Détermination du pH de la solution d’un acide faible

Réactions chimiques
HA (ag) + H,0 () > H,0" (aq) + A" (aq)
2H,0 () —» H,0" (aq) + OH (aq)

Constantes d’équilibre
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que ’on écrit plutot :
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Conditions initiales
On prépare une solution de force ionique inférieure a 0.1, en dissolvant c; moles par litre
d’un acide HA dans de ’eau initialement pure.

Conservation de la matiere

c; =[HA]+[A"] (3)

Electroneutralité de la solution

[H;0" | =[OH |+ A" (4)

Détermination du pH

Premiere hypothése simplificatrice: HA est un acide et ses solutions ont un pH inférieur a 6.
Si c’est le cas, la concentration de OH™ est au moins 100 fois plus petite de celle de H;0"
et:

[H3O+] > [OH*]

On a alors :
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Seule la racine positive posséde un sens ici. Si le résultat est inférieur & 10° M, le pH est
inférieur a 6 et l'hypothese est validée a posteriori.

Deuxieéme hypothése: Si HA est un acide dont les solutions ont un pH inférieur a 6, mais un
acide faible, il est peu dissocié et reste essentiellement sous forme HA en solution :

[H3O+] > [OH*]

[HA] > [A’]

On a alors :

(4) = |A|~[H0"]

(3) = [HA]=c,

(1) = K = [0 ][A ] ~ [H3O+T

= K, = [H3O+

= |[H,0" |~ K, (10)

Cette hypothése est validée a posteriori si la fraction dissociée o (appelée aussi degré de
dissociation) est faible :
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