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SOLUTION DE LA SERIE N°1 (LES ACIDES ET LES BASES) 

 

 

Exercice N°1 

1- Donnez la base conjuguée de chaque acide ci-dessous : 

a) HNO2                                                       c) H3PO4 

b) CH2ClCOOH                                               d) 𝐻2𝑃𝑂4
− 

Solution 

a) 𝑯𝑵𝑶𝟐 +  𝐻2𝑂 →  𝑵𝑶𝟐
− + 𝐻3𝑂+ 

b) 𝑪𝑯𝟐𝑪𝒍𝑪𝑶𝑶𝑯 + 𝐻2𝑂 ⇌ 𝑪𝑯𝟐𝑪𝒍𝑪𝑶𝑶− + 𝐻3𝑂+ 

c) 𝑯𝟑𝑷𝑶𝟒 + 𝐻2𝑂 →   𝑯𝟐𝑷𝑶𝟒
− + 𝐻3𝑂+ 

d) 𝑯𝟐𝑷𝑶𝟒
− + 𝐻2𝑂 →   𝑯𝑷𝑶𝟒

−𝟐 + 𝐻3𝑂+ 

 

2- Donnez l'acide conjugué de chaque base ci-dessous :  

a) NH3                                                           c) 𝐻𝑆𝑂4
− 

b) 𝑃𝐻2
−                                                        d) 𝐶2𝑂4

−2 

Solution 

a) 𝑵𝑯𝟑 + 𝐻2𝑂 ⇌ 𝑵𝑯𝟒
+ + 𝑂𝐻− 

b) 𝑷𝑯𝟐
− +  𝐻2𝑂 →   𝑷𝑯𝟑 + 𝑂𝐻− 

c) 𝑯𝑺𝑶𝟒
− + 𝐻2𝑂 →   𝑯𝟐𝑺𝑶𝟒 + 𝑂𝐻− 

d) 𝑪𝟐𝑶𝟒
−𝟐 + 2𝐻2𝑂 ⇌ 𝑯𝟐𝑪𝟐𝑶𝟒 + 2 𝑂𝐻− 

 

3- Indiquez le couple acide / base conjuguée dans les réactions suivantes :  

a) 𝐶6𝐻5𝐶𝑂𝑂𝐻 +  𝐻2𝑂      →      𝐻3𝑂+ +  𝐶6𝐻5𝐶𝑂𝑂−    

𝑪𝟔𝑯𝟓𝑪𝑶𝑶𝑯
𝑪𝟔𝑯𝟓𝑪𝑶𝑶−⁄        ;       

 𝑯𝟑𝑶+ 

𝑯𝟐𝑶⁄  

b) 𝐶𝐻3𝑁𝐻2 +  𝐻2𝑂  →     𝐶𝐻3𝑁𝐻3  +  + 𝑂𝐻−  

𝑪𝑯𝟑𝑵𝑯𝟑 
𝑪𝑯𝟑𝑵𝑯𝟐

⁄      ;    
𝑯𝟐𝑶

𝑶𝑯−⁄  

c) 𝐻𝐶𝑂𝑂𝐻 +  𝐻2𝑂  →     𝐻3𝑂+  +  𝐻𝐶𝑂𝑂− 

𝑯𝑪𝑶𝑶𝑯
𝑯𝑪𝑶𝑶−⁄      ;    

 𝑯𝟑𝑶+ 

𝑯𝟐𝑶⁄  



 

Exercice N°2 

On dispose d'une solution d'acide éthanoïque (CH3COOH) dont le pKa est de 4,75 à 

25°C et dont la concentration C est égale à 0,075 mol/L. 

1. Ecrire la réaction à l'équilibre. 

2. Quel est le pH de la solution. 

3. Quelles sont les concentrations en 𝐻3𝑂+,𝑂𝐻−,𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−, CH3COOH non 

dissociée? 

4. Quel est le degré de dissociation α de l'acide? 

Solution 

1- 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝐻2𝑂 →   𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻3𝑂+                      (acide faible) 

2- Le pH d’un acide faible : 

𝑝𝐻 =  
1

2
 (𝑝𝐾𝑎 − log 𝑐𝑎) 

                       ⟹  𝑝𝐻 =  
1

2
 (4,75 − log 0,075) ⟹  𝒑𝑯 =  𝟐, 𝟗𝟑 

3-  

 [𝐻3𝑂+] =?  

On a:   𝑝𝐻 =  − log [𝐻3𝑂+]  ⟹ [𝐻3𝑂+] =  10−𝑝𝐻 =  10−2.93 

⟹ [𝑯𝟑𝑶+] = 𝟏, 𝟏𝟕 × 𝟏𝟎−𝟑 𝒎𝒐𝒍. 𝒍−𝟏 

 [𝑂𝐻−] =?  

On a:  [𝐻3𝑂+] × [𝑂𝐻−] =  10−14 ⟹  [𝑂𝐻−] =  
10−14

[𝐻3𝑂+]
=  

10−14

1,17×10−3 

⟹  [𝑶𝑯−] = 𝟖, 𝟓𝟓 × 𝟏𝟎−𝟏𝟐 𝒎𝒐𝒍. 𝒍−𝟏 

 [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−] =?  

On a:                         [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−] + [𝑂𝐻−] = [𝐻3𝑂+]   

Puisque le milieu est acide donc on néglige [𝑂𝐻−]  devant [𝐻3𝑂+] donc : 

 [𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶−] = [𝑯𝟑𝑶+] = 𝟏, 𝟏𝟕 × 𝟏𝟎−𝟑 𝒎𝒐𝒍. 𝒍−𝟏  

 [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑛𝑜𝑛 𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒 =?  

[𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒 =  [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒 + [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑛𝑜𝑛 𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒 

⟹ [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒 = [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−]  + [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑛𝑜𝑛 𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒 

⟹ [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑛𝑜𝑛 𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒 = [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒 − [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−]  

⟹ [𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]𝑛𝑜𝑛 𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒 = 0,075 − 1,17 × 10−3 

⟹ [𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯]𝒏𝒐𝒏 𝒅𝒊𝒔𝒔𝒐𝒄𝒊é𝒆 = 𝟕, 𝟑𝟖 × 𝟏𝟎−𝟐 𝒎𝒐𝒍. 𝒍−𝟏  

4- 𝛼 =
[𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−]

[𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻]
=  

1,17×10−3

0,075
 ⟹ 𝜶 = 𝟎, 𝟎𝟏𝟓𝟔 = 𝟏, 𝟓𝟔%   



 

 

Exercice N°3 

On effectue le dosage de 100 cm
3
 d'une solution déci-molaire de l'acide acétique, 

Ka=10
-5

 avec une solution déci-molaire d'hydroxyde de sodium. Calculer le pH de la 

solution : 

1. Avant l'addition de l'hydroxyde de sodium. 

2. Lorsque nous ajoutons 50 cm
3
 de NaOH. 

3. Lorsque nous ajoutons 100 cm
3
 de NaOH. 

 

Solution 

 

 

 

1- Avant l’addition de NaOH 

Donc c’est une solution d’un acide faible :  

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝐻2𝑂 →   𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂− + 𝐻3𝑂+ 

𝑝𝐻 =  
1

2
 (𝑝𝐾𝑎 − log 𝑐𝑎) =  

1

2
 (− log 𝐾𝑎 − log 𝑐𝑎) =

1

2
 (− log 10−5 − log 0,1)  

⟹ 𝒑𝑯 = 𝟑 

https://www.google.fr/url?sa=t&rct=j&q=&esrc=s&source=web&cd=2&cad=rja&uact=8&sqi=2&ved=0ahUKEwjw-KzpuIjSAhVEtBoKHdhpCQYQFggfMAE&url=https%3A%2F%2Ffr.wikipedia.org%2Fwiki%2FHydroxyde_de_sodium&usg=AFQjCNFcOZ2JJDB6Dw1-CxxrfCb-9I2t-g&bvm=bv.146786187,d.d2s
https://www.google.fr/url?sa=t&rct=j&q=&esrc=s&source=web&cd=2&cad=rja&uact=8&sqi=2&ved=0ahUKEwjw-KzpuIjSAhVEtBoKHdhpCQYQFggfMAE&url=https%3A%2F%2Ffr.wikipedia.org%2Fwiki%2FHydroxyde_de_sodium&usg=AFQjCNFcOZ2JJDB6Dw1-CxxrfCb-9I2t-g&bvm=bv.146786187,d.d2s


 

 

2- Lorsqu’on ajoute 50 cm
3
 de NaOH 

na =  ca × Va = 0,1 × 100 × 10−3 = 𝟎, 𝟎𝟏 𝒎𝒐𝒍 

nb =  cb × Vb = 0,1 × 50 × 10−3 = 𝟓 × 𝟏𝟎−𝟑 𝒎𝒐𝒍 

On remarque que : 

                                      𝐧𝐛 =  
𝟏

𝟐
 𝐧𝐚   

Donc nous somme au point de demie équivalence c.à.d. 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒂 = 𝟓 

 

 

3- Lorsqu’on ajoute 100 cm
3
 de NaOH 

na =  ca × Va = 0,1 × 100 × 10−3 = 𝟎, 𝟎𝟏 𝒎𝒐𝒍 

nb =  cb × Vb = 0,1 × 100 × 10−3 = 𝟎, 𝟎𝟏 𝒎𝒐𝒍 

On remarque que : 

                                      𝐧𝐛 =  𝐧𝐚   

Donc nous somme au point de neutralisations c.à.d : 

Mélange d’un acide faible avec une base forte nous donne un sel d’une base 

faible. 

⟹ 𝑝𝐻 =  
1

2 
 (14 + 𝑝𝑘𝑎 + log 𝐶𝑏)  avec 𝐶𝑏 =  

𝑐𝑏×𝑉𝑏

𝑉𝑇
 

⟹ 𝑝𝐻 =  
1

2 
 (14 + 5 + log

0,1 × 100

200
) 

 

⟹ 𝒑𝑯 = 𝟖, 𝟖𝟓  
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