LA NOTION DE pH

1. RAPPEL CLASSES ANTERIEURES SUR LES ACIDES ET BASES.
1.1. ECHELLE DE pH

Sur les étiquettes d’eau minérales, on peut lire pH suivi d’une valeur voisine de 7. Le pH est une grandeur liée a I’ acidité.
Un liquide contenant de I’eau peut étre acide, basique ou neutre.

Le pH se détermine a I’aide de papier-pH ou d’un pH-métre. Le pH mesure
I”acidité, la neutralité ou la basicité d’un liquide contenant de I’ eau.

La valeur du pH est comprise entre O et 1:
- Les solutions acides ont un pH inférieur a 7.
- L’eau pure aun pH égal a 7: elle est dite neutre.
- Les solutions basiques ont un pH supérieur a 7.

Unesolution est: - d’autant plus acide que son pH est faible.
- d’autant plus basique que son pH est grand.
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1.2. EXEMPLE DE REACTION ACIDO-BASIQUE.
st o ol oy chrumte o s Shanale
DlSQOS|t|f PO T T o s ke
On mesure le pH du vinaigre. 1ol :i~ B
Puis on mélange du vinaigre et de I hydrogénocarbonate de sodium, le vinaigre étant le réactif ehle o drig iz S wole
limitant. , a e
On mesure le pH du milieu réactionnel en fin de transformation. ',I ; '@ W W r
Observation. Sl B
Le pH augmente au cours de la transformation chimique du systeme {vinaigre + hydrogénocarbonate 4 iy

de sodium) — -

Interprétation.
L’ écriture symbolique de la réaction précédente est:
C,H.0,,+HCO;, —> CHO,,+H,CO, avec CH,0, acide éthanoique contenue dans le vinaigre;
HCO; ,, I"ion hydrogénocarbonate.
Les ions sodium sont spectateurs.
Conclusion. Irinsten
Une réaction acido-basique modélise la transformation des systémes du type (acide + base). ae F'"“‘“""-"-.'

Au cours de cette réaction, force est de constater que I’acide a perdu un proton H*, proton capté

par la base. 1I
Remarque. .*"'r
L entité chimique H,CO,, parfois appelé acide carbonique, n’existe pas; on obtient en fait du gaz acjae e
carbonique qui est dissous dans I’eau. L’ écriture correcte est CO,,, + H,0;,. ———

La mere devient acide.

Les émissions humaines de dioxyde de carbone augmentent I’acidité des océans, menagant de nombreuses espéces, constatent
des chercheurs américains. Depuis le début de I’ére industrielle, les eaux planétaires ont absorbé environ 118 milliards de tonnes
de carbone issus de la combustion du charbon, pétrole et gaz.
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1.3. THEORIE DE BRONSTED DES ACIDES ET DES BASES.

Un acide AH au sens de Broensted est une entité chimique capable de perdre un proton:

ﬁohannes Nicolaws Brt’mst&i,
(1879-1947)

AH= A+ H" ()
Acide Nom Demi-équation
HCI Chlorure d’hydrogéne HCI =Cl-+ H*
CH,-COOH acide acétique CH,-COOH=CH_,-COO +H"
NH,* ionammonium NH,*=NH, + H'
H,O* ion oxonium H,O0"=H,O+H"
H,O eau H,O=HO +H"

Chimiste danois, contribua
grandement a I’avancée de
I’ électrochimie.

La premiére théorie

Une base B au sens de Broensted est une entité chimique capable de capter un proton:

intéressante, concernant les
acides et les bases en solution
aqueuse, est celle du Suédois

. Arrhénius.
B+H" =BH (2) En 1923, Brénsted, associé au
) - chimiste anglais Lowry,
Base Nom Demi-équation propose une autre théorie plus
genérale que celle d’ Arrhénius;
oottt oot
CH3-COO- _'On acetate CH3-COO' +H= CHS'COOH base est le composé susceptible
Cl- ionchlorure Cl-+ H*= HCI de le capter.”
HO- ion hydroxyde HO +H"=H,0 Il existe une théorie plus
HO eau HO+H'=H.O* moderne des acides et des
2 2 3 @ses, due a Gilbert Lewis. /

14. LES COUPLES ACIDE / BASE ET LA DEMI-EQUATION ACIDO-BAS IQUE.
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Quand un acide fournit un proton H*, il produit une espece
chimique capable defixer ce proton. Dans la demi-équation (1),
I’espece chimique A est donc une base, la base conjuguée de
I”acide considéré.

De méme, quand une base capte un proton H*, elle engendre une
espéce chimique susceptible de perdre ce proton. Dans la demi-
équation (2) I’ espéce chimique BH est donc un acide, I’acide
conjugué de la base considérée.

A tout acide correspond donc une base et a toute base correspond
un acide. L’ensemble de deux especes conjuguées (un acide et sa
base conjuguée ou une base et son acide conjugué) constitue un
couple acide/base (I’ acide est écrit avant la base).

Un couple acide/base, AH/A* ou BH*/B, est I’ensemble d’un acide
et d’une base qui se correspondent dans les réactions acido-
basiques.

On associe une demi-équation acido-basique, qui peut étre écrite
dans un sens ou dans I’ autre:

Acide = Base + H*

Couple Nom de I’acide| Nom dela base
NH4+(aq)/ NH3(aq) ion ammonium ammoniac
CH3-COOH(aq)/ CH3—COO'(aq) acide acétique ion acétate
H3o+(aq)/ H,0 ion oxonium eau
H,O0/HO", eau ionhydroxyde




1.5. LES REACTIONS ACIDO-BASIQUES. @erme acide est emprunh

Un acide peut réagir avec une base ou une base avec un acide; mais deux acides ne réagissent pas | au latin acidus. Il apparait au

entre eux, de méme que deux bases. XVIe siécle (1545) a propos
Une réaction acido-basique fit intervenir deux couples acide/base AH/A et A HIA,. d’un fruit. Ladjectif latin
acidus vient du mot acere,
Envisageons une transformation chimique ou I’acide A H reéagit avec la base A, “@tre aigre”, apparenté a acer
Dans les demi-équations, on utilise le signe = (écriture formelle): “pointu, percant”. On retrouve
- le réactif A/H est un acide, il perd donc un proton: A H= A+ H" le méme radical ac (provenant

de I’indo-européen ak -

- Ie_réactifAz'_ est une _base, il capte un proton: A+ H+f AZH “ pointe”) dans acetum,
Pour obtenir I’ équation chimique de la réaction, on combine ces deux demi-quations en “vinaigre”, acies, “ pointes”
considérant le fait que le proton libéré par A H est capté par A, (qui a donné acier), acer,
Dans I’ équation acido-basique, on emploie le signe ——> puisqu’il s”agit d’une véritable réaction | “é&cre, aigre”, acerbus,
chimi que: “acerbe”.
AH = A+H “ Acide” devient un terme de
A2'+ H* = AzH chimie, comme adjectif et
surtout comme nom, a la fin du
AH+A —A +AH XVIIe siecle. Le sens actuel
apparait a la fin du XVIlle
Exemples, . siécle avec A.L. de Lavoisier
CHs'COOH(aq) = CHs'COO-(aq)"' H (1713-1794) et L.B. Guyton de
HO ,tH = HQO Morveau (1737-1816), en
CH,-COOH+HO",,—> CH,-COO ", +H,0 Qpposition alabase. ——/

2.LEpH DES SOLUTIONS AQUEUSES.

2.1. DEFINITION.
Toute solution contient des ions H,O*. La concentration molaire de ces ions peut varier de maniére considérable: de quelques mol.L*
(dans des solutions fortement acides) & quelques 10> mol.L* (dans des solutions fortement basiques). La grandeur pH permer de
comparer commodément les valeurs des concentrations des ions H,0* dans diverses solutions.

Pour se rendre compte de I’échelle importante des grandeurs de la concentration en ions oxonium qui ne peuvent étre représentés
sur un axe a une échelle unitaire, on peut visualiser les concentrations a 1’aide d’une échelle de longueurs:
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On préconisa alors d’utiliser une échelle logarithmique, la relation entre le pH et la concentration en ions oxonium d’une solution
fut donnée en 19009:

On retiendra que le pH est li¢ a la concentration des ions H,O* par la relation: pH = - log,, [H,0"].
Exemple.
Le pH d’une solution agueuse contenant des ions oxonium de concentration [H,0*] = 3,0 x 10-° mol.L*vaut:
pH = - log,, [H,0] = - log,, [3,0x 10%] = 4,5
Dans cette relation [H,0*] représente le nombre qui mesure la concentration molaire des ions H,0* dans la solution exprimée en
mol.L?.
Inversement la valeur du pH permet de calculer la concentration molaire des ions H,0*, par la relation [H,0*] = 10",

Exemple.
La concentration en ions oxonium d’une solution aqueuse de pH = 8,2 vaut: [H,0]= 10?"= 10%2= 6,3 x 10mol.L"*.

Remarque. A Ji.'rlulw:-'_i.'lr-.
Lorsque la concentration en ions H,O* diminue, le pH augmente, et inversement. o
Ceci est d0 au fait que la fonction log est une fonction croissante. r = 1y
Soit deux solutions Aet B telles que [H,0"], > [H,0*], alors log,, [H,0], > log,, [H,0"], o L
En prenant I”opposé, il vient donc - log,, [H,0"], < - log,, [H,0"],, soit pH, < pH, S o



2.2. MESURE DU pH.
Une détermination précise du pH s’effectue a I’aide d’un pH métre.

1. Principe de la pHmetrie.
Une électrode de verre et une électrode de référence sont plongées dans la solution a T
étudier; un millivoltmétre électronique mesure la tension qui existe entre ces deux il l
électrodes. Il ne s’affiche pas une valeur en Volt, mais une autre échelle de mesure est miliee degH,
employée: I’ échelle des pH. Pl = WY

o ) L [H 0¥ s H L -t O i
En effet (hors programme pour rentrer dans les détails), la tension qui régne entre e '“ \%ﬁl I--.|.| cm
ces deux électrodes, ce que I’on appelle la f.e.m (voir plus loin dans le cours de pL, oS
physique) est une fonction affine du pH de la solution: U, jesdeux étectroges = A + & PH &L.ﬁ“ﬁ”

oU A et a sont des coefficients qui dépendent de la température et de la nature des
électrodes. A Schéma de la sphere en verre

Electrodede verre.

Une électrode de verre (fig 2) est constituée par une sphére en verre (fig 1):
de faible épaisseur; Cofps —=
principalement constituée de silice SiO,, d’oxyde de calcium CaO et d’oxyde de
sodium Na,O;
que I’on peut considérer comme un liquide surfondu. En fait, on peut considérer
qu’une fine pellicule de silice, a la surface de la lame de verre immergée dans une
solution, est sous forme de gel. Blindage —3

nll'rl'll'

Cette structure n’est pas traversée par des canaux mais possede de nombreux sites

vacants susceptibles d’accueillir des ions qui peuvent migrer ensuite de site en site.
Cette structure accueille presque exclusivement des cations et particulierement des
cations de petite taille.

Une membrane répond donc essentiellement a certains ions, les autres ions ne ‘;:}__ partie sctive
pouvant jouer un r6le perturbateur que tres faible. Ainsi, en toute rigueur: U_ . 1o geux

stectroges = A+ apH + b.log (Na*) + c.log (K).... ASchéma d’une électrode de verre

De sorte qu’une électrode de verre est d’autant plus chére et donc spécifique que le
coeffcient multiplicateur a est grande devant b et ¢, pour qu’ainsi tous les cations =l
autres que les ions H* soient négligés et que la réponse de la membrane soit

uniguement fonction de la concentration des ions H* donc du pH
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Cette couche superficielle de verre subit une transforamtion lorsqu’elle est mise en
présence d’eau; il y a un gonflement du verre (un peu comme une éponge) et
formation d’une couche superficielle hydratée dans laquelle se produit I’essentiel des

- - - - - m"

échanges d’ions entre la membrane et la solution. Ceci explique pourquoi une el
électrode de verre qui a été conservée au sec dans un tiroir ne peut étre utilisée
immediatement aprés sa mise en contact d”une solution dont on veut déterminer le midm e
pH. Il faut attendre plusieurs heures dans de I’eau avant que la surface ait retrouvée kAL
toutes ses facultés d’échange. -

. - - . - . . s 1y b
Il ne faut également jamais essuyer une électrode, mais simplement rincer a I’ eau, HE£L1 ks
car I’essuyage endommage ou détruit la couche superficielle qui est a I’ origine des ey T
propriétés d’échange de la membrane. Rt [ e
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Electrode de reference. (fig 3) ) N Schéma d’une électrode de référence.
Une électrode de réference peut étre une électrode au calomel, une éléctrode au
chrome d’argent ou une électrode au sulfate de mercure. - e e eI sy
Lasonde de pH. (fig 4)
On a}p’pelle sonde de pl-!, I”ensemble forméA par une (,électrode de verre et une électrode Ty 3 T
de réference. Ces deux électrodes peuvent étre separées ou combinées. e K0T+ 400
Remargue importante. ineride, . ni icinas
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J7insiste bien sur le fait qu’une sonde de pH est toujours constituée de deux
électrodes. Aussi, quand on utilise une sonde de pH, on plonge dans la solution dont
on veut déterminer le pH, un seul “tube de verre”. On pourrait donc penser qu’il
s’agit d’une seule électrode. Alors qu’en fait, il s”agit de deux électrodes “réunies”, wistaus e KL on anphs -
combinées, dans un seul tube de verre..... Pour ceux qui poursuivront & la faculté, ilS e de wonrgd suage
utiliseront parfois deux électrodes bien distinctes qu’ils plongeront dans la solution iampaapH =1

dont on veut déterminer le pH. A Schéma d’une sonde de pH
a électrodes combinées

.
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2. Mesures de pH.

Etalonnage du pH-metre.
Nous avons vu que la tension qui regne entre ces deux électrodes, ce que I’on appelle la f.e.m (voir plus loin dans le cours de
physique) est une fonction affine du pH de la solution: U, . .cdeux electrodes = A + a.PH

ou A et a sont des coefficients qui dépendent de la température et de la nature des électrodes. Avant toute mesure, il est donc
nécessaire d’étalonner un pH-métre.

Il s’effectue avec des solutions-étalons de pH bien déterminé.

S’il est prévu de travailler :
Surtout en milieu acide, étalonner avec les solutions tampons de pH=7 et pH=4.
Surtout en milieu basique, étalonner avec les solutions tampons de pH=7 et pH=10.
En milieu acide et en milieu basique, étalonner avec les solutions tampons de pH=7, pH=4, et pH=10.
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Remargue
Mais la précision de la mesure du pH dépend de la “ fraicheur” des solutions étalons utilisées, de I’état de la sonde et de la qualité
de I’étalonnage.

Si on utilise un pH métre qui indique une valeur pH = 5,30, cela signifie qu’on a une connaissance du pH a 0,05 unité pres, soit
525<pH< 535 soit -525>-pH>-535 soit  10%% < [H,07]< 105%  soit 4,467 x 10° < [H,0*] < 5,623 x 10

Nous avons par ailleurs pH =5,30 soit  [H,0* = 1053%0=5,012 x 105 mol.L".
Nous écriorons donc [H,O0*].,,, = (5,0 * 0,6)x 105 mol.L

Mesuré Mesuré

L’ incertitude absolue D[H,O*] sur la valeur de la concentration des ions oxoniums est de 0,6 x 10 mol.L. L incertitude relative
vaut: D[H,0"] 0,6 x 10
—_ = — =0,12 soit 12%
[H,0%] 5,0x 10
Une incertitude de 0,05 unité de pH sur la mesure du pH entraine une incertitude relative de I’ordre de 10% sur la concentration
en ions oxoniums correspondante.

Aussi, toute concentration déduite d’une mesure de pH devra étre exprimée avec, au plus, deux chiffres significatifs.




2. Mesures de pH.

Etalonnage du pH-métre.

Nous avons vu que la tension qui regne entre ces deux électrodes, ce que I’on appelle la f.e.m (voir plus loin dans le cours de
physique) est une fonction affine du pH de la solution: U, . .cdeux electrodes = A + a.PH

ou A et a sont des coefficients qui dépendent de la température et de la nature des électrodes. Avant toute mesure, il est donc
nécessaire d’étalonner un pH-métre.

Il s’effectue avec des solutions-étalons de pH bien déterminé.
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Mesures.

La méthodologie est détaillée ci-dessous.
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Remarque
Mais la précision de la mesure du pH dépend de la “ fraicheur” des solutions étalons utilisées, de I’état de la sonde et de la qualité

de I’étalonnage.

Si on utilise un pH métre qui indique une valeur pH = 5,30, cela signifie qu’on a une connaissance du pH a 0,05 unité pres, soit
5,25<pH< 5,35 soit -525>-pH>-535 soit  105% < [H,0*]< 105%%  soit 4,467 x 10° < [H,0*] < 5,623 x 10

=5,30 soit  [H,O* =10%3%0=5,012 x 10°mol.L™
= (5,0 * 0,6)x 10*mol.L.
L incertitude absolue D[H,O*] sur la valeur de la concentration des ions oxoniums est de 0,6 x 10 mol.L. L incertitude relative

Nous avons par ailleurs pH

Mesuré Mesuré

Nous écriorons donc [H,O*]...,

vaut: D[H,O] 0,6 x 10
_— = — =(,12 soit 12%
[H,0*] 5,0x 10

Une incertitude de 0,05 unité de pH sur la mesure du pH entraine une incertitude relative de I’ ordre de 10% sur la concentration
en ions oxoniums correspondante.
Aussi, toute concentration déduite d’une mesure de pH devra étre exprimée avec, au plus, deux chiffres significatifs.




3. RESOLUTION D’UN EXERCICE TYPE.

Ameérique du nord 2007 Exerclce 1 : Déterminatlon de |a teneur en élément azote d'un
engrais (6,6 paint=s)

L'ammonitrate est un engrais azcté solice, bon marché, tras utilise dans l'agriculiure. |l
est vendu par sac de 500 kg et contient cu nitrate c'ammonium (WHsMNOw 5 Sur le
ST, ON peut lire « powrcentage an masse de Malémemt azofe A 34, 4% =

Adine der wonilien Pinidicalions o Gibwicand, on doese les ions ammeninm MHy' pecsenls
dans I'engrais a I'aida d'une solution o' hydroxyde ce socium (Na*y + HD g

Donnees :
Couples acidedase MA Y ) FMH 5
— F200 S Hr g
Erodut wongue de Pead - fe — 1.0=70 " dans les condirons de lexpénence.
Masse molaire eng.umob' - Azote N 14 Oxyosne 20467 lhvdrogsne [ 1

Le nitrale gammonium est ez soluble dans lesuy sa dissalution dans lesy est ffale
EHRLES T R RN TR TR
|FUI|L]lMG|3|"_'II - ""JHI“HL;.I + |HUI:|3|';|.[;||I
D ckegeslionn suppen! ifey Bl e
NH rag Hﬂ"m = NH}m '|'.III"._1_I::"|'|'J
1. Lionammanium M He"e 25t ilun acide cu une base selen Bronsted 7 Justiher (a

reporse.

Orv e bl ianes o bdwcher o volores v = 200 ml od'one solulion condenanl dess
icns ammonium a la concenfration molaire apportée © = 015 moll' et un vclume
v. = 100 mbL ce solution ohydroxyde ce sadium a la concentration  molaire

appores Cqy =015 molL". Le pH dala sclution est9 2

2. Calculer les quantités de matiére des réactifs initialement introduites dans le bécher.

3. Apartir de la mesure de pH, déterminer la concentration en ions oxonium a I’état final.

4. On peut démontrer (voir prochain chapitre) que les concentrations en ions oxonium et
hydroxyde sont liées par la relation [HO" ] X [HO'( aqd = 104, En déduire la

concentration en ions hydroxyde, puis la quantité en ions hydroxyde a I’état final.

5. Etablir un tableau d’avancement.

Montrer que I'avancement final ce |a réaction xyvald 1 5«10 mal
Calculerlavaleur de 'avancemert maximal ¢e |a reacion Xy,
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