Calcul de pH de solutions de monoacide ou de monobase

1) Solution d’un monoacide fort :

Soit un monoacide fort noté AH (par exemple HCl) de base conjuguée A~ de concentration
molaire initiale ¢, et de volume V. La réaction de dissociation de cet acide dans de l’eau distillée
est totale et s’écrit :

- +
AH (qq) + H20() > Aqq) + H30(qq)

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction :

Etat initial 0 c,V exces 0 1077 V (négligeable)

Etat en cours x cuV—x x X

La réaction étant totale et ’eau en exces, c’est 'acide qui est le réactif limitant et 'avancement
finalest x4 = ¢4 V. Ainsi, a équilibre :

X
[H30(+;1q)]eq = _n‘;ax = Cy

Et:

pH = —log([H3OELaq)]eq) = —log(cy)

Exemple: On dissout 0,0500 mol de chlorure d’hydrogene dans 400 mL d’eau distillée.
Déterminer le pH de la solution ainsi obtenue :

Réponse : La concentration molaire initiale (molarité de la solution) est :

0,0500

=———=125x10""1 L1
= 200 x 103 -~ b5 x 107 mol

On en déduit le pH

pH = —log(1,25 x 10~1) = 0,90

2) Solution d’une monobase forte

Soit une monobase forte comme NaOH d’acide conjugué H,0 de concentration molaire initiale
cg et de volume V. La réaction de cette base dans de l’eau distillée est totale et s’écrit :

+ p—
NaOH =  Nagy, + HO

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction :

Etat initial 0 cg V spectateur 1077 V (négligeable)

Etaten cours X cgV —x x




La réaction étant totale et ’eau en exces, c’est la base qui est le réactif limitant et 'lavancement
final est x;,4, = cg V. Ainsi, a 'équilibre :

x
[HO(_aq)]eq = % =Cp

Et:

POH = ~log([HO,p]™) = ~log(cp)

pH = pK, — pOH = 14 + log(cp) (a 25°C, 1atm)

Exemple : On dissout 0,0500 mol d’hydroxyde de sodium dans 400 mL d’eau distillée. Déterminer
le pH de la solution ainsi obtenue :

Réponse : La concentration molaire initiale (molarité de la solution) est :

10,0500
6 = 200 x 10-3

On en déduit le pH a 25°C, 1atm:

=1,25%x 10" mol L1

pH = 14 +log(1,25 x 1071) = 13,1

3) Solution d’un monoacide faible

Soit un monoacide faible noté AH (par exemple CH; — COOH) de base conjuguée A~ de
concentration molaire initiale ¢4 et de volume V. La réaction de dissociation de cet acide dans de
I’eau distillée conduit a un équilibre et s’écrit :

— A +
AH (qq) + H20()) S Aqqy + H30(qq

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction :

Etat initial 0 caV excés 0 1077 V (négligeable)

Etat en cours x cuV—x x X

La réaction conduisant a un équilibre, 'avancement final x; est obtenu par la relation associée a
la constante d’équilibre de la réaction :

_ eq + eq x_f x_f
K, = Aaol [H:0Gp]” _ 77
AH qq) R VV_ il

Soit en notant :

X
Vf = [H30(+aq)]eq =h

hZ
CA—h

KA:




Or pour un monoacide faible h peut étre négligé devant c4. Ainsi, de fagon approchée :
hz - CA KA
Soit en prenant 'opposé du logarithme décimal :

—2 log(h) = —log(K,) — log(ca)

D’ou :

1
pH = E(pKA —log(cy))

Remarque : On peut préciser les conditions de validité de cette formule approchée en résolvant
I’équation du second degré :

hzzKA(CA_h)
h2+KAh—KACA

dont la solution positive est :

_KA + ;KAZ + 4KA Ca _KA + ’KAZ + 4KA Cq
h: =
2 2

si K 4 est tres petit devant ¢4 (plus de 100 fois plus petit) alors on peut écrire :
;KAZ +4KA CA z,/‘l‘KA CA = 2,/ KA CA
—Ky+2Ksca —JKiKy+2Ksca 2\ Kycy
~ 2 - 2 A

Et:

h

on retrouve Uapproximation précédente

Exemple : On dissout 0,0500 mol d’acide éthanoique dans 400 mL d’eau distillée. Déterminer le
pH de la solution ainsi obtenue :

Réponse : La concentration molaire initiale (molarité de la solution) est :

0,0500

=—————=125x10"1 L1
= 200x 103 -~ b5 X 107 mol

Le pK, du couple acide éthanoique, ion éthanoate est 4,8
On en déduit le pH
1
pH = 5(4,8 —log (1,25 x 1071)) = 2,90
Le taux de dissociation de l’acide peut se calculer :

_ eq eq —
o [CH3—COO(aq)] _ [H30(+aq)] _ 10 2,90
Ca Ca 1,25 x 1071

=0,010=1,0%

Celajustifie pleinement le qualificatif d’acide faible




4) Solution d’'une monobase faible

Soit une monobase faible noté B (par exemple NH;) de base conjuguée BH* de concentration
molaire initiale cp et de volume V. La réaction de cette base dans de l’eau distillée conduit a un
équilibre et s’écrit :

— pHt -
Baq) t H201) S BH 4y + HO 4y,

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction :

Etat initial 0 cgV exces 0 1077 V (négligeable)

Etat en cours X cgV—x X X

La reaction conduisant a un équilibre, 'avancement final x; est obtenu par la relation associée a
la constante d’équilibre de la réaction :

_ Xf Xr
_[BHG " [HO@o™ 77
- TV —

K
B X
|%

Bag)
Soit en notant :

X
Vf = [HO(_aq)]eq = oh

oh?

Kg=———
B cg —oh

Or pour une monobase faible oh peut étre négligé devant cg. Ainsi, de fagon approchée :
oh? = cy Kg
Soit en prenant 'opposé du logarithme décimal :

—2 log(oh) = —log(Kp) — log(cg)

D’ou:
pOH = %(PKB - log(CA))
ou
pKp = 14 — pK, (2 25°C, 1 atm)
Ainsi :

pH =14 —pOH (a25°C,1atm)

Vailidité : Ky est trés petit devant cg (plus de 100 fois plus petit)




Exemple : On dissout 0,0500 mol d’ammoniac dans 400 mL d’eau distillée. Déterminer le pH de
la solution ainsi obtenue :

Réponse : La concentration molaire initiale (molarité de la solution) est :

0,0500

=——— —=125x10"" 11
‘6= 200%x 103 mo
Le pK, du couple ion ammonium, ammoniac est 9,2 donc son pKg = 14 — 9,2 = 4,8

On en déduit le pOH

1
pOH = E(4,8 —1log(1,25 x 1071)) = 2,90
puis le pH :
pH =14-290=11,1

Le taux de réaction de la base peut se calculer :

Cp Cp T 1,25x 1071

=0,010=1,0%

Cela justifie pleinement le qualificatif de base faible




