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Le cours, concis et structuré, 
expose les notions importantes 
du programme.

3.1 H3O
+, OH–, et auto-ionisation de l’eau

3.2

3.3 Autoprotolyse de l’eau

3.4 Concept de pH

3.5 Force des acides et des bases dans l’eau

3.6 Prédominance et diagramme de distribution des espèces en fonction du 

pH

Acquérir les connaissances de base indispensables à la compréhension 

des phénomènes acido-basiques en solution aqueuse, en relation avec 

leur SENS PHYSIQUE.

Associer la description de l’eau à l’échelle microscopique au rôle que lui 

fait jouer le modèle de Brønsted-Lowry à l’échelle macroscopique.

acide/base, réactions acide-base, autoprotolyse.

Comprendre la validité et les limitations des formules simplifiées de pH, 

KA et pKA.

Percevoir la notion de force des acides et des bases en relation avec la loi 

de dilution d’Ostwald.

Comprendre l’intérêt pratique des diagrammes de distribution des 

espèces en fonction du pH.

Apprendre à comparer les ordres de grandeur des concentrations des 

Le mot base (du grec basis

duit à la fin du XVIIIe

la soude et la potasse. Elles étaient en effet, en raison de leur ré-

activité, situées à la base d’une hiérarchie établie selon l’altérabi-

lité. Au sommet se trouvaient l’or et le platine, inaltérables.

Acides et bases en 

solution aqueuse 

pH, KA et pKA3
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3.3 • Autoprotolyse de l’eau

61

3.3 AUTOPROTOLYSE DE L’EAUa) De l’auto-ionisation à l’autoprotolyse

Compte tenu de sa structure, la molécule d’eau H2O est une molécule 

amphotère :• un atome H d’une liaison O–H est potentiellement labile sous 

forme H+, son départ laisse la molécule sous forme OH– ;

• l’un des doublets libres de l’atome O est capable de fixer H+, ce qui 

donne H3O+.L’auto-ionisation de l’eau liquide (cf. § 3.1), interprétée à la 

lumière de la théorie de Brønsted, est le transfert d’un proton d’une 

molécule d’eau qui joue le rôle d’un acide à une autre molécule d’eau 

qui joue le rôle d’une base (sens 1 ci-dessous). Le transfert de proton 

inverse entre H3O+ et OH– ayant également lieu (sens 2), on écrit :

Les processus aller et retour se déroulant à la même vitesse, l’eau 

liquide est le siège de l’équilibre d’autoprotolyse :H2O + H2O  H3O+ + OH–

(3.4)

La double flèche ne donne aucune information quantitative. Or, il convient d’avoir 

fraction molaire de molécules d’eau subissant l’autoprotolyse est de 1,8·10–9. Sur 

une quantité de molécules d’eau égale au chiffre de la population mondiale ≈

parmi les isolants électriques (
).

2
2

3O+
– dont, par convention, l’utilisation est 

réservée à l’écriture de l’équation stœchiométrique est donc ici très ambigu et peut 

être mal interprété. Il peut conduire à considérer que l’eau n’est constituée que des ions 

H3O+ et OH– ce qui est un total contresens.b) Produit ionique de l’eau
Dans un litre d’eau pure à 25 °C, de masse 1 000 g, il y a

1 000/18 = 55,56 mol d’eau (M(H2O) = 18 g·mol−1), dont seulement 

1,8·10−9 × 55,56 = 10−7 molécules d’eau ionisées, soit 10−7 mol 

d’ions H3O+ et 10−7 mol d’ions OH–.

O
+

OH-   +   H3O+

1O

2

H
H

H
H

Dans l’eau pure à 25 °C, [H3O+] = [OH–] = 10−7 mol·L–1.

Exercices

19

Le coefficient de dissociation d’un électrolyte faible donné croît quand on

dilue la solution. À grande dilution, tout électrolyte faible se comporte

comme un électrolyte fort (loi de dilution d’Ostwald).

EXERCICES

1.1 Expressions de la composition des solutions

Les questions successives de cet exercice sont indépendantes.

Pour les questions a et d, il est recommandé de relire l’exemple 1.1.

a) Quel est le volume d’acide sulfurique à 98 % (d = 1,84) qui

contient 10 g de H2SO4 pur ?

b) Les résultats des analyses de sang d’une patiente indiquent :

glycémie (teneur en glucose C6H12O6 du plasma sanguin) : 180 mg.dL–1,

urée (CO(NH2)2) : 3
5 mg.dL–1.

Comment se situent ces valeurs par rapport aux valeurs normales,

sachant que ces dernières sont : 

glycémie : 3,9 à 6,1 mmol.L–1,

urée : 3,0 à 7,1 mmol.L–1 ?

c) On dispose de pastilles de soude. Ces dernières sont humides et

contiennent 10 % en masse d’eau. Quelle masse doit-on en prélever

pour préparer 250 mL d’une solution aqueuse de soude à 0,2 mol·L−1 ?

d) Calculer la concentration molaire et la concentration molale en

HClO4 pur de l’acide perchlorique à 70 % (d = 1,664). Quel volume

doit-on en prélever pour constituer, par dilution, 200 mL d’une solu-

tion d’acide perchlorique à 1,5 mol·L–1 ?

e) Le lait entier a une densité de 1,031 et une teneur en matières

grasses de 3,5 % en volume. La densité des matières grasses est 0,9.

Sachant que le lait demi-écrémé contient 1,5 % de matières grasses,

en calculer la masse volumique.

Données : Masses molaires (en g·mol–1) : H : 1 ; C : 12 ; N : 14 ;

O : 16 ; Na : 23 ; Cl : 35,5.

1.2 Constituer une solution de composition donnée à partir d’un

composé commercial

La solubilité du cyanure de potassium KCN dans l’eau est de 69,9 g

pour 100 g d’eau à 20 °C. On souhaite constituer 250 g d’une solution

saturée aqueuse de KCN à 20 °C. On dispose d’un flacon de KCN

commercial dont le degré de pureté est 97 % et d’eau pure.

a) Quelle masse de KCN commercial et quelle masse d’eau pure doit-

on mélanger pour obtenir la solution souhaitée ?

b) Quelles sont les fractions massique et molaire de KCN dans cette

solution ?
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➤ Comprendre les phénomènes mis en jeu lors de la dissolution d’une 
espèce chimique dans un solvant, ainsi que les processus spécifiques à la 
constitution des solutions ioniques.

➤ Savoir calculer la composition d’une solution et savoir convertir une unité 
de composition en une autre.

➤ Percevoir les différences entre solutions réelles et solutions idéales. 
Comprendre la nécessité d’introduire le concept d’activité.

➤ Associer la notion de force d’un électrolyte au déplacement de l’équilibre 
de dissociation de cet électrolyte en ses ions.

➤ Prendre conscience de l’importance de la loi de dilution d’Ostwald.

Une solution est un mélange homogène de deux ou plusieurs
constituants. Le constituant majoritaire est appelé solvant. Le ou
les composé(s) minoritaire(s) sont appelés soluté(s). Le solvant
disperse les molécules ou les ions du soluté.


