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Réactions acido-basiques

Plan

1 – Acides et bases

Les notions abordées dans ce chapitre :

• Propriétés des acides et des bases

Ce que vous saurez faire à l’issue de ce chapitre:

• Ecrire la réaction d’un acide et d’une base avec l’eau

• Déterminer la forme majoritaire d’un couple acide/base en solution en 
fonction des conditions de pH

• Calculer le pH d’une solution d’acide ou de base

• Décrire dans quel sens évolue une réaction acido-basique

• Interpréter une courbe de dosage par neutralisation

2 – Les réactions
acido-basiques

• Réactions acido-basiques

• Réactions des acides et des bases avec l’eau

• Réactions entre les acides et les bases

3 -  pH en solution
aqueuse

• Notions de pH en solution aqueuse

• Domaine de prédominance des acides et des bases
dans l’eau

• Calcul de pH en solution aqueuse 4 – Applications aux 
dosages des acides et 
des bases 

• Dosages par neutralisation



UN ACIDE, UNE BASE, C’EST QUOI ?

1 – Acides et bases
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Définition d’un acide selon Bronsted :

 Un acide est une entité chimique susceptible de libérer un ou plusieurs 

protons (H+)

Définition d’une base selon Bronsted :

 Une base est une entité chimique susceptible de capter un ou plusieurs 

protons (H+)

• Entité chimique : espèce moléculaire ou espèce ionique

• Susceptible : le caractère acide/basique ne se manifeste pas nécessairement 



EXEMPLES D’ACIDES SELON BRONSTED

Certains acides peuvent libérer plusieurs protons, 
ce sont des polyacides :

𝐻2𝑆𝑂4(𝑎𝑞)  𝐻𝑆𝑂4(𝑎𝑞)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝐻𝑆𝑂4(𝑎𝑞)
−  𝑆𝑂4(𝑎𝑞)

2− + 𝐻(𝑎𝑞)
+

𝐻3𝑃𝑂4(𝑎𝑞) 𝐻2𝑃𝑂4(𝑎𝑞)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝐻2𝑃𝑂4(𝑎𝑞)
−  𝐻𝑃𝑂4(𝑎𝑞)

2− + 𝐻(𝑎𝑞)
+

𝐻𝑃𝑂4(𝑎𝑞)
2−                          𝑃𝑂4(𝑎𝑞)

3− + 𝐻(𝑎𝑞)
+ 𝐶𝑂2(𝑎𝑞) 𝐻𝐶𝑂3(𝑎𝑞)

−  +𝐻(𝑎𝑞)
+

𝐶𝑢(𝑎𝑞)
2+  𝐶𝑢(𝑂𝐻)2(𝑎𝑞) + 2𝐻(𝑎𝑞)

+

Certaines entités ont un 
caractère acide bien caché…

𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑞)  𝐶𝑙(𝑎𝑞)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻(𝑎𝑞) 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂(𝑎𝑞)
−  +𝐻(𝑎𝑞)

+

𝑁𝐻4(𝑎𝑞) 
+  𝑁𝐻3 𝑎𝑞 + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝐻3𝑃𝑂4(𝑎𝑞) 𝐻2𝑃𝑂4(𝑎𝑞)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝐻2𝑂(𝑙𝑖𝑞)  
𝑂𝐻 𝑎𝑞

− + 𝐻(𝑎𝑞)
+

acide chlorhydrique (acides gastriques)

acide acétique (vinaigre)

ammonium (engrais azotés)

acide phosphorique (coca)

même l’eau est un acide…

1 – Acides et bases



𝑆𝑂4(𝑎𝑞)
2− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝑯𝑺𝑶𝟒(𝒂𝒒)
−

𝑯𝑺𝑶𝟒(𝒂𝒒)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝐻2𝑆𝑂4(𝑎𝑞)

𝑃𝑂4(𝑎𝑞)
3− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝑯𝑷𝑶𝟒(𝒂𝒒)
𝟐−

𝑯𝑷𝑶𝟒(𝒂𝒒)
𝟐− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝑯𝟐𝑷𝑶𝟒(𝒂𝒒)
−

𝑯𝟐𝑷𝑶𝟒(𝒂𝒒)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝐻3𝑃𝑂4(𝑎𝑞)

𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕) + 𝐻(𝑎𝑞)
+  𝐻3𝑂 𝑎𝑞

+

𝑂𝐻 𝑎𝑞
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕)

NOTION DE COUPLE ACIDO-BASIQUE

𝐶𝑙(𝑎𝑞)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝐻𝐶𝑙(𝑎𝑞)

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂(𝑎𝑞)
−  + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻(𝑎𝑞)

𝑁𝐻3 𝑎𝑞 + 𝐻 𝑎𝑞  
+ 𝑁𝐻4(𝑎𝑞) 

+

𝐻2𝑃𝑂4(𝑎𝑞)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝐻3𝑃𝑂4(𝑎𝑞)

𝐻2𝑂(𝑠𝑜𝑙𝑣𝑎𝑛𝑡) + 𝐻(𝑎𝑞)
+  𝐻3𝑂 𝑎𝑞

+

ion chlorure

Ion acétate

ammoniaque

ion dihydrogénophosphate

même l’eau est une base…

1 – Acides et bases

Certaines entités chimiques peuvent 
se comporter comme un acide ou 

comme une base, ce sont des 
ampholytes (espèces amphotères)
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MAIS VOUS LE SAVEZ DÉJÀ…

𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕) + 𝐻(𝑎𝑞)
+  𝐻3𝑂 𝑎𝑞

+

𝑂𝐻 𝑎𝑞
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+  𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕)

𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕) + 𝐻(𝑎𝑞)
+  𝐻3𝑂 𝑎𝑞

+

𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕)  𝑂𝐻 𝑎𝑞
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝟐 𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕)  𝐻3𝑂 𝑎𝑞
+ + 𝑂𝐻(𝑎𝑞)

−

1 – Acides et bases

Produit ionique de l’eau : 𝑲𝒆 = 𝑯𝟑𝑶+
é𝒒. 𝑶𝑯−

é𝒒 = 𝟏𝟎−𝟏𝟒
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NOTION DE COUPLE ACIDO-BASIQUE

𝑯𝑪𝒍(𝒂𝒒)  𝑪𝒍(𝒂𝒒)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯(𝒂𝒒) 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶(𝒂𝒒)
−  +𝐻(𝑎𝑞)

+

𝑵𝑯𝟒(𝒂𝒒) 
+  𝑵𝑯𝟑 𝒂𝒒 + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝑯𝟑𝑷𝑶𝟒(𝒂𝒒) 𝑯𝟐𝑷𝑶𝟒(𝒂𝒒)
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

𝑯𝟐𝑶(𝒔𝒐𝒍𝒗𝒂𝒏𝒕)  𝑶𝑯 𝒂𝒒
− + 𝐻(𝑎𝑞)

+

L’acide est relié à une base conjuguée au travers de l’échange d’un proton.
L’acide et sa base conjuguée forment un couple acido-basique.

HCl / Cl-

CH3COOH / CH3COO-

NH4
+ / NH3

H3PO4 / H2PO4
-

H2O / OH-

H3O+ / H2O

1 – Acides et bases



RÉACTIONS ACIDO-BASIQUE

2 – Les réactions acido-basiques

Toute réaction chimique acido-basique résulte de l’échange de la particule H+ entre l’acide 
d’un couple et la base d’un autre couple

CH3COOH / CH3COO- et    NH4
+ / NH3

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− +𝐻+

𝑁𝐻3 + 𝐻+ 𝑁𝐻4 
+

7

𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯 + 𝑵𝑯𝟑 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶− + 𝑵𝑯𝟒
+

Cette réaction est caractérisée par une constante d’équilibre : 𝐾 =
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

é𝑞. 𝑁𝐻4
+

é𝑞

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 é𝑞. 𝑁𝐻3 é𝑞

De manière générale, on pourra écrire :

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟏 + 𝑩𝒂𝒔𝒆𝟐 𝒃𝒂𝒔𝒆𝟏 + 𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟐 𝐾 =
𝒃𝒂𝒔𝒆𝟏 é𝑞. 𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟐 é𝑞

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟏 é𝑞. 𝑩𝒂𝒔𝒆𝟐 é𝑞 

Valeur de K ?
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : pKA (1/4)

On considère ici uniquement des réactions en solution aqueuse. L’eau peut 
se comporter comme un acide ou comme une base selon les conditions :

𝑯𝟐𝑶 + 𝐻+ 𝐻3𝑂+

𝑂𝐻− + 𝐻+ 𝑯𝟐𝑶

On peut regarder comment les acides et les bases réagissent avec l’eau. Cela permettra
de créer une échelle de force des acides et des bases :

  Plus un acide, par exemple, réagira fortement avec l’eau (équilibre 
  déplacé sens 1) et plus l’acide sera dit fort

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆 +  𝑯𝟐𝑶 𝐛𝐚𝐬𝐞 𝐜𝐨𝐧𝐣𝐮𝐠𝐮é𝐞 + 𝑯𝟑𝑶+(1)

(2)

Plus un acide est fort et plus la constante de l’équilibre est grande
Plus un acide est fort et plus sa base conjuguée est faible

2 – Les réactions acido-basiques
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : pKA (2/4)

𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯 + 𝑯𝟐𝑶 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶− + 𝑯𝟑𝑶+

𝐾𝐴 =
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

é𝑞. 𝐻3𝑂+
é𝑞

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 é𝑞 

2 – Les réactions acido-basiques

Une constante d’équilibre dépend de la température donc si la température change, l’équilibre va être 
modifié               la force d’un acide dépend de la température.

Plus pKA est petit et plus l’acide est fort (base conjuguée faible)

Plus l’acide est fort et plus KA est grand
Plus l’acide est fort et plus sa base conjuguée est faible

En pratique, on utilise pKA = -log(KA)

plus KA est grand et plus pKA est petit
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : pKA (3/4)

2 – Les réactions acido-basiques

14

0

pKA Pas de caractère 
acide

Acides faibles

Acides forts
Pas de caractère 
basique

Bases faibles

Bases fortes

OH- H2O

H2O H3O+

Seuls les couples ayant un 

pKA 𝜖 [0,14] peuvent 

être étudiés dans l’eau.
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : pKA (4/4)

2 – Les réactions acido-basiques
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RÉACTIONS ENTRE LES ACIDES ET LES BASES (1/2)

2 – Les réactions acido-basiques

Pour avoir une réaction acido-basique, il faut qu’un acide (donneur de protons) réagisse 
avec une base (accepteur de protons)

La réaction aura toujours lieu entre les 2 plus forts pour donner les 2 plus faibles

Celui qui a le plus tendance à donner des H+ réagira 
avec celui qui a le plus tendance à accepter des H+

Mélange de deux acides = pas de réaction (il n’y a que des donneurs)
Mélange de deux bases = pas de réaction (il n’y a que des accepteurs)

Mélange d’un acide et d’une base = réaction possible (il y a un donneur et un accepteur)

On va donc simplement comparer les valeurs de pKA 
des couples acido-basiques en présence
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RÉACTIONS ENTRE LES ACIDES ET LES BASES (2/2)

2 – Les réactions acido-basiques

pKA Fo
rc

e 
d

e
s 

ac
id

e
s 

cr
o

is
sa

n
te

 Fo
rce d

e
s b

ases cro
issan

te
KA 

Acide 1

Acide 2

Base 1

Base 2

pKA1

pKA2

KA1 

KA2 

Règle du gamma ()

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟏 + 𝑩𝒂𝒔𝒆𝟐 𝒃𝒂𝒔𝒆𝟏 + 𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟐

𝐾 =
𝒃𝒂𝒔𝒆𝟏 é𝑞. 𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟐 é𝑞

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆𝟏 é𝑞. 𝑩𝒂𝒔𝒆𝟐 é𝑞 
=

𝐾𝐴1

𝐾𝐴2
= 10𝑝𝐾𝐴2−𝑝𝐾𝐴1 > 1

Plus la valeur de K sera grande et plus la réaction sera décalée vers la droite
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NOTION DE pH DES SOLUTIONS AQUEUSES

3 – pH en solution aqueuse

Solution acide Solution basique

pH 

7
Solution neutre

1 3 5 9 11 13

𝑯𝟑𝑶+ = 𝟏𝟎−𝒑𝑯

Quand le pH augmente, la concentration en ions H3O+ diminue

Le pH d’une solution est défini par : 𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝑎𝐻3𝑂+ = −𝑙𝑜𝑔
𝐻3𝑂+

𝐶0

C° = 1 M
Souvent pas écrit
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EXEMPLES DE pH AU QUOTIDIEN

3 – pH en solution aqueuse
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : DOMAINE DE PRÉDOMINANCE (1/4)

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝐻2𝑂 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻3𝑂+

𝐾𝐴 =
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

é𝑞. 𝐻3𝑂+
é𝑞

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 é𝑞 

3 – pH en solution aqueuse

Si on revient au comportement des acides et des bases en solution aqueuse, on va 
pouvoir déterminer, dans des conditions de pH données, quelles est la forme 
majoritaire en solution.

Relation entre le pH et le pKA

−𝑙𝑜𝑔 𝐾𝐴 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
− 𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 + 𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : DOMAINE DE PRÉDOMINANCE (2/4)

3 – pH en solution aqueuse

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 + 𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

➢ Si pH < pKA alors   donc 

➢ Si pH = pKA alors   donc

➢ Si pH > pKA alors   donc

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
< 1

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
= 1

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
> 1

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− < 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− = 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− > 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

4,8

On peut donc dire qu’elle est l’espèce majoritaire en solution en fonction du pH :

pH

0 147

Diagramme de prédominance du couple CH3COOH / CH3COO-

pKACH3COOH CH3COO-
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : DOMAINE DE PRÉDOMINANCE (3/4)

3 – pH en solution aqueuse

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 + 𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

➢ Si pH < pKA - 1 alors   donc 

➢ Si pH > pKA + 1 alors   donc

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
<  10−1

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
> 101

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− <
𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

10

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− > 10 × 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 ≫ 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− ≫ 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻

pH

0 147

Diagramme de prédominance du couple CH3COOH / CH3COO-

4,8

pKACH3COOH CH3COO-

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 ≫ 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− ≫ 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻
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RÉACTION DES ACIDES ET DES BASES AVEC L’EAU : DOMAINE DE PRÉDOMINANCE (4/4)

3 – pH en solution aqueuse

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 + 𝑙𝑜𝑔
𝑏𝑎𝑠𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑗𝑢𝑔𝑢é𝑒

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒
De manière générale on aura donc : 

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆 +  𝑯𝟐𝑶 𝐛𝐚𝐬𝐞 𝐜𝐨𝐧𝐣𝐮𝐠𝐮é𝐞 + 𝑯𝟑𝑶+(1)

(2)

➢ Si pH < pKA - 1 alors 
  

➢ Si pH > pKA + 1 alors 

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒 ≫ 𝑏𝑎𝑠𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑗𝑢𝑔𝑢é𝑒

𝑏𝑎𝑠𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑗𝑢𝑔𝑢é𝑒 ≫ 𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒

pH

0 14

Diagramme de prédominance d’un couple acido-basique

pKA
acide Base conjuguée

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒 ≫ 𝑏𝑎𝑠𝑒 𝑏𝑎𝑠𝑒 ≫ 𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒

espèce 
dominante

𝑝𝐾𝐴 − 1 𝑝𝐾𝐴 + 1
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CALCUL DE pH EN SOLUTIONS AQUEUSES (1/4)

3 – pH en solution aqueuse

Pour calculer le pH, il faut simplement déterminer la concentration en ions H3O+

On va écrire un tableau d’avancement

❑ Si on a des acides forts ou des bases fortes = Réaction totale avec l’eau

❑ Si on a des acides faibles ou des bases faibles = Equilibre

• Cas des acides et des bases fortes dans l’eau :

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆 +  𝑯𝟐𝑶 𝐛𝐚𝐬𝐞 +  𝑯𝟑𝑶+

t = 0                 CA               ---                                 0                0

t                        0                ---                                 CA              CA

solvant

On néglige l’autoprotolyse de l’eau.
Tous les H3O+ viennent de la 
dissociation de l’acide

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+ = −𝑙𝑜𝑔 𝐶𝐴



21

CALCUL DE pH EN SOLUTIONS AQUEUSES (2/4)

3 – pH en solution aqueuse

𝒃𝒂𝒔𝒆 +  𝑯𝟐𝑶 𝐚𝐜𝐢𝐝𝐞 +  𝑶𝑯−

t = 0                 CB               ---                                 0                0

t                        0                ---                                 CB              CB

solvant

On néglige l’autoprotolyse de l’eau.
Tous les OH- viennent de la 
réaction de la base avec l’eau

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+ = 14 + 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝐵

𝐻3𝑂+ =
𝐾𝑒

𝑂𝐻− =
10−14

𝐶𝐵
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CALCUL DE pH EN SOLUTIONS AQUEUSES (3/4)

3 – pH en solution aqueuse

Pour trouver la valeur de  on va utiliser la constante d’acidité :

𝐾𝐴 =
𝑏𝑎𝑠𝑒 . 𝐻3𝑂+

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒
=

𝜉2

𝐶𝐴 − 𝜉 
𝜉2 + 𝐾𝐴. 𝜉 − 𝐾𝐴. 𝐶𝐴 = 0

𝜉 =
−𝐾𝐴 + 𝐾𝐴

2 + 4. 𝐾𝐴 . 𝐶𝐴

2 

Seule la racine positive 
a un sens physique

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+ = −𝑙𝑜𝑔 𝜉

• Cas des acides et des bases faibles dans l’eau :

𝒂𝒄𝒊𝒅𝒆 +  𝑯𝟐𝑶 𝐛𝐚𝐬𝐞 +  𝑯𝟑𝑶+

t = 0                 CA              ---                                 0                0

t                   CA  -              ---                                 

solvant

On néglige l’autoprotolyse de l’eau.
Tous les H3O+ viennent de la 
dissociation de l’acide
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CALCUL DE pH EN SOLUTIONS AQUEUSES (4/4)

3 – pH en solution aqueuse

Pour trouver la valeur de  on va utiliser la constante d’acidité :

𝐾𝐴 =
𝑏𝑎𝑠𝑒 . 𝐻3𝑂+

𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒
=

𝐶𝐴 − 𝜉 .
𝐾𝑒
𝜉

𝜉 
=

𝐾𝑒 . 𝐶𝐴 − 𝜉

𝜉2
𝐾𝐴. 𝜉2 + 𝐾𝑒 . 𝜉 − 𝐾𝑒 . 𝐶𝐴 = 0

𝜉 =
−𝐾𝑒 + 𝐾𝑒

2 + 4. 𝐾𝐴 . 𝐾𝑒 . 𝐶𝐴

2 . 𝐾𝐴

Seule la racine positive 
a un sens physique

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 𝐻3𝑂+ = −𝑙𝑜𝑔
10−14

𝜉
= 14 + 𝑙𝑜𝑔 𝜉

• Cas des acides et des bases faibles dans l’eau :

𝒃𝒂𝒔𝒆 +  𝑯𝟐𝑶 𝐚𝐜𝐢𝐝𝐞 +  𝑶𝑯−

t = 0                 CB              ---                                 0                0

t                   CA  -              ---                                 

solvant

On néglige l’autoprotolyse de l’eau.
Tous les OH- viennent de la 
Réaction de la base avec l’eau



24

DOSAGES PAR NEUTRALISATION

4 – Applications aux dosages des acides et des bases

La concentration des solutions aqueuses d’acides et de bases peut être déterminée au
moyen de dosages par neutralisation

En utilisant un indicateur coloré
Le changement de couleur indique 
l’équivalence

En utilisant une sonde de pH
Le saut de pH indique 
l’équivalence

2 dispositifs possibles 
pour réaliser ces dosages

Solution 
titrante

Solution 
titrée
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DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’un acide fort (1/2)

4 – Applications aux dosages des acides et des bases

La réaction de dosage doit être totale. On utilisera donc toujours :

▪ Un mono acide fort pour doser une base

▪ Une mono base forte pour doser un acide

➢ Dosage d’un acide fort (HCl) par une base forte (NaOH) 

HCl

NaOH

1.0

𝐻3𝑂+ + 𝑂𝐻− 2𝐻2𝑂
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4 – Applications aux dosages des acides et des bases

DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’un acide fort (2/2)

VB = 0

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐴. 𝑉𝐴

𝑉𝐴 + 𝑉𝐵

𝐻3𝑂+  +  𝑂𝐻− 2𝐻2𝑂

VB = 0  CA .VA  0              ---     pH d’un acide fort

VB < VB eq                          CA .VA- CB .VB  0              ---     pH d’un acide fort

VB = VB eq       0  0              ---     pH de l’eau

VB > VB eq       0                   CB .VB- CA .VA              ---     pH d’une base forteVBeq

VB < VBeq

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐴. 𝑉𝐴 − 𝐶𝐵. 𝑉𝐵

𝑉𝐴 + 𝑉𝐵

VB > VBeq

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐵 . 𝑉𝐵 − 𝐶𝐴. 𝑉𝐴

𝑉𝐴 + 𝑉𝐵

VB = VBeq

𝑝𝐻 = 7

(Méthode des tangentes)
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DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’une base forte (1/2)

4 – Applications aux dosages des acides et des bases

La réaction de dosage doit être totale. On utilisera donc toujours :

▪ Un acide fort pour doser une base

▪ Une base forte pour doser un acide

➢ Dosage d’une base forte (KOH) par un acide fort (HNO3) 

HNO3

KOH

13.0

𝑂𝐻− + 𝐻3𝑂+ 2𝐻2𝑂
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4 – Applications aux dosages des acides et des bases

𝑂𝐻−  +  𝐻3 𝑂+ 2𝐻2𝑂

VA = 0  CB .VB  0              ---     pH d’une base forte

VA < VA eq                          CB .VB- CA .VA  0              ---     pH d’une base forte

VA = VA eq       0  0              ---     pH de l’eau

VA > VA eq       0                   CA .VA- CB .VB              ---     pH d’un acide fort

VA = 0

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐵. 𝑉𝐵

𝑉𝐵 + 𝑉𝐴

VAeq

VA < VAeq

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐵 . 𝑉𝐵 − 𝐶𝐴. 𝑉𝐴

𝑉𝐵 + 𝑉𝐴

VA > VAeq

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐴. 𝑉𝐴 − 𝐶𝐵 . 𝑉𝐵

𝑉𝐵 + 𝑉𝐴

VA = VAeq

𝑝𝐻 = 7

(Méthode des tangentes)

DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’une base forte (2/2)
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DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’un acide faible (1/2)

4 – Applications aux dosages des acides et des bases

La réaction de dosage doit être totale. On utilisera donc toujours :

▪ Un mono acide fort pour doser une base

▪ Une mono base forte pour doser un acide

➢ Dosage d’un acide faible (CH3COOH) par une base forte (NaOH) 

CH3COOH

NaOH

3.4

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝑂𝐻− 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻2𝑂
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4 – Applications aux dosages des acides et des bases

DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’un acide faible (2/2)

VB = 0

Cf diapo 22

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝐻2𝑂 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻3𝑂+

VB < VBeq

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 +  𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐵 . 𝑉𝐵

CA.𝑉𝐴−𝐶𝐵.𝑉𝐵
𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 𝑞𝑢𝑎𝑛𝑑 𝑉𝐵 = ൗ𝑉𝐵𝑒𝑞

2 

Cf diapo 16

VB > VBeq

𝑝𝐻 = 14 + 𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐵. 𝑉𝐵 − 𝐶𝐴. 𝑉𝐴

𝑉𝐴 + 𝑉𝐵

Cf diapo 21

mélange base faible et forte, c’est la base forte qui impose le pH

VB = 0                     CA .VA         0                     0                 ---     acide faible

VB < VB eq         CA .VA- CB .VB                              0                  CB .VB            ---     mélange Af/BC

VB = VB eq/2         ½(CA .VA )                                   0                ½(CA .VA )        ---     mélange Af/BC

VB = VB eq                0                  0                             CA .VA    --- base faible

VB > VB eq                        0                   CB .VB- CA .VA                    CA .VA             ---     base forte

VBeq

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 +  𝑂𝐻− 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻2𝑂

VB = VBeq

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻2𝑂 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝑂𝐻−

Cf diapo 23

(Méthode des tangentes)
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DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’une base faible (1/2)

4 – Applications aux dosages des acides et des bases

La réaction de dosage doit être totale. On utilisera donc toujours :

▪ Un mono acide fort pour doser une base

▪ Une mono base forte pour doser un acide

𝑁𝐻3 + 𝐻3𝑂+ 𝑁𝐻4
+ + 𝐻2𝑂

➢ Dosage d’un base faible (NH3) par un acide fort (HNO3) 

10.0

NH3

HNO3



32

4 – Applications aux dosages des acides et des bases

DOSAGES PAR NEUTRALISATION : dosage d’une base faible (2/2)

VA < VAeq

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 +  𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐵.𝑉𝐵− 𝐶𝐴.𝑉𝐴

𝐶𝐴. 𝑉𝐴
𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝐴 𝑞𝑢𝑎𝑛𝑑 𝑉𝐴 = ൗ𝑉𝐴𝑒𝑞

2 

Cf diapo 16

VA > VAeq

𝑝𝐻 = − 𝑙𝑜𝑔
𝐶𝐴. 𝑉𝐴 − 𝐶𝐵. 𝑉𝐵

𝑉𝐵 + 𝑉𝐴

Cf diapo 20

mélange acide faible et fort, c’est l’acide fort qui impose le pH

VA = 0                     CB .VB         0                   0                    ---     base faible

VA < VA eq         CB .VB- CA .VA                              0               CA .VA                 ---     mélange Bf/AC

VA = VA eq/2         ½(CB .VB )                                   0             ½(CB .VB )             ---     mélange Bf/AC

VA = VA eq                0                  0                         CB .VB    --- acide faible

VA > VA eq                        0                         CA .VA - CB .VB                 CB .VB             ---     acide fort

VAeq

𝑁𝐻3  +  𝐻3 𝑂+ 𝑁𝐻4
+  +  𝐻2𝑂

VA = 0

Cf diapo 23

𝑁𝐻3 + 𝐻2𝑂 𝑁𝐻4
+ + 𝑂𝐻−

VA = VAeq

Cf diapo 22

𝑁𝐻4
+ + 𝐻2𝑂 𝑁𝐻3 + 𝐻3𝑂+

(Méthode des tangentes)


	Diapositive 1
	Diapositive 2
	Diapositive 3
	Diapositive 4
	Diapositive 5
	Diapositive 6
	Diapositive 7
	Diapositive 8
	Diapositive 9
	Diapositive 10
	Diapositive 11
	Diapositive 12
	Diapositive 13
	Diapositive 14
	Diapositive 15
	Diapositive 16
	Diapositive 17
	Diapositive 18
	Diapositive 19
	Diapositive 20
	Diapositive 21
	Diapositive 22
	Diapositive 23
	Diapositive 24
	Diapositive 25
	Diapositive 26
	Diapositive 27
	Diapositive 28
	Diapositive 29
	Diapositive 30
	Diapositive 31
	Diapositive 32

