pH DES SOLUTIONS AQUEUSES

l. Généralités

1. DEFINITION DU pH

pH pour potentiel d’hydrogéne. La premiere définition est donnée par Sérensen en 1909 : « logarithme de
I'inverse de la concentration en ions hydrogene ».

pH =- |Og1o [H30+]

A l'origine, le pH est calculé a partir de I'activité des ions oxoniums :
pH = - logio a => Soit pH = - logi [H30*]y avec pour les solutions diluées y = 1.
Remarques :

v’ La valeur du pH ne prend pas d’unité.
v La valeur du pH est arrondie pour un maximum de deux chiffres apreés la virgule.

En suivant le méme raisonnement, on définit le potentiel des ions hydroxyde :

POH = - logio [OH]

Et a partir du produit ionique de I'’eau Ke = [H;0*][OH], on a :

pKe = pH + pOH

2. ECHELLE DU pH

En théorie la valeur du pH peut s’étendre de -o= a +°oo. Mais en pratique, on ne mesure que le pH des solutions
diluées. L’échelle du pH s’étend donc 0 a 14 ou on distingue a 25°C :

v le milieu acide pour un pH< 7
v le milieu basique pour un pH > 7
v et le milieu neutre pour un pH=7
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Figure 1: Echelle du pH & 25°C
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3. ECHELLE DU pKa

Le pKa estime la force d’acidité ou de basicité des
especes chimiques a caractere acidobasique.

4. RELATION ENTRE pH ET pKa
Soit le couple acido-basique (HA/AY) :

TH,0° A

Ra=—"ma=

AT
Log Ka = log [H,0*] + log ——
g g LV | g “HA"
[base]
pH=pRa+log —0—oow—
[acide]

Relation d’Henderson Hasselbach

pKa
H,0 OH~
Force 2 i
croissante
des Acides "
CH3NH} 10,7 CH3NH ,
+
NH 9,2 NH 3
CH;COOH 48 CHSCOO'
HCOOH 3.8 HCOO™
+
H30 0 H,0

Force
croissante
des Bases

Figure 2: Echelle du pKa

5. DIAGRAMME DE PREDOMINANCE DES ESPECES EN FONCTION DU pH

A partir de I'’équation d’"Henderson Hasselbach, pour :

[AH], = [A],

» pH = pKa=>[acide] = [base]
» pH < pKa =>[acide] > [base]
» pH > pKa=>[acide] < [base]

[AH]eq >> [A‘]eq

[AH]e : << [A‘]e ;

PH < pK,

PH > pK,

pH = pK,

14

—pH

6. MESURE EXPERIMENTALE DU pH

La mesure du pH peut s’effectuer avec :

Figure 3: Diagramme de prédominance des espéces en fonction du pH

» des indicateurs colorés : directement en solution — avec du papier pH — ou des bandelettes pH.

» ouavec un pH-métre.
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Il. Equations de pH des solutions simples

P

1. DEMARCHE UTILISEE POUR CALCULER LE pH :

v' Etablir les réactions de dissociation

v’ Ecrire I'équilibre de I'eau : les constantes sont toujours vérifiées : Ke, Ka et Kb
v’ Ecrire le bilan massique : BM

v’ Ecrire le bilan électrique : BE

Dans le cas des solutions complexes (coexistence de plusieurs especes) ; I'équation obtenue est souvent
difficile a résoudre, dans ce cas on peut envisager des approximations.

2. APPROXIMATIONS ENVISAGEABLES POUR LE CALCUL DU pH :
v" Milieu acide: [OH] <<< [H30*] => [OH] négligeable devant [H30"]
v" Milieu basique : [H30%] <<< [OH] => [H30"] négligeable devant [OH]
v Solution de protolytes partiellement dissociés et pas trop diluée => négliger la fraction dissociée
devant la fraction non dissociée.
v' Solution de mélange d’acide et de base: [H30'] et [OH] peuvent étre négligés devant les

concentrations d’acide et de base.

Remarque :

Toutes les approximations doivent étre vérifiées apreés le calcul du pH

pH DE L'EAU PURE
2 H,0 — H,0* + OH-

(Ke) Ke = [H30 "][OH7] 1
[H50 T2 = Ke [W— pH = = pKe

+ —
(BE) [H;0 "] = [OH] 2
Tableau 1: Variation du pKe et du pH de I'eau pure en fonction de la température
T° C 0 10 20 25 30 40 50 60

pI{f‘ 14.950 14.534 14.164 | 14.000 | 13.832 13.534 13.262 13.016

pH

7.267 7.082 7.000 6.716 6.767 6.631 6.508

- 1
e
-1
|11

I
2e année Pharmacie — 2016/2017 3/19



A. pH D’UNE SOLUTION DE PROTOLYTES FORTS
a. Cas d’'un mono-acide fort HA

Exemples de mono-acides forts

Tableau 2: Exemples de mono-acides forts

Réaction de dissociation Couple acido-basique pEKa
HCIO. | Acide perchlorique HClO, +H,0 — H,;0™ + ClO,- HClO, / ClO,- -7
HCl Acide chlorhydrique HCl +H,O0 — H;0* + CI" HCL/ CI" -3
HNO; | Acide nitrique HNO, +H,0 — H;0" + NO, HNO, / NOy -1

Soit Co moles d’un acide fort HA introduit a I’état pur dans 1 L d’eau et sans variation de volume. Calculer le
pH de la solution ainsi obtenue.

(BE) [AT+[OHT]=[H30"]
(BM) Co=[A]

2 H,0 & Hs;0*+OH (Ke)  Ke=[H3;0"] [OH]

HA + H,0 = A"+ H30" | (Réaction totale)

On remplace dans le (BE) :
Co + Ke / [H30%*] = [H307]

Co [H30%] + Ke = [H30%]?

‘ [H30*] 2 - Co[H30*] -Ke =0 ‘ Equation du second degré (A = Co® + 4 Ke)

Co + /coz + 4Ke
[H30+] =

2

Il s’agit de la racine positive qui posséde un sens physique

pH =log2 —log(Cy + /CO2 + 4Ke)

L’équation peut étre simplifiée par des approximations

Si la solution est suffisamment concentrée, elle sera fortement acide et en conséquence:

[OH]<<<[H:0'] => (BE) [A]+[OH]=[H:0"] => [H:0']=[A]=Co

pH = —log C, =p G,

En pratique, on peut considérer:
v pH=-logCo=pCo pour pCo<6 ([OH] << [H30"])

v' pH =log2 —log(C, + fCOZ + 4Ke) pour 6<pCy<8 ([OH] et [H30] proches)
v pH=%pKe  pour pCo>8 ([H30"acide << [H30"]eau)
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b. Cas d’une mono-base forte B

Exemples de mono-bases fortes

Tableau 3: Exemples de mono-bases fortes

Réaction de dissociation Couple acido-basique pKa
NaOH Hydroxyde de sodium ou H20 Nat/NaOH 18,8
soude NaOH — Na™ + OH-
KOH Hydroxyde de potassium H20 Ka*t/KOH 13,5
ou potasse KOH — K+ + OH"
Ba(OH), | Hydroxyde de baryum HzO Ba?*/Ba(OH), 14
Ba(OH), — Ba®" + 20H-

B + H,O - BH*+ OH | Réaction totale

2 H,0 € Hs0"+ OH

Les équations sont établies a partir des équations du cas d’'un mono-acide fort en remplacant pH par pOH
avec:

pH + pOH = pKe

1. Cas d’une solution concentrée

pH = pKe + log C, = pKe — pC,

2. Cas d’une solution tres diluée
pH = pKe —log 2 + log(Cy + /CO2 + 4Ke)

En pratique, on peut considérer:

v' pH =pKe + logCo=pKe - pCy pour pCo<6 ([H30*] << [OH])

v pH = pKe —log2 + log(Co+ |Co? +4Ke) pour 6<pCo<8 ([H:0] et [OH] proches)
v pH =% pKe pour pCo>8 ([OHJbase << [OHTeau)

I
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EN RESUME

ACIDE FORT (Co)
Si : pCo < 6 => Soit [OH]<<[H50%] pH = —logC,

Si: 6 < pCo< 8 => Soit [H30*]et [OH-] proches
Pro [Hs0let [OH1 pH = log2 — log(Cy + /CO2 + 4Ke)
Si: pCo >8 => Soit [H30+]acide<<[ H3O+]eau

H—1 K
p —2p e

BASE FORTE (Co)
Si: pCo < 6 => Soit [H30*]<<[OH-] pH = pKe + logC,

Si: 6 < pCo< 8=> Soit [OH] et [H30*] proches 2
pH = pKe —log2 + log(Cy + _[Cy“ + 4Ke)

Si : pCo >8 => Soit [OH]pase<<[ OH]eau

H—1 K
p _2p e

B. pH D’UNE SOLUTION DE PROTOLYTES FAIBLES

a. Cas d’'un mono-acide faible aH

Exemples de mono-acides faibles

Tableau 4: Exemples de monoacides faibles

Réaction de dissociation Couple acido-basique pEKa
HCOOH Acide méthanocique | HCOOH + H,0 <> H;0* + HCOO- HCOOH/HCOO- 3,75
ou acide formique
CH;COOH | Acide éthanoique ou | CH;COOH + H,0 <> H;0* + CH,COO- | CH;COOH/CH,COO- 4,7
acide acétique
HF Acide florhydrique HF + H,0 ¢> H,O" + F~ HF/F- 3,2
— [A- +
aH + H,0 €& a + H30*| Réaction partielle (Ka)  Ka=[a][Hs0"]/[aH]
(BE)  [H30"]=[OH] +[a]
2H,0 &> H30"+ OH (BM) [aH] +[a]=Co
(Ke)  Ke=[H30"] [OH]

1. Cas d’une solution concentrée d’un acide faible faiblement dissocié (a < 0.05)
a=,Ka/C,
1% approximation: [OH] <<< [H30%] => [H30'] = [a] (BE)

28me gpproximation: [a] <<< [aH] (o < 0.05)

> [aH] = Co (BM)
Ka = [H30+]2/C0 (Ka)

[H30+] = ./ KaCO
1

1
pH = EpKa —Elog Co
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On peut avoir aussi:
[a] =aCy => [H30%]=aC,

pH = —loga C, Quel que soit I'ordre de grandeur de

2. Cas d’une solution concentrée d’un acide faible fortement dissocié (a >0.05)

__ —Ka+.Ka?+4KacC,
a@= 2C,
Approximation: [OH] << [H30'] => [H30*]=[a] (BE)

=> [aH] = Co— [H30"] (BM)
=> Ka = [H30%]%/(Co - [H30"])  (Ka)

=> [H30%]?+ Ka[H30%]-Ka Co =0 (A =Ka?+ 4 Ka Co)
=>  [H30%] = (—Ka ++/KaZ + 4KaCy)

pH = log2 — log(—Ka + /Ka2 + 4KaC,)

pH = —loga C, Quel que soit I'ordre de grandeur de a

3. Cas d’une solution diluée d’un acide faible

L'approximation: [OH7] << [H30*] n’est plus valable

-1 _ + _ Ke
BE) [a] = [H;0%] - 6
Ke
(BM) [aH] = Co — [H30™] + =y
(Ka)  KaC, — Ka[H50*] + [::gi] = [H50%]2 — Ke

[H;0%]® + Ka[H;0%]? — (Ke + KaC,)[H50"] — KaKe = 0| (En pratique pour 6.5 < pH < 7)

b. Cas d’une mono-base faible b

Exemples de mono-bases faibles

Tableau 5: Exemples de mon-bases faibles

Réaction de dissociation Couple acido-basique pRa
NH;, Ammoniac NH; + H,O0 <> NH," + OH" NH, /NH; 9,2
C,H,N Pyridine C,H,N + H,0 ¢> C,H,NH~ + OH- C,H,NH~ /C,H,N 5,52

b + H0 &> BH'+ OH | Réaction partielle

2H,0 <> H30'+OH"
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Les équations sont établies a partir des équations du cas d’'un mono-acide faible en remplagant pH par pOH
et Ka par Kb avec :

v" pH + pOH = pKe

v pKa + pKb = pKe

1. Cas d’une solution concentrée d’une base faiblement dissociée (o < 0.05)
a=,Kb/C, et [H30*]<<[OH]

1 1
pH = pKe — Epr + Elog Co

pH = pKe + loga C, Quel que soit 'ordre de grandeur de a

2. Cas d’une solution concentrée d’une base faible fortement dissociée (o >0.05)

— 2
o = KBt VI;? TAKDCo o [H30%]<<[OH]
0

pH = pKe — log2 + log(—Kb + /Kb2 + 4KbC,)

pH = pKe + loga C, Quel que soit I'ordre de grandeur de a

3. Cas d’une solution diluée de base faible

L’approximation: [H30*]<<[OH] n’est plus valable

[OH™]® + Kb[OH™]? — (Ke + KbC,)[OH™] — KbKe = 0 | (En pratique pour 7 < pH < 7.5)

EN RESUME

ACIDE FAIBLE (aCo,Ka)

[OH]<<[Hs;0%] et o < 0.05 pH = —loga C,
1 1
pH = EpKa - ElogCO
[OH]<<[Hs;0%] et o > 0.05 pH = —loga C,
pH = log2 — log(—Ka + /Ka? + 4Ka(,)
[OH] et [H30"] proches [H;0%]3 + Ka[H30%]? — (Ke + KaCy)[H;0"] — KaKe = 0

BASE FAIBLE (aCo,Kb)
[H30*]<<[OH-] et ot < 0.05 pH = pKe + loga C,

1 1
pH = pKe — Epr + ElogCO
[H30*]<<[OH-] et a > 0.05 pH = pKe + loga Cy

pH = pKe — log2 + log(—Kb + y/Kb? + 4KbC,)
[H30*] et [OH-] proches [OH™]® + Kb[OH™]? — (Ke + KbC,)[OH~] — KbKe = 0
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I1l. Equations de pH des solutions de mélanges

v' Mélange de protolytes de méme nature
= Mélange de deux acides forts ou de deux bases fortes
= Mélange d’acide fort et d’acide faible ou de base forte et d’acide faible
= Mélange de deux acides faibles ou de deux bases faibles

v' Mélange de protolytes de natures différentes (solutions de sels)
= Mélange d’acide fort et de base forte
= Mélange d’acide faible et de base forte ou de base forte et d’acide faible
= Mélange d’acide faible et de base faible

Dans un mélange, il est important de considérer :

v La dilution des diverses espéces dans la solution du mélange (variation des concentrations par
dilution)

Dans un mélange de protolytes de méme nature, il est important de considérer :

v" L’addition d’ions communs a I'origine du déplacement des équilibres acido-basiques dans le sens de
leur consommation et la diminution des coefficients de dissociation

Dans un mélange de protolytes de natures différentes, il est important de considérer :

v La consommation de I'espéce acide par la base si la « normalité » de I'acide est inférieure a celle de
la base et inversement.

A. pH D’UN MELANGE DE PROTOLYTES DE MEME NATURE

a. Cas d’'un mélange de deux acides forts A;H et A;H

AiH + H,0 = A +Hs0* C4

[y

- (BM) Gy =[A]et C=1A;7]
A2H +H20 - Ay +H3O* C, (BE)  [H30%]=[A;7]+[A,"]+[OHT]

H,O + H,O & OH + H3O+

1. Pour pC, et pC, < 6:
[OH7] « [H30*]=> [H30*]=0C; +C,

pH = —log(C; + C;)

Remarques :
v’ SiC, » C, (pH d’une solution simple d’un monoacide fort) =>pH = —logC,
v’ SiC, » C; (pH d’une solution simple d’un monoacide fort) =>pH = —logC,
v’ SiC, = C, (pH d’une solution simple d’un diacide fort) =>pH = —log2C

I
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2. Pour pC, et pC, entre 6 et 8 :

L’approximation [OH™] <« [H30%] n’est plus valable.

R Ke
H;0"]=C, +C, + ——
[Hs07] =G+ G + [H,07]

+(C1 + C3) ++/(Cy + C)2 + 4Ke

[H30+] = 2

pH = log2 — log[(C; + C,) + \/(C_l + C,)2% + 4Ke]| cas le plus général

b. Cas d’un mélange de deux bases fortes B; et B,

B1+H,0 > BiH" +OH C; _ _
(BM) C; = [B;H*] et C, = [B,H*]
B,+H0 - BH" +OH  (; (BE) [OHT] = [B;H*]+ [B,H*] + [H30%]

H.0 + H,0 ¢« OH + H30*

1. Pour pC, et pC, < 6:

pH = pKe + log(C; + C;)

Remarques :
v’ SiC, » C, (pH d’une solution simple d’une monobase forte) =>pH = pKe + logC;
v’ SiCy » C; (pH d’une solution simple d’une monobase forte) =>pH = pKe + logC,

v’ SiC, = C, (pH d’une solution simple d’une dibase forte) =>pH = pKe + log2C

2. Pour pCy et pC, entre 6 et 8 :

pH = pKe — log2 + log[(C; + C,) + \/(C_l + C,)2% + 4Ke]| casle plus général

EN RESUME

MELANGE D’ACIDES FORTS A;H (C;) et AzH (C;)
[OH]<<[H;0"] pH = —log(C; + Cp)
[OH] et [H30"] proches

pH = log2 — log[(C; + C,) + J(C_1 + C,)? + 4Ke]

MELANGE DE BASES FORTES B,(C;) et B (C;)
[H30*]<<[OH-] pH = pKe + log(C; + C,)
[OH] et [H30"] proches

pH = pKe — log2 + log[(C; + C;) + \](C_l + C3)2 + 4Ke]
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Remarque nécessaire pour le calcul du pH dans les cas suivants

Variation de a avec I’addition d’un ion commun

Exemple: Mélange d’'HCOOH (Cy, Ka1) et d’"HCI (Cy)

aCl

HCOOH + H,0 > HCOO" +Hs0* «aC,,Ka HCOOH + H,0 > HCOO" + Hs0*

C, HCl + H,0 & CI'  + H;0* [

HCl + H,O0 ->CI + HsO*

Nouveau o : Recul d’ionisation

(BM) C; = [HCOOH] + [HCOO JetC; = [CI7] || [H;0%]=C;+aC;  [H;0%] = X2
(BE)  [H;0%] = [HCOO~]+ [CI"] + [OH] < ~ —
__ [H30%][HCOO™] _ _ C—aCo
(Ka;) Ka; = 3[HCTH] C, +ac, = Kal(;lc_lacl)

@ < 0.05 @ > 0.05

_ —(C; +Ka;)++(C, +Kay)?+4Ka,C,
a = —
2C,

=G ++/(C,)? + 4Ka, C,
o= —
2C,

c. Cas d’'un mélange d’acide fort AH et d’acide faible aH

AH+HO > A +HOT G (BM) T =[A7] et T = [aH] +[a”]

aH+H,0 & a +H:0' ®;C;,Ka, (BE)  [H30"]=[AT]+[a"]+[OH7]
_ [H30%[a7]

(Kaz) Ka, = ]

H.0 + H,0 ¢> OH +H;0*

1/ Cas général oli I'on consideére les deux acidités (C; =~ a,C,)

[OH7] « [H307]

(BM) [a7] = [H30*] - C;
(BE)  [aH] =C, +C; — [H30%]

_ [Hz0*] ([H;0%]-C)
(Kaz2)  Ka, = =—F—1=5

pH = log2 — log[(C; — Kap) + J (T — Kay)? + 4Kay(C, + Cy)]

On peut aussi considérer que les protons dans le mélange proviennent de la dissociation totale de I'acide fort

(C) et de la dissociation partielle de I'acide faible (o, C,).

[H30*] =C; + %G,

pH = —log(C; + @;C,)

. ____________________________________________________________________________________________________|
11/20
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2/ Cas ou I’on ne considere que I'une des deux acidités
v SiC; » @, C, (pH imposé par 'acide fort) => pH = —logC;

v’ SiCy K @;C, (pH imposé par I'acide faible) => pH = —log; C,

d. Cas d’un mélange de base forte B et de base faible b

B+H,0 > BH* +OH C,
b+H,0 & bH* +OH  @;C,,Kb,

H.0 + H,0 ¢> OH +Hs0*

1/ Cas général oli I'on considére les deux basicités (C; ~ @;C,)

pH = pKe — log2 + log[(C; — Kby) + J (C; — Kb,)? + 4Kby (T, +Cy)]

pH = pKe + log(C; + %;C;)

2/ Cas ol I'on ne considére que I'une des deux basicités
v SiC; » @;C, (pH imposé par la base forte) => pH = pKe + logC;

v SiC; « @;C, (pH imposé par la base faible) => pH = pKe + loga;; C,

EN RESUME

MELANGE D’UN ACIDE FORT AH (C;) ET D’UN ACIDE FAIBLE aH (a;C,,Kas)

[OH]<<[H;0"] pH = —log(C; +a,C;)
a.C; » G, pH = —logC,
b. C; K azC; pH = —log@;C, ou pH = %pKaz — %logC_z

.C, ~o,C, _ _ —_—
¢t % G2h pH = log2 — log[(C; — Ka,) + J(C1 — Ka,)? + 4Ka, (C; + Cy)]

MELANGE D’UNE BASE FORTE B (C,) ET D’UNE BASE FAIBLE b (c;;C,,Kb.)

[H30*1<<[ OH7] pH = pKe + log(C; + a;C,)
a.Cy » o,Cy pH = pKe + log C;
b. C; K azC; pH = pKe + log @;C, ou pH = pKe — %pKaz + %logc_z

c.C, = a;C,

PH = pKe —log2 + log[(Ty — Kby) + [(C; — Kb,)? + 4Kb, (G + )]

e. Cas d’'un mélange de deux acides faibles a;H et a;H

(BM)  C; = [a;H] + [a;7] et C; = [apH] + [a;7]

aiH+H,0 & ar +Hs0* ©@;Cq,Kay (BE)  [H30%] =[a;"]+[a,"]+[OH]
a;H + H,0 ¢ ay +Hs;0* a—ZC—Z,KaZ (Ka1) Ka; = %
a.H
H,0 + H,0 ¢<> OH + Hs0 Koy K, = [H,0%][a,"]
2 2 [a,H]

Approximation : [OH™] « [H307]

I
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1/ Cas ol les deux acides sont faiblement dissociés (a;eta, < 0,05)

[a;H] =~ C; et [a,H] = C;

(Ka)  [a,7] = ~2b

-1 Kazg
= ;0] (Ka) a7 =

[H30%]

[H30%]* = Ka;C; + Ka,C,

1 _ _
pH = —Elog(Kalcl + Ka,(C,)

Remarques :

v SiKa; » Ka, et C; =~ C, => pH = —%logKalC_l =>pH = %pKal —%log(]_]L
v SiKa; ~ Kay et C; » C, => pH = —%logl(alC_1 =>pH = %pl(a1 —%logC_1

2/ Cas ol les deux acides sont fortement dissociés (ajeta, > 0,05)

_ [H30%][a, 7] - 1 _ _ KaG
(Kai) Ky = =25 = = ot

_ [H30%][a,7] - 1 KaG
(Kaz) Kap = Ci—[az7] = 2,71 = [H;0*]+Ka,

_ Ka;C;[H30%] + Ka; C;Ka, + Ka,C,[H;0*] + Ka,C,Ka;
B [H;0%]2 + Ka,[H;0*] + Ka,[H;0*] + Ka;Ka,

[H;07]

3/ Cas général
Les protons dans le mélange proviennent des dissociations partielles des deux acides (o; C;, @;C).

[H;0%] = @7 C; + @,C,

pH = —log(a;C; + @;C,)

Remarques :

v Dans les cas ou les deux acides sont faiblement dissociés, on néglige la variation des o due au recul

d’ionisation et il sera calculé comme suit pour chaque acide faible : @ = \/Ka/C

v Dans le cas ot I'un ou les deux acide(s) est (sont) fortement dissocié (s), on doit tenir compte du recul
d’ionisation, dans ce cas-la, le calcul de o n’est plus aussi simple, il s’agira d’une équation du troisieme

degré.
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f. Cas d’un mélange de deux bases faibles b; et b,

bi+H,0 ¢ b;H' +H:0* @;C;,Kb,
b, +H,0 ¢ bH* +H:0" @,C,,Kb,

H,O + H,0 &> OH + H30*

Approximation : [H;0%] « [OH7]

1/ Cas ou les deux acides sont faiblement dissociés (a;eta, < 0,05)

pH = pKe + %log(Kblc_l + Kb,C,)

Remarques :

v SiKb; » Kb, et C; ~ C, => pH = pKe + %logKblc_l =>pH = pKe — %pr1 + %logc_l

v’ SiKb; =~ Kb, et C; » C, => pH = pKe + %logKblc_l =>pH = pKe — %pr1 + %logc_l

2/ Cas ol les deux acides sont fortement dissociés (a;eta, > 0,05)
_ Kb, G [0H™] + Kb, C;Kb, + Kb, C,[OH"] + Kb, C,Kb,
B [OH-]2 + Kb, [OH~] + Kb,[OH~] + Kb, Kb,

[OH7]

3/ Cas général
pH = pKe + log(a; C; + 0;C;)

EN RESUME

MELANGE DE DEUX ACIDES FAIBLES a;H (a; C1,Ka;) et a;H (a; C,,Ka,)

[OH]<<[Hs0] pH = —log(@;C; + &,C;)
Siag eta, < 0.05 pH = —%log(Kalc_l +Ka,Cy)
Si en plus

Ka; » Ka, etC; = C, 1 1

ou pH = EpKa1 — Elogcl

Ka; ~ Ka, et C; » C, et

MELANGE DE DEUX BASES FAIBLES b, (0; C;,Kb1) et b, (a;C;,Kb,)

[H:0*]<<[ OH] PH = pKe + log(@;,C; + @;Cy)
Siag et <0.05 pH = pKe + %log(Kblc_l + Kb, C5)
Si en plus

Kb, » Kb, etC; = C,
ou
Kb, ~ Kb, et C; » C, et

1 1
pH = pKe — Eprl + Elogcl

I
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Parenthese :
Traiter les cas de calcul du pH des solutions simples de polyacide ou de polybase

Exemples de polyacides :

Tableau 6: Exemples de polyacides

Couples acido-basiques pRa
H.80, | Acide sulfurique (H.80,/H50,)-(HS0,/50,%) -5,19
C.H.O, | Acide oxaligue (C.H,0./CHO,)-(C;HO,/C,0,%) 1.2—+%
H;FO, | Acide orthophosphorigue | (H;PO./H.PO,)-(H,PO,/HPO *}-{HPO,>/PO.*) 2,15—-72—12,42
C.H.0- | Acide citrique (CH.0./CH.0-{CH,0./C,H0.5)-CH,0.5/C,H,0-+) | 515-476-64

Exemples de polybases :

Tableau 7: Exemples de polybases

Couples acido-basiques pRa
CO; % Ton carbonate (CO;#/HCO; )HHCO; /CO; ) 10,3 — 6,3
PO,> Ton phosphate (PO,*/HPO,*)-(HPO,*/H,PO, )-(H,PO, /H,PO.) 12,42 — 7,2 — 2,15

1. Cas d’une solution simple de polyacide dont toutes les acidités sont fortes

v' Cas d’un diacide fort A H,
(analogie avec une solution de mélange de deux acides forts)

AH, + H,O0 = AH + Hs30* C
AH +H,0 > A% +H30* C pH = —log2C
AH; + 2H,0 > A + 2H3,O+ 2C

v" Cas général d’un polyacide fort AH,
pH = —lognC
2. Cas d’une solution simple de polybase dont toutes les basicités sont fortes

v' Cas d’une dibase forte B/BH,**
(analogie avec une solution de mélange de deux bases fortes)

B +H,O - BH" +OH" C
BH' +H,0 > BH2 +OH C pH = pKe +log2C
B + 2H,0 - BH* +20H  2C

v" Cas général d’'une polybase forte B/BH,™

pH = pKe +lognC

I
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Parenthése (suite) :

3. Cas d’une solution simple de polyacide dont les acidités sont de forces différentes
v" Cas d’un diacide dont la premiére acidité est forte et la seconde est faible
(analogie avec le cas d’une solution de mélange d’un acide fort et d’un acide faible)

pH = —log(C + a()

v' Cas d’un diacide dont les deux acidités sont faibles
(analogie avec le cas d’une solution de mélange de deux acides faibles)

pH = —log(a;C + @z a;C) )
v" Cas général d’un polyacide Hqa

pH = —log(a;C + aya;C + -+ (&, ...a;)C )  Sila premiere acidité est forte a; = 1

3. Cas d’une solution simple de polybase dont les basicités sont de forces différentes
v"  Cas d’une dibase dont la premiére basicité est forte et la seconde est faible
(analogie avec le cas d’une solution de mélange d’une base forte et d’un acide faible)

pH = pKe + log(C + aC)

v" Cas d’une base dont les deux basicités sont faibles
(analogie avec le cas d’une solution de mélange de deux bases faibles)

pH = —pKe + log(a;C + o, C))
v" Cas général d’une polybase b/bH,"

pH = pKe + log(a;C + @,a;C + -+ (@, ...@;)C )  Sila premiére basicité est forte a; =1

I
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B. pH D’UN MELANGE DE PROTOLYTES DE NATURES DIFFERENTES

a. Mélange d’acide fort AH et de base forte B

AH+H,0 5> A +H;0* C,

B+H,0 > BH' +OH  Cg (BM) Ca=[AT] et Cg=[BHY]
(BE)  [H30"]+ [BHT] =[A"] + [OH]

H.0 + H,0 ¢> OH +Hs0*

1/ Cas ot 'acide est en excés (C, > Cp)

[OH7] « [H30*] => (BE) [H30*]= C4—Cp
pH de la solution imposé par I'acide fort en excés.

pH = —log(C, — Cp)

2/ Cas ol la base est en excés (Cg > Cy)

[H;0*] « [OHT] => (BE) [OHT] =Cg—Cp
pH de la solution imposé par la base forte en excés.

pH = pKe +log(Cg — Cp)

3/ Cas ol I'acide et la base sont en quantités égales (Cg = C4)

(BM) [A7]=[BH'] => (BE) [OH] =[H50%]
pH d’une solution neutre.

H—1 K
p _2p e

4/ Cas ot pCy et pCy < 6

(BE)  [H,0°1% + (Cp — Co)[H;0*] —Ke = 0 => [H;0%] = G-t/ CaCuytore

pH = log2 — log[—(Cs — Cp) + J (Cy — Ca)? + 4Ke]

Cette formule est valable dans les deux cas : acide est en excés ou base en exces.

b. Mélange d’acide faible aH et de base forte B

aH+H,0 € a +H;0* C4,Ka, (BM) Cp =[aH] +[a"]et Cg=[BH"]

= BE H;0%] + [BH*] = [a~] + [OH™
B + H0 > BH" +OH (g (BE)  [H307] + [BH'] = [a7] + [OH"]
_ [H30%][a7]
H20 + H,0 ¢> OH + Hs0* (Kas)  Kay = =225

I
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1/ Cas ot 'acide est en excés (C, > Cp)
Coexistence de I'acide faible et de sa base conjuguée (pH d’une solution tampon)

(Kas)  [H0"] = <aCa—te)

o Equation d’Henderson Hasselbach
B

H = pK +1 _—B_
a (0)
p prap gC CB

2/ Cas ou la base est en excés (Cg > Cy4)

La base provoque la dissociation de tous I'acide

[H;0%] « [OH™] => (BE) [OH"] =Cg—Cu

Le pH est imposé par le mélange : excés de la base forte (Cg — C,) + base conjuguée de I'acide faible (Cp).
(Voir pH de solution de mélange de protolytes de natures différentes — Cas d’un mélange de base forte et de

base faible).

3/ Cas ol I'acide et la base sont en quantités égales (Cg = Cy)
Dissociation totale de I'acide => pH imposé par la base conjuguée “a-“ formée de I'acide faible (Cp).

(Voir pH de solution simple de base faible).

c. Mélange d’acide fort AH et de base faible b

AH+H,0 > A +H:0* C, (BM) Ca=[A"] et Cg=[b] + [bH"]
. (BE)  [H30%]+ [bH*] =[A"] + [OH7]
b+ H.,0 & bH* + OH CB,KaB
[OH™][bH"]

(Kbo) Kby =

H,O +H,0 & OH + H30+

1/ Cas ol la base est en excés (Cg > C,)

Coexistence de la base faible et de son acide conjugué (pH d’une solution tampon)

C —
pH = pKag + logBTA
Ca

2/ Cas ol I'acide est en excés (C, > Cg)

(Voir pH de solution de mélange de protolytes de natures différentes — Cas d’un mélange d’acide fort et

d’acide faible).
3/ Cas ol I'acide et la base sont en quantités égales (C, = Cp)

(Voir pH de solution simple d’acide faible).

I
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d. Mélange d’acide faible aH et de base faible b

(BM) C,=[a"]+[aH] et Cg=[b]+ [bH"]

aH+H,0 © a +H;0* C, Ka
’ ’ AT (BE)  [H30%]+ [bH*] = [a~] + [OH"]

b+H,0 ¢ bH" +OH  Cg,Kap

[H30*][a"]
(Kap) Kap=——7—
H20 + H,0 ¢> OH + H;0* A A [aH]
_ [OH7][bH*]
(Kbs)  Kbp = = 2

1/ Cas ot I'acide est en excés (C, > Cg)

Dans le mélange a I'équilibre, on a:
(BM) [aH]= C,—Cg et [a7]=[bH"]=Cg
En remplacant dans (Kaa):

A CB

Cp
pH = pKay + logC_—_

2/ Cas ol la base est en excés (Cy > C,)

Dans le mélange a I'équilibre, on a:
(BM) [b]=Cg—Cs et [a7]=[bH*]=Cy
En remplagant dans (Kap):

Cg—C
pH = pKag + logg
Ca

3/ Cas ol I'acide et la base sont en quantités égales (C, = Cg)

La réaction entre I'acide et la base n’est pas totale
[aH] =[b] =0 et[a”] = [bH']~C, (ouCg)

(Kaa) et (Kag)  KapKag = [H307]?

1
pH = 5 (pKa, + pKag)
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EN RESUME

MELANGE D’ACIDE FORT (C,) ET DE BASE FORTE (Cg)

C>Gy pi1 = —log(C; ~Cp) _
Cy <Cp pH = pKe + log(Cg — Cp)
Ca=Cn 1

Ca=Cp pH = EpKe

CpetCg | rom ol Cn—Ca
A cthp quelconques pH = log2 — log[—(Cg — Ca) + J(cB — Ca)? + 4Ke]

MELANGE D’ACIDE FAIBLE (G4C,, Kaa) ET DE BASE FORTE (Cg)

Ca>Cp pH = pKa, + log—2—
Ca—Cn

Ch<Cg Voir pH de mélange de base forte et de base faible
C)=Cg Voir pH de solution simple de base faible
MELANGE DE BASE FAIBLE (a5 Cg, Kag) ET D’ACIDE FORT (C,)
Cp > Ca pH = pKag + log CBC;CA

A
Cg < Cyp Voir pH de mélange d’acide fort et d’acide faible
Cg =Cx Voir pH de solution simple d’acide faible
MELANGE D’ACIDE FAIBLE (0(;C,, Kaa) ET DE BASE FAIBLE (agCg, Kas)
Ca>Cp pH = pKa, + loglog —2—
S __—Ca=Cg
Ca <Cg pH = pKag + log CBC;CA

A

1 1
pH = EpKaA + EpKaB

Parentheése :

Cas d’une solution simple d’ampholyte (Soit NaAH)
(analogie avec le cas d’une solution de mélange d’acide faible et de base faible)

NaAH = Na* + AH" (BM)  [Na*] = [AH,] + [AH™] + [A*7]

(BE)  [H30%]+[Na*] = [AH™] + 2[A?"] + [OH]
AH +H0 & AH, +OH’ C, Kby _ [H30%][A%"] __ [OHT][AH,]
AH +H,0 & A? +H;0* C, Ka, (Ka2)  Kay = [AH-] (Kbs) Kby = [AH"]
(BE)et (BM) => [AH]+2[A*]=[Na']=[AH]+[A*]+[AH,] => [A%*]=[AH;]

K [H30%)?

(Kaz) et (Kby) => K_;; = 31(—e =>[H;0%] = \/Ka,;Ka,

1

pH = > (pKa; + pKa,)
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