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Introduction  

Dans les piscines olympiques, les bactéries sont éliminées par les 

ions hypochlorite 𝐶𝑙𝑂− en ajoutant de l'eau de javel, tel que le 𝑝𝐻 

de l’eau de piscine doit être compris entre 7,0 et 7,6. 

Pour que l'eau de la piscine ne présente aucun danger pour les 

baigneurs, la concentration massique de chlore 𝐶𝑙 dans l'eau ne doit 

pas dépasser 2𝑚𝑔. 𝐿−1.  

 Comment ces valeurs peuvent-elles être ajustées ?  
  

I. ………………………………………………………………….... 

1. ……….…….…….…….…….…….…….…….…….…….….. 

L’eau pure est un mauvais conducteur de l’électricité, donc elle contient une petite quantité des ions. 

Mesurons le 𝑝𝐻  de l’eau pure, on trouve 𝒑𝑯 = 𝟕 à 25°𝐶 . Ceci signifie que la concentration des ions 

oxonium 𝑯𝟑𝑶+ dans cette eau est de :  

[𝑯𝟑𝑶+] = 𝟏𝟎−𝒑𝑯 = 𝟏𝟎−𝟕𝒎𝒐𝒍. 𝑳−𝟏 

D’où proviennent-ils ces ions ? 

 ………………………..…………………..…………………..…………………..…………………..……

……………..…………………..…………………..…………………..…………………..……………… 

 ………………………..…………………..…………………..…………………..…………………..……

……………..…………………..…………………..…………………..…………………..……………… 

2. …...…….…….….…….…….….…….…….….…….…….… 

L’eau est un ampholyte, elle joue le rôle d’un ………….. et d’une …………..., il existe donc une réaction 

acido-basique entre ………………….... et la …………………...., selon l’équation : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

Cette réaction est appelée …………………………………. 

Remarque : 

L’autoprotolyse de l’eau est une réaction acido-basique très limitée : 𝝉 ≪ 𝟏 

3. ………….……….……….……….……….……….………… 

A la réaction d’autoprotolyse de l’eau, on associe une constante d’équilibre 𝑲𝒆 appelée …………….……… 

………………..., tel que : 

 

 

• 𝑲𝒆  est indépendant de la nature des espèces dissoutes dans la solution, il ne dépend que de la 

température. 

Leçon N°5 : 

Transformations associées à des réactions acido-basiques en solution 

aqueuse 

. 
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• A 𝟐𝟓°𝑪, pour toutes les solutions aqueuses :  

 

• Généralement en chimie, pour toute constante d’équilibre 𝑋, on associe une autre constante notée 𝑝𝑋, tel 

que : 𝒑𝑿 = − 𝒍𝒐𝒈 𝑿.  Ici on a alors : 

 

4. …………….……….………..……….………..……….……… 

− Une solution est dite acide, si elle contient plus d’ion oxonium 𝐻3𝑂+ que des ions hydroxyde 𝐻𝑂−,      

c-à-d : »  

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

De même, on trouve : 

− Pour une solution neutre : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

− Pour une solution basique : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 

II. ……………………………………………………………………. 

1. ………………………………………………………………. 

Un acide 𝑨𝑯 réagit avec l’eau 𝑯𝟐𝑶 selon l’équation suivante : 

 

On appelle la constante d'équilibre associée à cette réaction, constante d'acidité du couple 𝐻𝐴/𝐴−, elle se 

note 𝑲𝑨, tel que : 
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• La constante d’acidité est une grandeur sans unité, et elle ne dépend que de la température. 

• On utilise aussi la constante 𝒑𝑲𝑨, tel que : 

 

 

2. ……………………………………………………………………… 

Pour tout couple acide / base 𝐻𝐴/𝐴−, on a : » 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

III. …………………………………………………………………… 

1. ……….…….…….…….…….…….…….…….…….……. 

a. …………………………………………………….. 

On considère deux solutions (S1) et (S2)  d’acides 𝑯𝑨𝟏et 𝑯𝑨𝟐 de même concentration 𝑪 = 𝟏, 𝟎. 𝟏𝟎−𝟐𝒎𝒐𝒍. 𝑳−𝟏 

• (S1) : Solution d’acide éthanoïque 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯(𝒂𝒒), tel que : 𝒑𝑲𝑨𝟏 = 𝟒, 𝟖. 

• (S2) : Solution d’acide méthanoïque 𝑯𝑪𝑶𝑶𝑯(𝒂𝒒), tel que : 𝒑𝑲𝑨𝟐 = 𝟑, 𝟖. 

• On mesure à 25°C, le 𝑝𝐻 des deux solutions, on trouve : 𝒑𝑯𝟏 = 𝟑, 𝟒 et 𝒑𝑯𝟐 = 𝟐, 𝟔. 

 Calculer le taux d’avancement final 𝝉 pour chaque solution, Quel est l’acide qui dissocie plus dans 

l’eau ? 

Le tableau d’avancement est : 

L’équation de la réaction             𝐻𝐴(𝑎𝑞)           +    𝐻2𝑂(𝑙)   ⇄           𝐴(𝑎𝑞)
−       +        𝐻3𝑂(𝑎𝑞)

+  

L’état L’avancement Les quantités de matière en (mol) 

Initiale 0 CV 

En Exces  

0 0 

Intermédiaire 𝑥 CV-x x x 

Etat d’équilibre 𝑥é𝑞 CV-xeq xeq xeq 
 

……………………..…………………..…………………………..…………………..…………………é……

.. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 
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……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

b. ………………………….………………………….. 

Pour des solutions des acides de même concentration 𝑪, un acide est plus dissocié dans l’eau, ç-à-d son taux 

d’avancement final 𝝉 est plus grand (acide fort), quand : 

− 𝒑𝑯 de la solution de cet acide est ……………... 

− La constante d’acidité 𝑲𝑨 du couple mis en jeu est …………….. et donc le 𝒑𝑲𝑨 est ……………... 

2. ……………..………..………..………..………..………..… 

a. …………………………………………………….. 

On considère deux solutions (S1) et (S2)  d’acides 𝑩𝟏et 𝑩𝟐 de même concentration 𝑪 = 𝟏, 𝟎. 𝟏𝟎−𝟐𝒎𝒐𝒍. 𝑳−𝟏 

• (S1) : Solution d’ammoniac 𝑵𝑯𝟑(𝒂𝒒)
, tel que : 𝒑𝑲𝑨𝟏 = 𝟗, 𝟐. 

• (S2) : Solution de méthylammine 𝑪𝑯𝟑𝑵𝑯𝟐(𝒂𝒒)
, tel que 𝒑𝑲𝑨𝟐 = 𝟏𝟎, 𝟕. 

• On mesure à 25°C, le 𝑝𝐻 des deux solutions, on trouve : 𝒑𝑯𝟏 = 𝟏𝟎, 𝟔 et 𝒑𝑯𝟐 = 𝟏𝟏, 𝟒. 

 Calculer le taux d’avancement final 𝝉 pour chaque solution, Quel est la base qui dissocie plus dans 

l’eau ? 

Le tableau d’avancement est : 

L’équation de la réaction             𝐵(𝑎𝑞)           +    𝐻2𝑂(𝑙)   ⇄           𝐵𝐻(𝑎𝑞)
+       +        𝐻𝑂(𝑎𝑞)

−  

L’état L’avancement Les quantités de matière en (mol) 

Initiale 0 CV 

En exces  

0 0 

Intermédiaire 𝑥 CV-x x x 

Etat d’équilibre 𝑥é𝑞 CV-xeq xeq xeq 
 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

c. ……..…………..…………..…………..………… 

Pour des solutions des bases de même concentration 𝑪, une base est plus dissocié dans l’eau, ç-à-d son taux 

d’avancement final 𝝉 est plus grand (base forte), quand : 

− 𝒑𝑯 de la solution de cette base est  ……………... 
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− La constante d’acidité 𝑲𝑨 du couple mis en jeu est  ……………... et donc le 𝒑𝑲𝑨 est  ……………... 

Remarque : 

La constante d’équilibre de la réaction d’une base 𝑩(𝒂𝒒) avec l’eau 𝑯𝟐𝑶(𝒍) est : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

………… …………..…………………..…………………………..…………………..……………………….

. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

𝑲𝑨 : est la constante d’acidité du couple 𝐵𝐻+
(𝑎𝑞) 𝐵(𝑎𝑞)⁄ . 

IV. ……………………………………………………………………… 
 

1. ………………………………………………………………… 

On a : 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝑨 + 𝒍𝒐𝒈
[𝑨−]é𝒒

[𝑨𝑯]é𝒒
 

On distingue 3 cas : 

➔ Si :  

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

➔ Si :  

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

➔ Si : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 

2. ………..……..……..……..……..……..……..……..………….. 

On associe à chaque couple acide / base un digramme de distribution qui représente le pourcentage de 

chaque espèce en fonction du 𝑝𝐻 de la solution.  
 

On considère une solution aqueuse de concentration 𝑪 contenant l’acide 𝑨𝑯 et sa base conjuguée 𝑨−. 

➢ Les pourcentages de l’acide 𝑨𝑯 et la base 𝑨−dans la solution sont : 
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Avec :  

……………………………………………. 

➢ Si :  

……………………………………………. 

……………………………………………. 

……………………………………………. 

……………………………………………. 

……………………………………………. 

 

3. ………………….……………..……………..………………….. 

Un indicateur coloré acido-basique est une ………………………… constituée par un ……………………... 

symbolisé par …………..… dont les espèces conjuguées ont des ……………………………. 

L’acide 𝑯𝑰𝒏 réagit avec l’eau selon l’équation : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

Donc on écrit : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

▪ La teinte de l’indicateur coloré dépend de l’espèce qui prédomine et donc du 𝒑𝑯 de la solution. 

➔ On admet que l’indicateur prend sa teinte basique, c’est-à-dire celle de 𝑰𝒏−, si :  

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

➔ On admet que l’indicateur prend sa teinte acide, c’est-à-dire celle de 𝑯𝑰𝒏, si : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

➔ Dans la zone 𝒑𝑲𝑨,𝒊𝒏𝒅 − 𝟏 < pH <  𝒑𝑲𝑨,𝒊𝒏𝒅 + 𝟏 , l’indicateur coloré prend une …………………… 

…………………….. entre la teinte acide et la teinte basique. Cette zone est appelée …………………… 

de l’indicateur coloré. 
 

 

V. ……………………………………………………………………… 

Soit une réaction acido-basique entre l’acide 𝑯𝑨𝟏 du couple 𝑯𝑨𝟏 𝑨𝟏
−⁄  (sa constante d’acidité 𝑲𝑨𝟏

), et la 

base 𝑨𝟐
− du couple 𝑯𝑨𝟐 𝑨𝟐

−⁄  (sa constante d’acidité 𝑲𝑨𝟐
). 
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L’équation de la réaction est : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 L’expression de 𝑲𝑨𝟏
 est : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 L’expression de 𝑲𝑨𝟐
 est : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 L’expression de la constante d’équilibre 𝑲  associe à la réaction acido-basique précédente est : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

VI. ……………………………………………………………………  

1. …………………………………………...………...………... 

➔ Le dosage (ou titrage) consiste à 

……………………………………... d'une 

espèce chimique dite …………………….. 

présente dans une solution, en faisant 

réagir cette espèce avec une autre espèce 

chimique dite ……………………… de 

………………………………... 
 

➔ Lors une réaction de titrage d’un acide 

𝑯𝑨𝟏  (espèce titrée) par une base 𝑨𝟐
− 

(espèce titrant), il se produit une réaction 

acido-basique entre cet acide 𝑯𝑨𝟏  et la 

base 𝑨𝟐
− selon l’équation :  

 

………………………………………………... 

 

2. ……………..……...………...………...……...………...…… 
 

La réaction de titrage doit être : 

 ……………………………………………………………………………………………………………… 

 ……………………………………………………………………………………………………………… 

 ……………………………………………………………………………………………………………… 

3. ……………………………………………………………… 

▪ L’équivalence, notée E, du titrage acido-basique d’un acide 𝑯𝑨 par une base 𝑩 est l’état dans lequel 

l’acide 𝐻𝐴 et la base 𝐵 …………………………………………………... du milieu réactionnel. 

▪ A l’équivalence, le volume ajouté de la base 𝑩 est appelé …………………....…….., et noté …... ou …... 
 



 Cours de chimie 
 

On considère la réaction de titrage d’un acide 𝑯𝑨  de concentration 𝑪𝑨 inconnue et de volume 𝑽𝑨 par la 

base 𝑯𝑶− de concentration 𝑪𝑩 et de volume 𝑽𝑩.  

Le tableau d’avancement de la réaction mise en jeu est : 

L’équation de la réaction  

L’état L’avancement Les quantités de matière en (mol) 

Initiale 0 Ca.Va Cb.Vb 

 

0 

En exces Intermédiaire 𝑥 Ca.Va-x Cb.Vb-x x 

A l’équivalence 𝒙𝑬 Ca.Va-xE Cb.VbE-xE xE 
 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

Remarques : 

• Avant l’équivalence 𝑽𝑩 < 𝑽𝑬 : ……………........ est le réactif limitant (………..………........). 

• Après l’équivalence 𝑽𝑩 > 𝑽𝑬 : ……………........ est le réactif limitant (…………..……........). 

• On repère l’équivalence E par la variation de l’une des grandeurs physiques qui caractérisent le mélange 

réactionnel : ……..….., ……………................, ou la ……….…………………........... 
 

VII. ……….…….…….…….…….…….…….…….…….…….…….…… 

1.  ………………………………………………………………… 

Exemple : Dosage d’une solution d’acide éthanoïque 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯(𝒂𝒒) par une solution d’hydroxyde sodium 

(𝑁𝑎(𝑎𝑞)
+ + 𝑯𝑶(𝒂𝒒)

− )  

On introduit dans un bécher un volume 𝑽𝑨 = 𝟐𝟎 𝒎𝑳 d’une solution d’acide éthanoïque de concentration 

inconnue 𝑪𝑨 . La burette graduée contient la solution d’hydroxyde sodium de concentration                       

𝑪𝑩 = 𝟐. 𝟏𝟎−𝟐 𝒎𝒐𝒍. 𝑳−𝟏 . Un pH-mètre permet de suivre le 𝒑𝑯  de la solution après chaque ajout 

d’hydroxyde de sodium. On donne : 𝒑𝑲𝑨(𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶−⁄ ) = 𝟒, 𝟖. 

 L’équation de la réaction du dosage : 

La réaction du dosage est totale, donc on utilise une seule flèche → dans l’équation : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 Le tableau d’avancement de la réaction du dosage : 

L’équation de la réaction  

L’état L’avancement Les quantités de matière en (mol) 

Initiale 0 CaVa CbVb 

 

0 

En Exces Intermédiaire 𝑥 CaVa-x CbVb-x x 

A l’équivalence 𝒙𝑬 CaVa-xE CbVbE-xE xE 
 

 La relation d’équivalence : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 
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……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 La courbe 𝒑𝑯 = 𝒇(𝑽𝑩) : 

La représentation graphique 𝑝𝐻 = 𝑓(𝑉𝐵)  fait 

apparaitre trois parties : 

− Partie AB (𝟎 < 𝑽𝑩 < 𝟗 𝒎𝑳) : …………………... 

…………………………………………………….. 

− Partie BC (𝟗 < 𝑽𝑩 < 𝟏𝟏 𝒎𝑳) : ............................. 

…………………………………………………….. 

…………………………………………………….. 

…………………………………………………….. 

…………………………………………………….. 

− Partie CD (𝑽𝑩 > 𝟏𝟏 𝒎𝑳) : …………………………………………..…………………………………… 
 

 La constante d’équilibre K de la réaction de dosage : 

A partir de l’équation de la réaction, on a : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 Le taux d’avancement final 𝝉 de la réaction de dosage : (cas de 𝑽𝑩 = 𝟓 𝒎𝑳)é 

A partir de la courbe 𝑝𝐻 = 𝑓(𝑉𝐵), la valeur de 𝑝𝐻 correspondante à 𝑽𝑩 = 𝟓 𝒎𝑳 est : ……………………… 

On a : 

 

▪ Détermination de 𝑥𝑚𝑎𝑥 : 

Puisque 𝑽𝑩 < 𝑽𝑬, donc le réactif limitant est ……………………..., alors : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..………………………. 

▪ Détermination de 𝑥𝑓 : 

A partir du tableau d’avancement, on a : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 
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……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

2. ………………………………………………………………… 

Exemple : Dosage d’une solution d’ammoniac 𝑵𝑯𝟑(𝒂𝒒)
 par une solution d’acide chlorhydrique          

(𝑯𝟑𝑶(𝒂𝒒)
+ + 𝐶𝑙(𝑎𝑞)

− ). 

On dose un volume 𝑽𝑩 = 𝟏𝟎 𝒎𝑳 d’une solution d’ammoniac 𝑵𝑯𝟑(𝒂𝒒)
 de concentration 𝑪𝑩 inconnue par 

une solution d’acide chlorhydrique (𝑯𝟑𝑶(𝒂𝒒)
+ + 𝐶𝑙(𝑎𝑞)

− ) de concentration 𝑪𝑨 = 𝟒. 𝟏𝟎−𝟐𝒎𝒐𝒍. 𝑳−𝟏 

On donne : 𝒑𝑲𝑨(𝑵𝑯𝟒
+ 𝑵𝑯𝟑⁄ ) = 𝟗, 𝟐. 

 L’équation de la réaction du dosage : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 Le tableau d’avancement de la réaction du dosage : 

L’équation de la réaction  

L’état L’avancement Les quantités de matière en (mol) 

Initiale 0 CbVb CaVa 

 

0 

En Exces Intermédiaire 𝑥 CbVb-x CaVa-x x 

A l’équivalence 𝒙𝑬 CbVb-xE CaVaE-xE xEé 
 

 La relation d’équivalence : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 La courbe 𝒑𝑯 = 𝒇(𝑽𝑨) : 

La représentation graphique 𝑝𝐻 = 𝑓(𝑉𝐴)  fait apparaitre 

trois parties : 

− Partie AB (𝟎 < 𝑽𝑨 < 𝟕 𝒎𝑳) : ………………………... 

………………………………………………………….. 

− Partie BC (𝟕 < 𝑽𝑨 < 𝟗 𝒎𝑳) : ………………………... 

………………………………………………………….. 

………………………………………………………….. 

………………………………………………………….. 

………………………………………………………….. 



 Cours de chimie 
 

− Partie CD (𝑽𝑨 > 𝟗 𝒎𝑳) : ………………………………………………………………………………… 
 

 La constante d’équilibre K de la réaction de dosage : 

A partir de l’équation de la réaction, on a : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

 Le taux d’avancement final 𝝉 de la réaction de dosage : (cas de 𝑽𝑨 = 𝟒 𝒎𝑳) 

A partir de la courbe 𝑝𝐻 = 𝑓(𝑉𝐴), la valeur de 𝑝𝐻 correspondante à 𝑽𝑨 = 𝟒 𝒎𝑳 est : ……………………… 

On a : 

 

▪ Détermination de 𝑥𝑚𝑎𝑥 : 

Puisque 𝑽𝑨 < 𝑽𝑬, donc le réactif limitant est ……………………..., alors : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..………………………. 

▪ Détermination de 𝑥𝑓 : 

A partir du tableau d’avancement, on a : 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

3. ………………………………………………………………. 

 

Méthode des tangentes Méthode de la dérivée 
𝒅𝒑𝑯

𝒅𝑽𝑩
 

 On trace deux droites parallèles (T1) et (T2) 

tangentes à la courbe 𝒑𝑯 = 𝒇(𝑽𝑩) de deux côtés 

de la région contenant le point d’équivalence 𝑬. 
 

 On trace une troisième droite (T) parallèle et 

équidistante de deux droites (T1) et (T2). 
 

 La droite (T) coupe la courbe 𝒑𝑯 = 𝒇(𝑽𝑩) au 

point d’équivalence 𝑬 : 

 On trace sur la courbe 𝒑𝑯 = 𝒇(𝑽𝑩), une autre 

courbe 
𝒅𝒑𝑯

𝒅𝑽𝑩
= 𝒇(𝑽𝑩) représentant la "dérivée de 

𝑝𝐻 par rapport au 𝑉𝐵" en fonction de 𝑉𝐵. 
 

 A l’abscisse 𝑽𝑬 , la fonction 
𝒅𝒑𝑯

𝒅𝑽𝑩
 passe par un 

extremum : 
 

 

▪ Un maximum pour le dosage de l’acide. 



 Cours de chimie 
 

𝑬 (
𝑽𝑬

𝒑𝑯𝑬
) 

▪ Un minimum pour le dosage de la base. 

 

 
 

 

 
 

 

VIII. ………………………………………………………………………. 

1. ……………………………………………………………….. 

S'il s'agit uniquement de repérer le volume d’équivalence 𝑽𝑬, on peut utiliser un indicateur coloré acido-

basique convenablement choisi. » 
 

Dans un titrage colorimétrique, l’équivalence 𝐸 est repérée par ……………………………………………… 

……………………..…………………..…………………………..…………………..……………………….. 

2. ………………………………………………………………. 

Pour qu’un indicateur coloré permettre de repérer avec précision l’équivalence 𝐸 d’un titrage acido-basique, 

il faut que ………………………………………………………………………………………………………. 

Exemples des indicateurs colorés : 

Indicateur coloré Teinte acide Zone de virage Teinte basique 

Hélianthine Rouge 3,1  −   4,4 jaune 

Vert de bromocrésol Jaune 3,8  −   5,4 Bleu 

Rouge de chlorophénol Jaune 4,8  −   6,4 Rouge 

Bleu de bromothymol Jaune 6,0  −   7,6 Bleu 

Rouge de crésol Jaune 7,2  −   8,8 Rouge 

Phénolphtaléine Incolore 8,2  −   10,0 Rose 

Jaune d’alizarine R Jaune 10,0  −   12,0 Rouge 

Carmin d’indigo Bleu 11,4  −   13,0 Jaune 

 

 

 


