
BTS BAT ET TP : Exercices sur le pH – Module C4
I) Questions de cours

1. À quel ion correspond l'acidité d'une solution aqueuse ? Quel est le pH correspondant ?
L’ion correspondant à l’acidité d’une solution aqueuse est l’ion oxonium H3O+ (molécule d’eau 
ayant capté un proton).
Remarque : on peut trouver dans la littérature scientifique d’autres noms correspondant à la 

même espèce chimique en solution aqueuse :

◦ H+ : ion hydrogène ou proton (atome d’hydrogène ayant perdu un électron)

◦ H+
(aq) : ion hydronium (proton entouré de molécules d’eau)

◦ H3O
+

(aq) : ion hydronium (ion oxonium entouré de molécules d’eau, ce qui revient à un proton 

ayant capté une molécule d’eau, entouré de molécules d’eau, et ce qui revient finalement au 

même qu’un proton entouré de molécules d’eau, à une molécule d’eau près)

Tous ces noms sont acceptés. Dans l’eau, tous les ions sont solvatés, c’est à dire entourés de 

molécules d’eau et on ajoute le suffixe (aq), en indice, pour en rendre compte.

Le pH correspondant est inférieur à 7 (compris entre 0 et 7).
2. À quel ion correspond la basicité d'une solution aqueuse ? Quel est le pH correspondant ?

L’ion correspondant à la basicité d’une solution aqueuse est l’ion hydroxyde OH- ou HO-

(molécule d’eau ayant perdu un proton). Comme dans l’eau, l’ion hydroxyde est entouré de 
molécules d’eau (l’ion est solvaté), on peut le noter OH-

(aq) ou HO-
(aq). Le pH correspondant est 

supérieur à 7 (compris entre 7 et 14).
3. Donnez la relation entre le pH et la concentration en ions hydronium d'une solution aqueuse.

pH = -log10[H3O+]
4. Qu'appelle-t'on produit ionique de l'eau, noté Ke ? Donner la relation mathématique donnant Ke. 

D'où vient cette constante ?

Ke est la constante de dissociation de l’eau. Cette constante provient d’un équilibre chimique 
appelé équilibre de dissociation de l’eau. Lorsqu’une molécule d’eau rencontre une autre 
molécule d’eau, il y a un choc qui peut « casser » les molécule d’eau et conduire à un « transfert
de proton » entre les deux avec comme conséquence la formation d’un ion oxonium et d’un 
ion hydroxyde. Bien entendu, dès que l’ion hydroxyde rencontre l’ion oxonium, cela redonne 
deux molécules d’eau car les deux molécules d’eau sont beaucoup plus « stables » que les deux 
ions hydronium et oxonium. On place donc une double flèche qui montre que la réaction se 
déroule dans les deux sens. On appelle cela un « équilibre chimique ». À tout équilibre 
chimique, on associe une constante d’équilibre qui comme son nom l’indique ne varie pas, quel 
que soit le pH de la solution. Néanmoins, si on change la température, la constante change. À 
25°C et pression atmosphérique, la constante de dissociation de l’eau (ou produit ionique de 
l’eau) est : Ke = [H3O+]∙[OH-] = 10-14.

5. Remplir le tableau suivant :

pH 1 3 5 7 9 11 13

[H3O+] (mol.L-1) 10-1 10-3 10-5 10-7 10-9 10-11 10-13

[OH-] (mol.L-1) 10-13 10-11 10-9 10-7 10-5 10-3 10-1

nature Acide Acide Acide Neutre Basique Basique Basique
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6. Est-ce que l'eau distillée ultra pure est vraiment pure à 100 % ? Sinon expliquer pourquoi ? 
Non, l’eau distillée n’est pas pure à 100 % car son pH est de 7, ce qui signifie qu’elle contient 10-7 
mol.L-1 d’ion oxonium H3O+ et aussi 10-7 mol.L-1 d’ion hydroxyde OH-, en supposant que le reste 
n’est formé que de milliards et de milliards de molécules d’eau H2O, ultra majoritaires par rapport 
aux ions hydroxyde et oxonium. Elle serait pure à 100 % si elle ne contenait que des molécules 
d’eau H2O or certaines de ces molécules se cassent à cause des chocs pour donner naissance aux 
ions oxonium et hydroxyde, en très faible quantité certes mais non nulle, tout de même.

7. Donnez la différence entre un acide fort comme l'acide chlorhydrique et un acide faible comme 
l'acide acétique.
Un acide fort comme l’acide chlorhydrique H-Cl(g) réagit totalement avec l’eau pour une 
déprotonation à 100 % : H2O(l) + H-Cl(g) → H3O+

(aq) + Cl-
(aq)

Un acide faible comme l’acide éthanoïque (acide acétique, vinaigre) CH3-COOH(l) réagit 
partiellement avec l’eau pour une déprotonation très inférieure à 100 % (de l’ordre de 4 % 
seulement) : H2O(l) + CH3-COOH(l)  H� 3O+

(aq) + CH3-COO-
(aq)

8. Ecrire l'équation bilan équilibrée de la réaction de ces deux acides avec l'eau avec les formules 
semi-développées et indiquez la différence entre les deux.

La première réaction est complète, il n’y a qu’une seule flèche, elle ne se produit que dans un 
seul sens. On dit que la déprotonation de l’acide est totale (dissociation totale) et que c’est un 
acide fort. La deuxième réaction est incomplète, il y a deux flèches montrant qu’elle se produit 
dans les deux sens. On dit que la déprotonation de l’acide est incomplète (dissociation 
incomplète) et que c’est un acide faible (acide car il libère des protons et faible car seule une 
fraction assez faible , de l’ordre de 4 % ici, des molécules se déprotone dans le solvant, l’eau ici).

9. Citez d'autres acides ainsi que leur utilisation dans le bâtiment ou ailleurs.
Acide sulfurique (H2SO4), acide nitrique (HNO3), acide fluorhydrique (HF), acide phosphorique 
(H3PO4), acide carbonique (H2CO3), etc : Nettoyant, décapant pour ciment (pour enlever les 
résidus de ciment, béton, laitances, chaux, calcaire, outils, etc. attention quand même aux métaux 
car les acides attaquent les métaux comme le zinc) et aussi neutralisant de produits basiques avant 
de rejeter à l’égout.

10. Citez des bases ainsi que leur utilisation dans le bâtiment ou ailleurs.
Soude NaOH, potasse KOH, chaux éteinte Ca(OH)2 : Nettoyant de façades, neutralisants de 
produits acides, avant de les rejeter à l’égout.

II ) Contrôle du pH d'une piscine
La mesure du pH de l’eau d'une piscine a donné : pH= 8,2.
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1. Comment qualifier l’eau de la piscine par rapport à son pH ? Justifier votre réponse.
L’eau de la piscine est basique car son pH (8,2) est supérieur à 7.

2. Quel  produit  entre  le  « pH-moins »  et  le  « pH-plus »  ajouteriez-vous  pour  ne  pas  avoir  de
picotements dans les yeux dans notre piscine ?

Etant donné que l’eau de la piscine a un pH trop basique, il faut diminuer son pH car il est trop élevé. On
utilisera donc le produit de piscine pH-moins.
Remarque : Le produit pH-moins diminue le pH, c’est donc un acide. Un acide perd des protons quand

on  le  met  dans  l’eau.  HSO4
- peut  se  déprotoner  selon  la  réaction  HSO4

-  →  H+ +  SO4
2-.  Donc

l’hydrogénosulfate de sodium NaHSO4 correspond au produit pH-moins.

Au contraire,  l’ion carbonate CO3
2- du carbonate de sodium Na2CO3 peut capter un proton selon la

réaction : CO3
2- + H+ → HCO3

-. Par conséquent le carbonate de sodium est une base qui augmente le

pH correspondant au produit pH-plus.

3. Donner les significations des pictogrammes inscrits sur les deux récipients. Quelles sont les 
précautions à prendre lors de l’utilisation ?

Corrosif et Danger. Porter des lunettes, des gants, une blouse ou une protection en coton.
4. L'ion hydrogénosulfate est un acide ou une base ? Pourquoi ?

Comme dit dans la question 2, l’ion hydrogénosulfate est un acide car il libère un proton.
5. Ecrire l’équation acido-basique de l'ion carbonate avec l'ion oxonium.

CO3
2- + H3O+ → HCO3

-  + H2O (en milieu acide, sous la présence d’ions H3O+ soit pH<7)
Cette  transformation  chimique  consomme  des  ions  oxonium  donc  baisse  la  concentration  en  ions
oxonium donc augmente le pH puisque pH = - log10[H3O+] et si [H3O+] diminue, pH augmente en se
rapprochant de 7.
CO3

2- + H2O → HCO3
-  + OH- (en milieu neutre ou basique, en l’absence d’ions H3O+ soit pH ≥7)

Cette  transformation  chimique  libère  des  ions  hydroxyde  donc  augmente  la  concentration  en  ions
hydroxyde donc augmente le pH puisque pH = - log10[H3O+] = - log10(Ke/[OH-]) = - log10(Ke) +log10[OH-]
= 14 + log10[OH-] et si [OH-] augmente, pH augmente en se rapprochant de 14.

6. À partir des équations acido-basique, quelle réaction va baisser le pH de l’eau de la piscine ?
HCO3

-+ H2O → CO3
2-  + H3O+. Cette transformation chimique libère des ions oxonium donc augmente la

concentration en ions oxonium donc diminue le pH puisque pH = - log10[H3O+] et si [H3O+] augmente, pH
diminue.

7. Quelles espèces chimiques sont présentes dans les granulés « pH-moins » et « pH-plus » ?
pH-moins : contient des ions hydrogénosulfate : HSO4

-

pH-plus : contient des ions carbonate : CO3
2-

III) Dosage acido-basique
1. Dessiner un bécher et une burette en précisant ce qui est dans le bécher et ce qui est dans la burette

et en le justifiant par rapport au pH sur la courbe de dosage ;

2. Expliquer comment on s'y prend expérimentalement pour réaliser le dosage ;
Pour faire un dosage, on prend une burette, un bécher, un pH-mètre, un agitateur et une pipette jaugée 
avec une poire à pipetter. On prélève un volume Vb connu de soude à doser à la pipette jaugée, que l’on 
place dans un bécher. On place la solution titrante de concentration connue (Ca ici) dans la burette. On 
ajuste le zéro de la burette avec un bécher poubelle. On place le bécher contenant la soude à doser sous la 
burette et on met la sonde su pH-mètre dedans avec un agitateur magnétique (on peut ajouter de l’eau 
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distillée pour que tout soit bien immergé. Ensuite on note le pH initial et on ajoute l’acide à la burette 
centimètre cube par centimètre cube en notant le pH. On trace ensuite la courbe. On détermine le point 
d’équivalence. On en déduit la concentration de la solution inconnue (Cb ici). Le dosage est terminé.

3. Quelle réaction chimique se produit lors du dosage ? Quels sont les ions qui réagissent ? Quels 
sont les ions spectateurs ? Qu'est-ce que le point d'équivalence E du dosage ?

Il s’agit d’une réaction de neutralisation. L’acide versé neutralise la base présente dans le bécher. Les ions
qui réagissent sont les ions oxonium H3O+ de l’acide avec les ions hydroxyde OH- de la base. Les ions 
spectateurs sont les ions chlorure Cl- de l’acide et les ions sodium Na+ de la base.
{H3O+

(aq) + Cl-
(aq)} + {Na+

(aq) + OH-
(aq)} → {Na+

(aq) + Cl-
(aq)}+ 2 H2O(l)

ou        ACIDE        +       BASE            →          SEL         +   EAU
On simplifie le tout en enlevant les ions spectateurs Na+

(aq) et Cl-
(aq) : H3O+

(aq) + OH-
(aq) → 2 H2O(l)

Le point d’équivalence du dosage, c’est quand on met autant de moles d’acide que de moles de base pour 
avoir de l’eau salée neutre. On dit que l’acide et la base se sont neutralisés. Le point d’équivalence E du 
dosage est le point sur la courbe qui correspond à la neutralisation (point d’inflexion de la courbe pH en 
fonction du volume de solution titrante versée, correspondant à une brutale variation du pH de la 
solution).

4. Déterminer graphiquement le point d'équivalence E du dosage par deux méthodes à expliquer ;
Les deux méthodes sont : 
1) prendre le point où le pH est 7 :
2) utiliser la méthode des tangentes comme expliqué ci-dessus.

5. En déduire la concentration (inconnue) de la soude après avoir donné et expliqué la relation entre 
Ca, VaE, Cb et Vb. À quoi sert un dosage ?

À l’équivalence acido-basique on a nombre de moles d’acide versé = nombre de moles de base présents 
soit CaVaE = CbVb. Donc Cb = CaVaE / Vb = (0,1 ∙ 8) / 10 = 0,08 mol.L-1. Un dosage sert à déterminer la 
concentration d’une solution inconnue grâce à une solution titrante de concentration connue.

6. Faire le bilan des espèces chimiques présentes en solution dans le bécher au cours du dosage. 
Combien-y-a t'il d'espèces chimiques à déterminer si on ne tient pas compte de l'eau qui est 
ultramajoritaire.  Rappeler le nom et la formule chimique de chacune de ces espèces ;

Les espèces chimiques présentes dans l’eau sont H2O qui est ultra majoritaire. Il y a l’ion oxonium H3O+, 
l’ion hydroxyde OH-, l’ion sodium Na+ et l’in chlorure Cl-.

7. Ecrire l'équation d'électroneutralité, avec les concentrations puis les nombres de moles des espèces
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de la question précédente. Expliquez le bien fondé d'une telle relation ;
[H3O+] + [Na+] = [OH-] + [Cl-] : traduit l’ « électroneutralité » de la solution : la somme des concentration 
des ions positifs est égale à la somme des concentrations des ions négatifs (tous les ions étant porteurs 
d’une seule charge positive ou négative). En multipliant par le volume total de la solution (Va + Vb), on 
obtient : [H3O+]·(Va + Vb) + [Na+] ·(Va + Vb) = [OH-] ·(Va + Vb) + [Cl-]·(Va + Vb) soit encore :
n(H3O+) + n(Na+) = n(OH-) + n(Cl-)

8. Quelle est la relation faisant intervenir le produit ionique de l'eau Ke = 10-14 à 20 °C ? Que pouvez-
vous en déduire sur les concentrations des ions hydroxyde et hydronium avant et après le point 
d'équivalence ?

Ke = [H3O+]·[OH-] 
Avant l’équivalence, on est en milieu basique (pH > 7) et [H3O+]<<[OH-]. On peut négliger [H3O+] devant
[OH-] et poser [H3O+] ≈ 0 mol.L-1 car l’ion oxonium est ultra minoritaire devant tous les autres ions.
Après l’équivalence, on est en milieu acide  (pH < 7) et [H3O+]>>[OH-]. On peut négliger [OH-] devant 
[H3O+] et poser [OH-] ≈ 0 mol.L-1 car l’ion hydroxyde est ultra minoritaire devant tous les autres ions.

9. A quoi sont égales les quantités de matière des deux ions spectateurs ? En déduire le nombre de 
moles des deux autres ions (qui réagissent entre-eux) avant puis après l'équivalence en faisant une 
approximation légitime ;

n(Na+) = Cb·Vb car Na+ est spectateur et vient de la soude. Son nombre est donc fixé par la quantité de 
soude utilisée qui est égale à Cb·Vb.
n(Cl-) = Ca·Va car Cl- est spectateur et vient de l’acide chlorhydrique versé à la burette dans le bécher. Son
nombre est donc fixé par la quantité d’acide versé à la burette qui est égale à Ca·Va.
L’équation d’électroneutralité était : n(H3O+) + n(Na+) = n(OH-) + n(Cl-) donc 
n(H3O+) + Cb·Vb = n(OH-) + Ca·Va . On va se placer dans deux cas bien distincts : avant la neutralisation 
(milieu basique) et après neutralisation (milieu acide) :

Avant l’équivalence, pH > 7, milieu basique Après l’équivalence, pH < 7, milieu acide

n(H3O+) + Cb·Vb = n(OH-) + Ca·Va avec n(H3O+) ≈ 0 n(H3O+) + Cb·Vb = n(OH-) + Ca·Va avec n(OH-) ≈ 0

Cb·Vb = n(OH-) + Ca·Va n(H3O+) + Cb·Vb =  Ca·Va 

                      n(H3O+) ≈ 0
                      n(OH-) = Cb·Vb - Ca·Va 

                                      n(Na+) = Cb·Vb

                                      n(Cl-) = Ca·Va

n(H3O+) = Ca·Va - Cb·Vb 
                      n(OH-)  ≈ 0
                                      n(Na+) = Cb·Vb

                                      n(Cl-) = Ca·Va

10. Dessinez le nombre de moles des espèces chimiques en solution au fur et à mesure du dosage de 0 
à 20 mL de produit versé à la burette.
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Avant équivalence, pH>7, milieu basique
n(H3O+) ≈ 0
n(OH-) = Cb·Vb – Ca·Va

n(Na+) = Cb·Vb

n(Cl-) = Ca·Va

Après équivalence, pH<7, milieu acide
n(H3O+) = Ca·Va - Cb·Vb

n(OH-) ≈ 0
n(Na+) = Cb·Vb

n(Cl-) = Ca·Va

V
a
 (mL)

V
aE

 = 8 mL

n(Na+) = Cb·Vb

n(Cl-) = Ca·Va

n(H
3
O+) = Ca·Va - Cb·Vb

n(H
3
O+) ≈ 0 n(OH-) ≈ 0

n(OH-) ≈  = Cb·Vb – Ca·Va


