

1.1.3 Les polyacides



Le calcul du pH d ’une solution d ’un polyacide, lorsque la concentration en est suffisante et que la première acidité est beaucoup plus forte que les suivantes, est assez simple : on ne considère que la première acidité :

pH = - log [H3O +] = ½ pKa – ½ log CA 



1.1.4 Mélange d ’acides forts



Ce calcul est simple. Il nous suffit d ’additionner les différentes concentrations puis d ’appliquer la formule :

pH = - log [H3O +] = - log CA 



1.1.5 Mélange d ’acides faibles



Pratiquement tous les protons sont apportés par l ’acide le plus fort de la série. Nous appliquerons donc la formule de calcul du pH d ’une solution d ’acide faible à ce seul acide :

pH = - log [H3O +] = ½ pKa – ½ log CA

2. Le pH des solutions basiques


2.1 Les bases fortes


Si nous voulons bien nous souvenir que dans une solution aqueuse, nous avons toujours [H3O  +].[OH -] = 10 –14 alors :

· log ( [H3O +] . [OH -] ) = - log 10 –14 = 14

· log [H3O +] – log [OH -] = 14

pH + pOH = 14

pH = 14 – pOH

pH = 14 – (- log CB  ) et donc :

pH = 14 + log CB 


2.2 Les bases faibles

pH = 7 + ½ pKa  + ½ log CB 

3. Le pH des solutions salines


3.1 Sel d’acide faible et de base faible


Un sel provient toujours de la réaction d ’un acide avec une base. Si la réaction est complète et qu’il n’y a aucun excès d ’acide ou de base, la formule est simple :
pH = pKa1 + pKa2



Remarquons que, dans ce cas, le pH de la solution est indépendant des concentrations.


3.2 Sel d ’acide faible et de base forte


La formule utilisée sera celle du pH d ’une solution de base faible au sein de laquelle nous introduirons la concentration en sel CS  en lieu et place de la concentration en base CB :

pH = 7 + ½ pKa + ½ log CS


3.3 Sel d ’acide fort et de base faible 


La formule utilisée sera celle du pH d ’une solution d ’acide faible au sein de laquelle nous introduirons la concentration en sel CS  en lieu et place de la concentration en acide CA :

pH = ½ pKa – ½ log CS 

Exercices

1. Claculez le pH d ’une solution 0,3 molaire en acide iohydrique (pKa= - 11), d ’une solution 0,3 molaire en acide chlorique   (pKa= -1). Comparez les deux valeurs obtenues, expliquez ce phénomène alors que les acides sont de forces très différentes ?

2. Calculez le pH d ’une solution contenant un mélange d ’acides : 0,5 mol/l d ’acide nitrique (pKa = - 1,64), 0,4 mol/l d ’acide bromhydrique (pKa = - 9) et 1 mol/l d ’acide acétique (pKa = 4,75) .

3. Calculez le pH d ’une solution 0,6 mol/l en ammoniaque  (pKb = 4,8).

4. Dans un vase de Berlin réagissent 25 ml d ’une solution 0,4 mol/l d ’acide chlorhydrique (pKa = -7) et 50 ml d ’une solution 0,2 mol/l d ’ammoniaque (pKb = 4,8). Calculez le pH de la solution obtenue.
5. On veut obtenir une solution d ’acide chlorhydrique de pH = 1,5. Calculez quelle doit être la concentration en acide (exprimez la concentration en mol/l et en g/l).
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