝑂ି 

Le pH est : Une échelle allant de 0 à 
7 en milieu aqueux 

Est compris entre 0 et 7 
en milieu acide 

Est compris entre 0 et 7 
en milieu basique 

La formule reliant le pH à la 
concentration de la solution est : 

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻ଷ𝑂ା] 𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻𝑂ି] 𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻ଶ𝑂] 
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Exercice 2 : L’acide benzoïque 

 

 

Exercice 3 : Comparaison de la force de trois bases faibles dans l’eau 

 

Données : 

 

 

 

Exercice 4 : Résoudre une équation du second degré 
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Exercice 5 : Associer une constante d’équilibre à une équation de réaction 

 

Exercice 6 : Déterminer la composition finale d’une solution 
 

 

Exercice 7 : Justifier le caractère fort d’un acide 
 

 

 

Exercice 8 : Comparer la force de différents acides 
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Exercice 9 : Tracer un diagramme de prédominance 

 

 
 

Exercice 10 : Justifier le choix d’un indicateur coloré 

 

Exercice 11 : Reconnaître un effet tampon 
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Exercices : S’entrainer 
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