
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 𝑐𝐴 et de volume 𝑉. La réaction de dissociation de cet acide dans de l’eau distillée 
est totale et s’écrit : 

𝑨𝑯(𝒂𝒒)
 + 𝑯𝟐𝑶(𝒍) → 𝑨(𝒂𝒒)

− +  𝑯𝟑𝑶(𝒂𝒒)
+  

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction : 

Etat initial                    0                    𝑐𝐴 𝑉           excès          0               10−7 𝑉 (𝑛é𝑔𝑙𝑖𝑔𝑒𝑎𝑏𝑙𝑒)          

Etat en cours             𝑥                    𝑐𝐴 𝑉 − 𝑥                         𝑥                 𝑥 

La réaction étant totale et l’eau en excès, c’est l’acide qui est le réactif limitant et l’avancement 
final est 𝑥𝑚𝑎𝑥 = 𝑐𝐴 𝑉. Ainsi, à l’équilibre : 

[𝐻3𝑂(𝑎𝑞)
+ ]

𝑒𝑞
=

𝑥𝑚𝑎𝑥

𝑉
= 𝑐𝐴 

Et : 

𝒑𝑯 = −𝒍𝒐𝒈([𝑯𝟑𝑶(𝒂𝒒)
+ ]

𝒆𝒒
) = −𝒍𝒐𝒈(𝒄𝑨) 

 

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

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

𝑐𝐴 =
0,0500

400 × 10−3
= 1,25 × 10−1 𝑚𝑜𝑙 𝐿−1 

On en déduit le 𝑝𝐻 

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔(1,25 × 10−1) = 0,90 

 

2) Solution d’une monobase forte 

Soit une monobase forte comme 𝑁𝑎𝑂𝐻 d’acide conjugué 𝐻2𝑂 de concentration molaire initiale 
𝑐𝐵 et de volume 𝑉. La réaction de cette base dans de l’eau distillée est totale et s’écrit : 

𝑵𝒂𝑶𝑯(𝒔)
           →       𝑵𝒂(𝒂𝒒)

+ +  𝑯𝑶(𝒂𝒒)
−  

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction : 

Etat initial                    0                    𝑐𝐵 𝑉                          spectateur    10−7 𝑉 (𝑛é𝑔𝑙𝑖𝑔𝑒𝑎𝑏𝑙𝑒)          

Etat en cours             𝑥                    𝑐𝐵 𝑉 − 𝑥                                                 𝑥 



La réaction étant totale et l’eau en excès, c’est la base qui est le réactif limitant et l’avancement 
final est 𝑥𝑚𝑎𝑥 = 𝑐𝐵 𝑉. Ainsi, à l’équilibre : 

[𝐻𝑂(𝑎𝑞)
− ]

𝑒𝑞
=

𝑥𝑚𝑎𝑥

𝑉
= 𝑐𝐵 

Et : 

𝒑𝑶𝑯 = −𝒍𝒐𝒈([𝑯𝑶(𝒂𝒒)
− ]

𝒆𝒒
) = −𝒍𝒐𝒈(𝒄𝑩) 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒆 − 𝒑𝑶𝑯 = 𝟏𝟒 + 𝒍𝒐𝒈(𝒄𝑩)  (à 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 : 

𝑐𝐵 =
0,0500

400 × 10−3
= 1,25 × 10−1 𝑚𝑜𝑙 𝐿−1 

On en déduit le 𝑝𝐻 à 25°C, 1atm : 

𝑝𝐻 = 14 + 𝑙𝑜𝑔(1,25 × 10−1) = 13,1 

 

3) Solution d’un monoacide faible 

Soit un monoacide faible noté 𝐴𝐻 (par exemple 𝐶𝐻3 − 𝐶𝑂𝑂𝐻) de base conjuguée 𝐴− de 
concentration molaire initiale 𝑐𝐴 et de volume 𝑉. La réaction de dissociation de cet acide dans de 
l’eau distillée conduit à un équilibre et s’écrit : 

𝑨𝑯(𝒂𝒒)
 + 𝑯𝟐𝑶(𝒍) ⇋ 𝑨(𝒂𝒒)

− +  𝑯𝟑𝑶(𝒂𝒒)
+  

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction : 

Etat initial                    0                    𝑐𝐴 𝑉           excès          0               10−7 𝑉 (𝑛é𝑔𝑙𝑖𝑔𝑒𝑎𝑏𝑙𝑒)          

Etat en cours             𝑥                    𝑐𝐴 𝑉 − 𝑥                         𝑥                 𝑥 

La réaction conduisant à un équilibre, l’avancement final 𝑥𝑓  est obtenu par la relation associée à 
la constante d’équilibre de la réaction :  

𝐾𝐴 =
[𝐴(𝑎𝑞)

− ]
𝑒𝑞

[𝐻3𝑂(𝑎𝑞)
+ ]

𝑒𝑞

𝐴𝐻(𝑎𝑞)
 =

𝑥𝑓

𝑉  
𝑥𝑓

𝑉
𝑐𝐴 𝑉 − 𝑥𝑓

𝑉

 

Soit en notant : 

𝑥𝑓

𝑉
= [𝐻3𝑂(𝑎𝑞)

+ ]
𝑒𝑞

= ℎ 

𝑲𝑨 =
𝒉𝟐

𝒄𝑨 − 𝒉
 



Or pour un monoacide faible ℎ peut être négligé devant 𝑐𝐴. Ainsi, de façon approchée : 

ℎ2 = 𝑐𝐴 𝐾𝐴 

Soit en prenant l’opposé du logarithme décimal : 

−2  𝑙𝑜𝑔(ℎ) = −𝑙𝑜𝑔(𝐾𝐴) − 𝑙𝑜𝑔(𝑐𝐴) 

D’où : 

𝒑𝑯 =
𝟏

𝟐
(𝒑𝑲𝑨 − 𝒍𝒐𝒈(𝒄𝑨)) 

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

ℎ2 = 𝐾𝐴 (𝑐𝐴 − ℎ) 

ℎ2 + 𝐾𝐴 ℎ − 𝐾𝐴 𝑐𝐴 

dont la solution positive est : 

ℎ =
−𝐾𝐴 + √𝐾𝐴

2 + 4 𝐾𝐴 𝑐𝐴 

2
=

−𝐾𝐴 + √𝐾𝐴
2 + 4 𝐾𝐴 𝑐𝐴 

2
 

si 𝑲𝑨 est très petit devant 𝒄𝑨 (plus de 100 fois plus petit) alors on peut écrire : 

√𝐾𝐴
2 + 4 𝐾𝐴 𝑐𝐴 ≈ √4 𝐾𝐴 𝑐𝐴 = 2 √ 𝐾𝐴 𝑐𝐴   

Et : 

ℎ ≈
−𝐾𝐴 + 2 √ 𝐾𝐴 𝑐𝐴 

2
=

−√ 𝐾𝐴 𝐾𝐴 + 2 √ 𝐾𝐴 𝑐𝐴 

2
≈

2 √ 𝐾𝐴 𝑐𝐴 

2
= √ 𝐾𝐴 𝑐𝐴  

on retrouve l’approximation précédente 

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

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

𝑐𝐴 =
0,0500

400 × 10−3
= 1,25 × 10−1 𝑚𝑜𝑙 𝐿−1 

Le 𝑝𝐾𝐴 du couple acide éthanoïque, ion éthanoate est 4,8 

On en déduit le 𝑝𝐻 

𝑝𝐻 =
1

2
(4,8 − 𝑙𝑜𝑔(1,25 × 10−1)) = 2,90 

Le taux de dissociation de l’acide peut se calculer : 

𝜏 =
[𝐶𝐻3−𝐶𝑂𝑂(𝑎𝑞)

− ]
𝑒𝑞

𝑐𝐴
=

[𝐻3𝑂(𝑎𝑞)
+ ]

𝑒𝑞

𝑐𝐴
=

10−2,90

1,25 × 10−1
= 0,010 = 1,0 % 

Cela justifie pleinement le qualificatif d’acide faible 



4) Solution d’une monobase faible 

Soit une monobase faible noté 𝐵 (par exemple 𝑁𝐻3) de base conjuguée 𝐵𝐻+ de concentration 
molaire initiale 𝑐𝐵 et de volume 𝑉. La réaction de cette base dans de l’eau distillée conduit à un 
équilibre et s’écrit : 

𝑩(𝒂𝒒)
 + 𝑯𝟐𝑶(𝒍) ⇋ 𝑩𝑯(𝒂𝒒)

+ +  𝑯𝑶(𝒂𝒒)
−  

Faisons un tableau d’avancement de cette réaction : 

Etat initial                    0                    𝑐𝐵 𝑉           excès          0               10−7 𝑉 (𝑛é𝑔𝑙𝑖𝑔𝑒𝑎𝑏𝑙𝑒)          

Etat en cours             𝑥                    𝑐𝐵 𝑉 − 𝑥                         𝑥                 𝑥 

La réaction conduisant à un équilibre, l’avancement final 𝑥𝑓  est obtenu par la relation associée à 
la constante d’équilibre de la réaction :  

𝐾𝐵 =
[𝐵𝐻(𝑎𝑞)

+ ]
𝑒𝑞

[𝐻𝑂(𝑎𝑞)
− ]

𝑒𝑞

𝐵(𝑎𝑞)
 =

𝑥𝑓

𝑉
 
𝑥𝑓

𝑉
𝑐𝐴 𝑉 − 𝑥𝑓

𝑉

 

Soit en notant : 

𝑥𝑓

𝑉
= [𝐻𝑂(𝑎𝑞)

− ]
𝑒𝑞

= 𝑜ℎ 

𝑲𝑩 =
𝒐𝒉𝟐

𝒄𝑩 − 𝒐𝒉
 

Or pour une monobase faible 𝑜ℎ peut être négligé devant 𝑐𝐵. Ainsi, de façon approchée : 

𝑜ℎ2 = 𝑐𝐵 𝐾𝐵 

Soit en prenant l’opposé du logarithme décimal : 

−2  𝑙𝑜𝑔(𝑜ℎ) = −𝑙𝑜𝑔(𝐾𝐵) − 𝑙𝑜𝑔(𝑐𝐵) 

D’où : 

𝒑𝑶𝑯 =
𝟏

𝟐
(𝒑𝑲𝑩 − 𝒍𝒐𝒈(𝒄𝑨)) 

Où :   

𝒑𝑲𝑩 = 𝟏𝟒 − 𝒑𝑲𝑨  (à 25°C , 1 atm) 

Ainsi : 

𝒑𝑯 = 𝟏𝟒 − 𝒑𝑶𝑯      (à 25°C , 1 atm) 

Vailidité : 𝑲𝑩 est très petit devant 𝒄𝑩 (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 : 

𝑐𝐵 =
0,0500

400 × 10−3
= 1,25 × 10−1 𝑚𝑜𝑙 𝐿−1 

Le 𝑝𝐾𝐴 du couple ion ammonium, ammoniac est 9,2 donc son 𝑝𝐾𝐵 = 14 − 9,2 = 4,8 

On en déduit le 𝑝𝑂𝐻 

𝑝𝑂𝐻 =
1

2
(4,8 − 𝑙𝑜𝑔(1,25 × 10−1)) = 2,90 

puis le 𝑝𝐻 : 

𝑝𝐻 = 14 − 2,90 = 11,1 

Le taux de réaction de la base peut se calculer : 

𝜏 =
[𝑁𝐻4(𝑎𝑞)

+ ]
𝑒𝑞

𝑐𝐵
=

[𝐻𝑂(𝑎𝑞)
− ]

𝑒𝑞

𝑐𝐵
=

10−2,90

1,25 × 10−1
= 0,010 = 1,0 % 

Cela justifie pleinement le qualificatif de base faible 

 

 

 

 

 


