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En solution aqueuse, un acide AH peut réagir avec l’eau suivant une réaction d’équation :     AH + H2O  ⇌  A− + H3O+  

En solution aqueuse, une base A− peut réagir avec l’eau suivant une réaction d’équation :     A− + H2O ⇌ AH + HO− 

Ces transformations sont souvent non totales et mènent à un équilibre chimique. 

 
 

1)  Caractéristiques des transformations non totales :  

      a – Taux d’avancement final : 

Une transformation est totale si le réactif limitant a entièrement disparu à l’état final. L’avancement final est alors 

égal à l’avancement maximal :    xf = xmax 

Une transformation est non totale si le réactif limitant n’a pas entièrement disparu à l’état final. L’avancement final 

est alors inférieur à l’avancement maximal :    xf < xmax 

L’état final d’une réaction non totale peut être caractérisé par son taux d’avancement final :

 

 

      b – Constante d’équilibre : 

Lorsqu’une transformation est non totale, elle mène à un état final où coexistent tous les produits et les réactifs. Cet 

état final correspond à un équilibre entre une réaction dans le sens direct et une réaction dans le sens opposé : 

 

Remarque :  le symbole de la flèche simple n’est plus adapté et on le remplace par le symbole  ⇌  (double flèche)  

ÉQUILIBRES  ACIDE - BASE 

EN SOLUTION AQUEUSE 

xmax et xf se déterminent grâce 

au tableau d’avancement :  

- xmax en faisant l’hypothèse que 
la transformation est totale  

- xf grâce à la quantité d’un 

réactif ou produit à l’état final  



Un système chimique à l’équilibre est caractérisé par une constante d’équilibre K : 

 

Remarques :   

- Si l’une des espèces est le solvant (eau), un gaz ou un solide, on remplace sa concentration par le nombre « 1 ».  
- K est une grandeur sans unité et définit rigoureusement par :  
  Pour simplifier les calculs, on rappellera que c° = 1 mol.L-1

  

   et on utilisera la définition de K sans c°  
 

 

 

2)  Force des acides et des bases :  

 

 

On peut évaluer la force d’un acide (ou d’une base) grâce à la constante d’équilibre « Ka » du couple AH/A-

associée à la réaction de l’acide AH et l’eau :       AH + H2O ⇌  H3O+ + A− 
 

                                                         
                                                                                    [A-]éq , [AH]éq et [H3O+]éq  sont les concentrations des espèces à l’équilibre 

                                                                                    Les concentrations s’expriment en mol.L-1 et Ka est une grandeur sans unité  

Pour des raisons pratiques, on utilise aussi le pKa pour comparer la force des acides et des bases :    

 pKa = - log Ka       ( il s’ensuit que KA = 10-pKa  ) 

 

La force d’un acide s’évalue grâce à son Ka (ou pKa) :   Plus un acide est fort plus son Ka est élevé et son pKa faible.  
C’est le contraire pour les bases :   Plus une base est forte plus son Ka est faible et plus son pKa est élevé.  

 

 

 

  
 

Exercices :   n°33,41,42,43, 53 (sauf Q4)  p 224/228 

Un acide AH ou une base A− sont dit forts si leur réaction avec l’eau est totale. 

Un acide AH ou une base A− sont dit faibles si leur réaction avec l’eau est non totale. 

 

 Ka  =  
[A−]éq  [H3O+]éq

[AH]éq 
  

 



3)  Produit ionique de l’eau :  

 

L’autoprotolyse de l’eau est une transformation très limitée qui a lieu dans toute solution aqueuse : 

2 H2O(ℓ)   ⇌   H3O+
(aq)  +  HO−

(aq)       (l’eau est à la fois un acide faible et une base faible) 

Cette réaction est caractérisée par une constante d’équilibre Ke appelée « produit ionique de l’eau » :  

                                                                             iKe =  [H3O+]éq  [HO-]éqi 

Le produit ionique de l’eau ne dépend que de la température et il a la même valeur pour toutes les solutions 

aqueuses (exemple à 25°C :  Ke = 1,0.10−14). On lui associe souvent la grandeur  ipKe = - log Kei   
 

Conséquences :   

- En solution aqueuse, quelles que soient les espèces chimiques en présence, quand l’une des concentrations en ions 
oxonium H3O+ ou hydroxyde HO- augmente, l’autre diminue. 

- La connaissance du pH d’une solution permet de calculer sa concentration en ion hydroxyde : 

                                                                                                                    Ke =  [H3O+]f  [HO-]f     =>   [HO-]f = 
Ke

[H3O+]f 
 = 

Ke 
 10−pH 

  

Exercices :   n°31,40  p 224/225 

 

4) Diagrammes d’un couple acide - base  : 

      a – Diagramme de prédominance : 

La constante d’acidité d’un couple AH/A- est définie par :     Ka = 
[A-]f [H3O+]f

[HA]f
   

Ainsi :    log Ka = log (
[A-]f [H3O+]f

[HA]f
 )  

          log Ka = log 
[A-]f

[HA]f
  + log [H3O+]f            - log [H3O+]f = - log Ka + log 

[A-]f

[HA]f
             pH  =  pKA  +  log 

[A-]f

[HA]f
  

 

On distingue alors trois cas possible : 

• Si pH = pKA  alors log 
[A-]f

[HA]f
 = 0      

[A-]f

[HA]f
 = 1     [A−]f =[AH]f 

• Si pH  pKA  alors log 
[A-]f

[HA]f
  0      

[A-]f

[HA]f
  1     [A−]f  < [AH]f      La forme acide AH est prédominante 

• Si pH  pKA  alors log
[A-]f

[HA]f
   0      

[A-]f

[HA]f
  1     [A−]f  > [AH]f      La forme basique A− est prédominante 

 
 

Cas des indicateurs colorés : 

 

ACTİVİTÉ 1 

ACTİVİTÉ 2 



 
 
 
 

      b – Diagramme de distribution :  

Le diagramme de distribution représente les pourcentages des espèces  

AH  et A- d’un couple acide-base en solution en fonction du pH.  

 

 

 

 

 

 

Exercices :   n°36,37,48,52,54,55  p 224/231    +   cas des acides aminés (exercice photocopié) 

 

 

 

 

 

5) Les solutions tampons : 

 

 

Composition d’une solution tampon : 

 
Importance dans les milieux biologiques : 

Le pH de certains milieux biologiques doit être maintenu constant de manière à fonctionner normalement. Exemples: 
le sang est une solution tampon capable de maintenir son pH à 7,4 ; le pH optimal d’action de la pepsine (enzyme qui 
dégrade les protéines du bol alimentaire lors de la digestion) est compris entre 1,8 et 4,4 . . . 

 

Exercices :   n°51 p227 

ACTİVİTÉ 3  

Détermination du pKa d’un couple AH/A-  : 

D’après la relation de Henderson, lorsque l’acide AH et sa base 
conjuguée A- sont en proportions égales (50%), le pH est égal au pKa 
du couple. On peut ainsi déterminer le pKa avec le diagramme. 
 

Une solution tampon est une solution dont le pH varie peu lorsqu’on la dilue ou lorsqu’on y ajoute un acide ou 
une base (de façon modérée). 


