
Recommandations pour 
la qualité de l’eau potable 
au Canada 
Document technique 

Le pH 



Santé Canada est le ministère fédéral qui aide les Canadiennes et les Canadiens à maintenir et à 
améliorer leur état de santé. Nous évaluons l'innocuité des médicaments et de nombreux produits 
de consommation, aidons à améliorer la salubrité des aliments et offrons de l'information aux 
Canadiennes et aux Canadiens afin de les aider à prendre de saines décisions. Nous offrons des 
services de santé aux peuples des Premières nations et aux communautés inuites. Nous travaillons 
de pair avec les provinces pour nous assurer que notre système de santé répond aux besoins de la 
population canadienne.  

Publication autorisée par la ministre de la Santé. 

Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : Document technique – Le 
pH 

est disponible sur Internet à l'adresse suivante : 
www.santecanada.gc.ca 

Also available in English under the title:  
Guidelines for Canadian Drinking Water Quality: Guideline Technical Document – pH 

La présente publication est disponible sur demande sous d'autres formes.  

© Sa Majesté la Reine du chef du Canada, 
    représentée par la ministre de la Santé, 2016 

La présente publication peut être reproduite sans autorisation dans la mesure où la source 
est indiquée en entier. 

No de publication : 150225 
Cat. : H144-28/2016F-PDF 
ISBN : 978-0-660-04437-8 



i 

Recommandations  
pour la qualité de l’eau 
potable au Canada 

Document technique 

Le pH de l’eau potable 

Préparé par le  
Comité fédéral-provincial-territorial sur 
l'eau potable  
du  
Comité fédéral-provincial-territorial sur 
la santé et l’environnement 

Santé Canada 
Ottawa (Ontario) 

Août 2015 



   

ii 
 

 
 
Le présent document peut être cité de la façon suivante : 
 
Santé Canada (2015). Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : document 
technique — Le pH. Bureau de la qualité de l’eau et de l’air, Direction générale de la santé 
environnementale et de la sécurité des consommateurs, Santé Canada, Ottawa (Ontario). (N° de 
catalogue H14428/2016F-PDF ). 
 
Le présent document a été rédigé par le Comité fédéral-provincial-territorial sur l’eau potable du 
Comité fédéral-provincial-territorial sur la santé et l’environnement. 
 
  
 
Vous pouvez faire parvenir vos questions ou vos commentaires à l’adresse suivante : 
 
Bureau de la qualité de l’eau et de l’air 
Direction générale de la santé environnementale et de la sécurité des consommateurs 
Santé Canada 
269, av. Laurier Ouest, indice de l’adresse 4903D 
Ottawa (Ontario) 
Canada K1A 0K9  
 
Tél. : 613-948-2566 
Téléc. : 613-952-2574 
Courriel : water_eau@hc-sc.gc.ca  
 
Vous trouverez d’autres documents techniques concernant les Recommandations pour la qualité 
de l’eau potable au Canada sur la page Web suivante : www.santecanada.gc.ca/eauqualite 



 
 

Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : document technique 
iii 

 

Table des matières 

Partie I. Vue d’ensemble et application ........................................................................................ 1 

1.0 Recommandation .................................................................................................................. 1 

2.0 Sommaire .............................................................................................................................. 1 
2.1 Caractéristiques de la qualité de l’eau ...................................................................... 1 
2.2 Procédés de traitement .............................................................................................. 1 
2.3 Réseaux de distribution ............................................................................................. 1 
2.4 Effets sur la santé ...................................................................................................... 2 

3.0 Application de la recommandation ....................................................................................... 2 
3.1 Surveillance............................................................................................................... 2 

Partie II. Science et considérations techniques ............................................................................ 4 

4.0  Définition et mesures ............................................................................................................ 4 
4.1 Définition du pH ....................................................................................................... 4 
4.2 Mesure du pH ............................................................................................................ 5 

4.2.1 Méthodes d’analyse approuvées ................................................................... 7 

5.0 Lien entre le pH et les caractéristiques de la qualité de l’eau ............................................... 7 
5.1 Caractéristiques physiques ........................................................................................ 8 

5.1.1 Température .................................................................................................. 8 
5.2 Caractéristiques chimiques ....................................................................................... 8 

5.2.1 Carbone inorganique dissous ........................................................................ 8 
5.2.2 Alcalinité ....................................................................................................... 9 
5.2.3 Intensité de capacité-tampon....................................................................... 10 
5.2.4 Dureté .......................................................................................................... 11 
5.2.5 Métaux ........................................................................................................ 12 

5.3 Caractéristiques microbiologiques .......................................................................... 12 

6.0 Procédés de traitement de l’eau potable et pH .................................................................... 13 
6.1 Coagulation traditionnelle et améliorée .................................................................. 13 
6.2 Désinfection et formation de sous-produits ............................................................ 15 

6.2.1 Désinfection ................................................................................................ 15 
6.2.2 Sous-produits de désinfection ..................................................................... 17 

6.3 Adoucissement par précipitation............................................................................. 19 
6.4 Adsorption............................................................................................................... 20 
6.5 Oxydation chimique ................................................................................................ 21 
6.6 Filtration sur membrane .......................................................................................... 22 
6.7 Échange d’ions ........................................................................................................ 23 
6.8 Stripage à l’air et aération ....................................................................................... 23 
6.9 Ajustement du pH dans les systèmes de traitement et de distribution de l’eau 
potable 23 

7.0 Considérations relatives aux réseaux de distribution .......................................................... 24 



 
Le pH (août 2015) 

 

Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : document technique 
iv 

 

7.1 Réseaux de distribution et changement de pH ........................................................ 24 
7.2 Lien entre le pH et la corrosion............................................................................... 24 
7.3 Exemples d’installations qui distribuent de l’eau dont le pH est supérieur à 8,5 ... 26 

8.0 Effets du pH sur la santé ..................................................................................................... 27 
8.1  Régulation du pH dans le corps humain ................................................................. 27 
8.2 Alimentation et pH .................................................................................................. 27 
8.3 Effets secondaires du pH ........................................................................................ 28 
8.4 Effets sur la peau ..................................................................................................... 28 

8.4.1 Irritation de la peau chez l'être humain ....................................................... 28 
8.4.2 Irritation de la peau chez les animaux ......................................................... 29 

8.5 Effets du pH sur les yeux des humains et des animaux .......................................... 29 
8.6 Le pH et la carie dentaire ........................................................................................ 30 
8.7 Le pH et les cheveux ............................................................................................... 31 

9.0 Évaluation ........................................................................................................................... 31 
9.1 Considérations internationales ................................................................................ 31 

10.0 Conclusion .......................................................................................................................... 32 

11.0 Références bibliographiques ............................................................................................... 32 

Annexe A : Liste des acronymes .................................................................................................... 42 

 



 
 

Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : document technique 
1 

 

Août 2015 

 
Le pH 

 
Partie I. Vue d’ensemble et application 
 
1.0 Recommandation  

La recommandation opérationnelle pour le pH est une plage de 7,0 à 10,5 de l’eau 
potable traitée. 
 
 
2.0 Sommaire 

Le pH est une mesure de l’acidité et de l’alcalinité de l’eau. Le contrôle du pH est 
important durant le traitement de l’eau potable afin de maximiser l’efficacité et le bon 
fonctionnement du traitement, et dans le réseau de distribution, afin de contrôler la corrosion et de 
diminuer le relargage du réseau et des éléments de plomberie. 

Dans le présent document technique, on recense et on évalue les liens entre le pH et 
d’autres caractéristiques de la qualité de l’eau, des procédés de traitement de l’eau et des 
considérations relatives au réseau de distribution. On décrit également les risques pour la santé 
d’une exposition à des pH extrêmes. Bien que ce document comprenne de l’information sur le pH 
tout au long du traitement et de la distribution de l’eau, la recommandation opérationnelle est 
applicable à l’eau potable traitée dans le réseau de distribution. 

Récemment, Santé Canada a terminé son examen des aspects à considérer du pH dans 
l’eau potable. Suite à cet examen, la recommandation opérationnelle pour le pH de l’eau potable 
traitée est une plage de 7,0 à 10,5. 

 
2.1 Caractéristiques de la qualité de l’eau 

Le pH de l’eau est lié à d’autres caractéristiques de l’eau, notamment : les propriétés 
physiques (principalement la température); les caractéristiques chimiques, comme les niveaux de 
carbone organique dissous et de dureté, ainsi que l’alcalinité et la capacité-tampon de l’eau; et les 
caractéristiques microbiologiques, comme le biofilm. 
 
2.2 Procédés de traitement 
 Le pH peut avoir un effet important sur la chimie de l’eau, qui se répercute de façon 
importante sur le rendement de nombreux procédés de traitement, dont la coagulation et la 
désinfection. Même si le pH de l’eau est un paramètre important dans la formation de sous-
produits de désinfection, ses effets varient d’un sous-produit à l’autre. Il est donc nécessaire de 
surveiller le pH tout au long du traitement et de l’ajuster au besoin. 
 
2.3 Réseaux de distribution 
 L’ajustement et le contrôle du pH dans le réseau de distribution, entre autres par une 
capacité-tampon adéquate, sont essentiels pour contrôler la corrosion et minimiser l’exposition 
aux métaux comme le plomb. La capacité-tampon permet de diminuer l’effet possible d’autres 
caractéristiques de l’eau sur le pH. Un pH élevé (jusqu’à 10,5) dans le réseau de distribution 
diminuera les concentrations de plomb et d’autres métaux au robinet. 
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2.4 Effets sur la santé 
 Rien n’indique que le pH dans l’alimentation (aliments ou eau potable) ait des effets 
nocifs directs. Des pH extrêmes ont été associés à certains effets sur la santé, dont une irritation 
de la peau et des yeux. L’effet le plus important du pH sur la santé est indirect et lié à l’exposition 
aux métaux relargués par le réseau de distribution et aux sous-produits de désinfection formés par 
des procédés de traitement. 
 
 
3.0 Application de la recommandation 
Remarque : Des conseils spécifiques concernant l’application des recommandations pour l’eau 
potable devraient être obtenus auprès de l’autorité appropriée en matière d’eau potable dans le 
secteur de compétence concerné. 
 Selon les données scientifiques actuelles, la recommandation pour le pH dans l’eau devrait 
être suffisamment flexible pour permettre aux responsables des réseaux d’établir le pH convenant 
le mieux à leurs objectifs particuliers en matière de qualité de l’eau. La plage acceptable de pH de 
7 à 10,5 devrait offrir aux services publics la latitude requise pour atteindre les objectifs en 
matière de qualité de l’eau et limiter les concentrations de contaminants et la corrosion par la 
combinaison de traitements adaptés aux matériaux du réseau de distribution et de la plomberie 
domestique. Il est important de noter que le pH ne peut être considéré de façon isolée dans le 
contrôle de la corrosion. Il ne suffit pas d’ajuster le pH; d’autres paramètres, dont l’alcalinité et le 
carbone inorganique dissous, doivent aussi être pris en considération. 
 
3.1 Surveillance 

La fréquence à laquelle on surveillera le pH dépend du but ou de l’objectif particulier de la 
surveillance. La fréquence de surveillance du pH dans le contexte de l’exploitation ou d’un 
procédé particulier peut varier, et la surveillance n’est pas généralement effectuée de façon isolée. 
L’analyse sur place des paramètres de la qualité de l’eau comprend le pH, la concentration 
résiduelle de chlore, la turbidité et la température afin d’obtenir les conditions de base pour 
dégager les tendances propres à la qualité de l’eau à travers l’usine de traitement. De plus, la 
surveillance de ces paramètres et d’autres paramètres de la qualité de l’eau, dont le carbone 
inorganique dissous, l’alcalinité, les nitrates et les nitrites, aide l’exploitant à maintenir la qualité 
de l’eau potable dans le réseau de distribution et à détecter les changements qui peuvent entraîner 
de la corrosion. Il convient de surveiller le pH dans le réseau de distribution, et les endroits 
particulièrement importants à surveiller sont notamment les zones où le temps de séjour est élevé 
(p. ex., les culs-de-sac), celles où on effectue de l’entretien ou des améliorations (p. ex., 
application de revêtement de ciment dans les tuyaux) et les points dans le réseau où des sources 
d’eau potable se mélangent. La fréquence d’échantillonage dans les petits systèmes dépendra de la 
qualité de l’eau et de la complexité des systèmes de traitement et de distribution. Puisque le pH 
affecte l’efficacité de la désinfection, il est important de le surveiller même dans les systèmes 
avec un traitement minime. Lorsque les sources et les réseaux de distribution sont complexes 
(p.ex. plusieurs puits avec différentes qualité d’eau, zones de mixage), la fréquence de la 
surveillance et le nombre de site surveillés devraient être augmentés. 

La surveillance du pH devrait être continue au point d’entrée de l’eau traitée dans le 
réseau de distribution et tout le long du réseau. Là où la surveillance continue est impossible, il 
convient de prélever régulièrement des échantillons ponctuels et de les analyser pour que toute 
fluctuation de la qualité de l’eau traitée soit détectée et que les causes en soient corrigées. 

Pour l’efficacité du réseau de distribution, le pH de l’eau potable traitée qui y circule ne 
devrait pas varier de plus de 0,2 unité de pH. Les changements de pH dans le réseau de 
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distribution peuvent indiquer une détérioration de la qualité de l’eau potable, et les fluctuations de 
pH devraient être réduites au maximum. Si le pH change de façon inhabituelle ou inattendue dans 
le réseau de distribution, il convient d’enquêter et d’en déterminer la cause. 

La surveillance du pH est utilisée de pair avec la surveillance des concentrations 
résiduelles de désinfectant, de l’alcalinité, du carbone inorganique dissous et des nitrites en vue 
d’assurer le maintien de la qualité de l’eau potable dans le réseau de distribution et le contrôle de 
la corrosion. 
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Partie II. Science et considérations techniques 

 
4.0  Définition et mesures 
 
4.1 Définition du pH 

À une température donnée, le pH, qui est le logarithme négatif de l’activité des ions 
hydrogène, mesure l’acidité ou la basicité de l’eau (APHA et coll., 2012). L’activité des ions 
hydrogène est pratiquement égale à sa concentration dans la plupart des eaux potables. C’est 
pourquoi elle est généralement présentée comme une concentration (Sincero et Sincero, 2003; 
Schock et Lytle, 2011). L’eau pure est faiblement ionisée; lorsque la réaction est à l’équilibre, le 
produit ionique (Ke) peut être exprimé par l’équation suivante (Sincero et Sincero, 2003; APHA et 
coll., 2012) : 
 
 Ke  = [H+] × [OH−]       (Équation 1) 
  = 1,01 × 10-14 à 25 °C     
 
et 
 
 [H+] = [OH−] 
  = 1,005 × 10-7 
 
où : 

• [H+] est l’activité des ions hydrogène (mol/L); 
• [OH−] est l’activité des ions hydroxyde (mol/L). 

 
 L’activité des ions hydrogène, aussi appelée concentration efficace, fait référence aux ions 
qui participent à la réaction et diffère de la concentration réelle des ions en solution. L’échelle 
logarithmique est une façon pratique d’exprimer les activités ioniques : 
 
 (-log10[H+]) + (-log10[OH−])  = -log10Ke  (Équation 2) 
      = 14 à 25 °C 
 
ou 
 
 pH + pOH    = pKe   (Équation 3) 
 
où : 

• pH = -log10[H+]; 
• pOH = -log10[OH−]; 
• pKe = -log10Ke. 

 
L’équation 3 montre que le pH augmente en fonction de la diminution du pOH et vice 

versa, tandis que pKe est une constante à une température donnée. Le pH est généralement 
représenté sur une échelle de 0 à 14, où 7,0 correspond au pH neutre (à 25 °C), et les activités des 
ions hydrogène et hydroxyde sont chacune d’environ 10-7 mol/L. Le point de neutralité dépend de 
la température : le pH neutre se situe à 7,5 à 0 °C et à 6,5 à 60 °C. Les eaux naturelles ont 
habituellement des valeurs de pH qui varient de 4,0 à 9,0; cependant, la plupart sont légèrement 
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alcalines en raison de la présence de bicarbonates et de carbonates des métaux alcalins et alcalino-
terreux. Comme l’échelle est logarithmique, une baisse de pH de 1,0 unité multiplie l’acidité par 
10 (APHA et coll., 2012). 

Dans une enquête nationale menée par Santé Canada en 2009 et 2010, les valeurs de pH 
de 129 échantillons d’eau brute ont été mesurées dans 64 usines de traitement en hiver et en été. 
Les données pour l’eau brute ont montré que le pH variait de 4,6 à 8,57 dans 93 échantillons 
d’eau de surface et de 6,1 à 9,18 dans 36 échantillons d’eau souterraine (Santé Canada, 2012b). 
 
4.2 Mesure du pH 

Le pH est l’un des plus importants paramètres opérationnels de la qualité de l’eau. Sa 
mesure correspond à l’un des essais les plus fréquemment utilisés en chimie de l’eau. Chacun des 
procédés dans le traitement de l’eau est fonction du pH, y compris la coagulation, la précipitation, 
l’adoucissement de l’eau, la désinfection et le contrôle de la corrosion. 

La méthode la plus précise de mesure du pH d’un échantillon d’eau est la méthode 
potentiométrique. Elle se fonde sur l’équation de Nernst, qui décrit la relation entre le potentiel 
galvanique d’une paire d’électrodes définie et l’activité des ions hydrogène (Dye, 1952; 
Kohlmann, 2003) : 

 
 E = E0 – (2,303 RT/nF) × log aH+ 
 
où : 

• E est le potentiel total entre deux électrodes (mV); 
• E0 est le potentiel standard de l’électrode en fonction de la température; 
• R est la constante des gaz parfaits (Jmol−1K-1); 
• T est la température absolue (°K); 
• n est la valence (charge) de l’ion (n = 1 pour H+); 
• F est la constante de Faraday (C mol-1); 
• aH+ est l’activité des ions hydrogène. 

 
La méthode potentiométrique utilise un pH-mètre, qui comprend une électrode de mesure 

du pH (généralement une électrode de verre), une électrode de référence, un voltmètre à haute 
impédance et un appareil de compensation de la température. L’électrode de référence est une 
électrode au calomel, une électrode argent-chlorure d’argent ou une autre électrode de référence à 
potentiel constant. Les électrodes de mesure du pH et de référence peuvent être deux électrodes 
physiquement distinctes connues sous le nom de paire d’électrodes. Pour des raisons pratiques, la 
plupart des pH-mètres modernes ont maintenant leurs deux électrodes placées dans un dispositif 
unique de verre connu sous le nom d’électrode combinée. 

En immergeant les électrodes dans une solution de référence, un circuit se forme avec le 
potentiomètre dont la mesure est employée pour déterminer l’activité des ions hydrogène. 
L’électrode de référence doit avoir un potentiel constant et stable pour donner une mesure précise. 
Un écart du potentiel de l’électrode de référence provoquera un changement dans le potentiel de 
l’ensemble, ce qui modifiera la lecture du pH à l’appareil de mesure (Kohlmann, 2003). 

Le terme « 2,303 RT/nF », fondé sur l’équation de Nernst, est appelé « facteur de pente ». 
Il décrit le changement de potentiel total entre les électrodes de mesure et de référence chaque fois 
que l’activité de l’ion H+ est multipliée par 10. Le facteur de pente augmente de 59,16 mV chaque 
fois que l’activité des ions hydrogène est multipliée par 10 à une température de 25 °C. En 
théorie, le potentiel mesuré à un pH de 7,0 (point isopotentiel) est de 0 mV (Kohlmann, 2003). 
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La mesure précise du pH demande l’étalonnage du pH-mètre par l’utilisation de tampons 
dont le pH est connu, et son réglage. L’étalonnage est réalisé pour compenser les changements de 
potentiel dans les électrodes de mesure et de référence ainsi que tout changement de potentiel 
entre ces électrodes. L’étalonnage exige aussi la vérification de la pente de l’électrode de mesure 
et devrait être effectué au moins une fois par jour (U.S. EPA, 1982). Comme la force ionique de 
l’eau peut avoir un effet sur la mesure du pH, d’autres mesures d’assurance et de contrôle de la 
qualité, telle l’utilisation d’une solution témoin ou de référence qui a une force ionique similaire à 
celle de l’échantillon d’eau, devraient être envisagées. 

La température joue de deux façons sur la mesure potentiométrique du pH en système 
fermé : 1) un effet mécanique dû aux changements physiques des propriétés de l’électrode; et 
2) un effet chimique causé par les changements d’équilibre dans l’échantillon d’eau (APHA et 
coll., 2012). L’électrode de verre étant un conducteur ionique, les fluctuations de température 
influeront sur sa résistance, ce qui faussera les mesures de pH. Plus la température monte, plus la 
résistance dans l’ampoule de verre de l’électrode diminue. 

La couleur, la turbidité, et les agents oxydants et réducteurs ne perturbent pratiquement 
pas le fonctionnement des électrodes de verre. Cependant, à des pH supérieurs à 10, ces électrodes 
sont perturbées par les cations de lithium, de sodium et de potassium. Afin de réduire la 
possibilité de ce type d’erreur (erreur alcaline), il convient de prendre les mesures à des pH 
supérieurs à 10 au moyen d’électrodes spéciales à faible erreur attribuable au sodium (APHA et 
coll., 2012). L’erreur acide touche les valeurs très basses du pH, habituellement sous 1,0. Comme 
le pH est bien supérieur à cette valeur pour la plupart des applications de traitement de l’eau, 
l’erreur acide est rare (Kohlmann, 2003). 

Dans un système fermé, tout changement de température de l’échantillon testé provoque 
aussi un changement de l’activité des ions hydrogène dans la solution, et par conséquent de son 
pH. Une diminution d’environ 0,45 unité de pH survient si on augmente la température de l’eau 
pure de 25 °C (Langelier, 1946). C’est pourquoi les pH-mètres incluent généralement un 
dispositif de compensation de température dans le circuit de mesure. Il est important de mesurer 
le pH aussitôt que possible après le prélèvement d’un échantillon afin de minimiser l’effet de la 
température (Larson, 1975; Kohlmann, 2003). La température de l’échantillon peut prendre du 
temps à se stabiliser dans des conditions d’eau froide. Les analystes doivent donc s’assurer que le 
pH-mètre a atteint l’équilibre durant l’analyse d’eau froide afin d’assurer une mesure précise. 

Comme le pH de l’eau est régulé par le système d’équilibre dioxyde de carbone-
bicarbonate-carbonate, tout changement dans la concentration de dioxyde de carbone (CO2) joue 
sur le pH de l’eau. Lorsqu’une surveillance continue n’est pas possible, un échantillon ponctuel 
devrait être prélevé avec précaution pour minimiser l’aération et les éclaboussures. Les 
échantillons devraient être analysés dès que possible après le prélèvement en prenant très grand 
soin de ne pas les agiter ou les remuer rapidement durant la mesure. Les eaux qui ne sont pas en 
équilibre avec l’atmosphère (p. ex., les eaux souterraines et les eaux à pH élevé) peuvent subir des 
changements lorsqu’elles sont exposées à l’atmosphère (voir la Figure 1); c’est pourquoi les 
contenants des échantillons devraient être remplis entièrement et scellés jusqu’à l’analyse, et 
mesurés dans un système fermé si possible. 

Les pH-mètres pour utilisation en laboratoire ou sur le terrain se trouvent facilement chez 
divers vendeurs et fournisseurs. Les pH-mètres portatifs en format de poche, à piles, conviennent 
à l’utilisation sur le terrain. Ces appareils portatifs peuvent mesurer les valeurs de pH avec une 
précision de ± 0,05 unité. Les modèles plus grands et plus sophistiqués peuvent atteindre une 
précision de ± 0,01 unité. Il faut les manipuler avec soin et, en général, remplacer périodiquement 
leurs électrodes. 

 



 
Le pH (août 2015) 

 

Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : document technique 
7 

 

 

 
Figure 1 Effet de la perte de CO2 sur le pH lorsque l’échantillon est exposé à l’atmosphère (à 
25 °C) (Schock, 2013) 
 

Les autres méthodes pour déterminer le pH d’une solution font appel à des indicateurs et à 
des colorimètres. Les indicateurs (tournesol) sont des matériaux qui changent de couleur 
lorsqu’exposés à différentes valeurs de pH. La couleur d’une bandelette de papier mouillé est 
comparée à une échelle de couleur standard. Ces bandelettes indicatrices de pH sont généralement 
utilisées pour obtenir des mesures préliminaires ou pour des échantillons de faible volume, et ne 
peuvent pas servir à la surveillance du pH en continu. Le colorimètre est un appareil dans lequel 
un flacon est rempli d’un volume d’échantillon adéquat auquel est ajouté un réactif. La couleur de 
l’échantillon change, et on compare le résultat à une roue de couleur ou à un spectre standard pour 
interpoler la valeur du pH (Kohlmann, 2003). 
 
4.2.1 Méthodes d’analyse approuvées 

L’U.S. Environmental Protection Agency (U.S. EPA) a approuvé deux méthodes 
d’analyse (méthodes 150.1 et 150.2) pour mesurer le pH dans l’eau potable (U.S. EPA, 2011). Il 
s’agit de deux méthodes potentiométriques, où le pH de l’échantillon est déterminé de façon 
électrométrique par l’emploi soit d’une électrode de verre en combinaison avec une électrode de 
référence, soit d’une électrode combinée. La méthode 150.2 peut être utilisée pour effectuer la 
mesure en ligne du pH des échantillons de façon continue. 

Les méthodes suivantes, établies par des organismes d’élaboration de normes 
consensuelles volontaires, sont approuvées par l’ U.S. EPA et permettent de mesurer le pH : 
ASTM D 1293 (ASTM, 1984, 1995, 1999) et SM 4500-H+ B (APHA et coll., 1992, 1995, 1998 et 
2005) ainsi que la version en ligne de SM 4500-H+ B-00 (APHA et coll., 2011). 
 
 
5.0 Lien entre le pH et les caractéristiques de la qualité de l’eau 
 Le pH de l’eau peut influer sur les caractéristiques physiques, chimiques et 
microbiologiques de l’eau décrites ci-dessous, et dans certains cas, ces caractéristiques peuvent 
agir sur lui. 
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5.1 Caractéristiques physiques 
 Les caractéristiques physiques de l’eau comprennent la température, la couleur, le goût, 
l’odeur, la turbidité et les matières dissoutes totales. La température est la caractéristique physique 
qui joue le plus sur le pH de l’eau. 
 
5.1.1 Température 
 Les changements de température agissent sur l’équilibre d’ionisation de tout acide et toute 
base faibles présents dans l’eau. L’augmentation de la température de l’eau fait augmenter la 
dissociation de l’eau, ce qui fait diminuer le pH. Dans l’eau pure, une diminution de pH d’environ 
0,45 unité survient si la température augmente de 25 °C, passant de 75 °C à 100 °C (Langelier, 
1946; Dye, 1952; Larson et Henley, 1955a,b). Cependant, si des acides et des bases faibles sont 
présents dans l’eau, l’ampleur de cet effet dépendra alors de l’alcalinité et de la teneur en carbone 
inorganique dissous (CID) de l’eau. La Figure 2 présente un exemple de la façon dont un pH 
observé à 10 °C doit être corrigé afin d’obtenir le pH correspondant pour une température de 
25 °C pour des eaux de différente alcalinité. 
 

 
Figure 2 Exemple de correction du pH de 10 °C à 25 °C pour des eaux de différente alcalinité 
(Schock, 2013) 
 
5.2 Caractéristiques chimiques 
 
5.2.1 Carbone inorganique dissous 

La chimie du carbone inorganique joue un rôle important dans de nombreuses applications 
de traitement de l’eau, dont la coagulation, l’adoucissement de l’eau, la corrosion, l’oxydation et 
de nombreux procédés qui mettent en jeu des réactions acide–base. 

Le CID est la somme des concentrations de toutes les espèces de carbone inorganique 
dissoutes dans l’eau, y compris le dioxyde de carbone (CO2), le bicarbonate (HCO3

−) et le 
carbonate (CO3

2−) dissous, ainsi que des espèces de carbonate liées aux métaux sous forme de 
paires d’ions ou de complexes. Le CID s’exprime communément en milligrammes de carbone par 
litre (mg C/L). 

S’il est dissous dans l’eau, le dioxyde de carbone est hydraté par les molécules d’eau pour 
former de l’acide carbonique (H2CO3) : 
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 CO2 + H2O    H2CO3 
 
 Cependant, dans cette réaction, la concentration de dioxyde de carbone dissous dépasse 
celle de l’acide carbonique, et il n’existe qu’une faible proportion d’acide carbonique. Le symbole 
H2CO3

* représente la somme des concentrations de CO2 et de H2CO3 dans l’eau (Stumm et 
Morgan, 1996; Butler et Cogley, 1998; Edzwald et Tobiason, 2011; Crittenden et coll., 2012). 
Dans l’eau pure en contact avec l’atmosphère, le CID se définit simplement par la formule 
suivante : 
 
 CID = [H2CO3

*] + [HCO3
-] + [CO3

2-] 
 
 Comme le H2CO3

* a des propriétés acides, la concentration de CID est un paramètre 
important dans de nombreux procédés appliqués à l’eau de surface et à l’eau souterraine, où il 
peut modifier le pH. L’altération des minéraux de silicate d’aluminium ou de carbonate augmente 
la concentration de bicarbonate dans l’eau à la source, ce qui fait augmenter le pH. La respiration 
des algues et la biodégradation de la matière organique font augmenter la concentration de 
dioxyde de carbone et diminuer le pH de l’eau. Toutes ces réactions jouent sur la concentration de 
CID, le pH et la composition chimique de l’eau (Edzwald et Tobiason, 2011). Les espèces de 
bicarbonate et de carbonate affectent de nombreuses réactions importantes dans la chimie de la 
corrosion, comme celles qui permettent à l’eau de former une incrustation protectrice ou une 
couche de passivation à base de carbonate métallique (Schock et Lytle, 2011). La concentration 
de CID joue un rôle important dans la stabilisation du pH de l’eau et peut être calculée si le pH, 
l’alcalinité, la température et la force ionique sont connus. Toutefois, dans certaines analyses de 
l’eau, si la concentration de CID est faible (sous 5 mg/L), la présence d’acides faibles (p. ex., 
l’acide phosphorique) et de bases (p. ex., l’hypochlorite de sodium et de calcium dissocié) peut 
contribuer à l’alcalinité et compliquer le calcul de la concentration de CID à partir des résultats de 
pH et d’alcalinité (Butler et Cogley, 1998; Schock et Lytle, 2011). 

On trouve les conditions de système fermé (c.-à-d. sans contact avec l’air) dans les eaux 
souterraines, la couche de fond de la colonne d’eau stratifiée de lacs et de réservoirs, les réseaux 
de distribution ainsi que dans de nombreux procédés de traitement des eaux. En système fermé, la 
teneur totale de carbone inorganique est constante (Edzwald et Tobiason, 2011). Plusieurs auteurs 
ont montré que la représentation graphique de la concentration de carbone inorganique de 10-3 M 
(ou 12 mg/L, une condition courante dans les approvisionnements d’eau) en fonction du pH à 
25 °C indique que la forme principale de carbone inorganique est H2CO3

* à un pH inférieur à 5, 
HCO3

- à un pH de 6,3 à 10,3 et CO3
2- à un pH supérieur à 10 (Stumm et Morgan, 1996; Butler et 

Cogley, 1998; Edzwald et Tobiason, 2011; Crittenden et coll., 2012). 
 

5.2.2 Alcalinité 
L’alcalinité est la mesure de la capacité de l’eau à neutraliser les acides. Elle est influencée 

par la présence de bases conjuguées de carbone inorganique (HCO3
- et CO3

2-) et d’acides 
organiques ainsi que d’orthophosphates (H2PO4

-, HPO4
2- et PO4

3-), d’ammoniac et de silicate, qui 
consomment tous l’acide (H+) lorsqu’ajoutés à l’eau. L’alcalinité peut aussi être influencée par la 
présence de l’ion OH− si sa proportion dépasse celle de l’ion H+. Dans la plupart des 
approvisionnements d’eau et des applications de traitement de l’eau, les principales bases 
conjuguées sont celles qui proviennent du carbone inorganique. Dans le cas simple de 
contribution négligeable des autres acides faibles et des bases par rapport au système de l’acide 
carbonique, l’alcalinité totale (TALC) est décrite par la formule suivante (Edzwald et Tobiason, 
2011) : 
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 TALC =  [HCO3

-] + 2[CO3
2-] + [OH−] − [H+] 

 
Auparavant, l’alcalinité était caractérisée comme ayant des formes opérationnelles 

exprimées par l’alcalinité à la phénolphtaléine et l’alcalinité totale (APHA et coll., 2012). 
L’alcalinité à la phénolphtaléine et l’alcalinité totale sont mesurées par titrage, mais chacune a un 
point de virage de titrage différent. 

L’eau ayant un pH supérieur à 8,3 aurait une alcalinité à la phénolphtaléine, qui est due 
principalement à la présence d’ions carbonate ou hydroxyde. L’alcalinité à la phénolphtaléine est 
déterminée par titrage à un point de virage de pH de 8,3, qui correspond à la conversion des ions 
carbonate en ions bicarbonate. La phénolphtaléine est un indicateur qui passe de rose à incolore à 
un pH de 8,3 lorsque cette conversion survient. 

L’alcalinité totale est le point de virage final du titrage alcalimétrique. Elle est déterminée 
par le titrage du point d’équivalence de l’acide carbonique. Dans le domaine de l’eau potable en 
Amérique du Nord, l’alcalinité est le plus souvent exprimée en milligrammes de carbonate de 
calcium par litre (mg/L de CaCO3) (Edzwald et Tobiason, 2011). Dans les applications relatives 
aux approvisionnements et aux traitements de l’eau, on suppose habituellement que le point de 
virage du titrage est un pH de 4,5, soit un point de pH équivalant à une alcalinité légèrement 
supérieure à 150 mg/L sous forme de CaCO3 (APHA et coll., 2012). Cependant, le pH du point 
d’équivalence varie selon les concentrations de carbonate, de bicarbonate, d’hydroxyde et 
d’autres anions consommateurs de protons plus faibles que ce point de virage et peut se situer 
entre 8,3 et 4,5 (Stumm et Morgan, 1996; Butler et Cogley, 1998). Dans les eaux où l’alcalinité 
est élevée, le point de virage du titrage est une approximation. 

Pour déterminer le point de virage du titrage de l’alcalinité totale, il existe quatre grandes 
méthodes dont les degrés de précisions varient (APHA et coll., 2012) : 

1) l’utilisation d’un colorant indicateur, comme l’indicateur mixte rouge de méthyle-vert de 
bromocrésol, qui passe du vert au rose à un pH de 4,5; 

2) le titrage direct au pH-mètre à un pH de 4,5; 
3) le titrage complet au point d’équivalence de l’acide carbonique, déterminé par l’une de 

plusieurs approches mathématiques ou graphiques; ou 
4) à des alcalinités inférieures à 20 mg/L de CaCO3, la méthode 2320B-4d élaborée par 

Larson et Henley (1955a,b), qui prévoit l’ajout d’acide et la mesure du pH en deux points. 
Cette méthode utilise la relation linéaire entre la quantité d’acide ajoutée et le changement 
du pH pour calculer l’alcalinité. 

 
5.2.3 Intensité de capacité-tampon 

On comprend souvent mal la différence entre l’alcalinité et l’intensité de la capacité-
tampon de l’eau. L’alcalinité est la mesure de la capacité de l’eau à neutraliser les acides, tandis 
que l’intensité de capacité-tampon est la capacité de l’eau à offrir une résistance aux fluctuations 
de pH causées par l’ajout de produits chimiques de traitement de l’eau ou par des changements de 
la qualité de l’eau dans le réseau de distribution. L’intensité de la capacité-tampon est définie 
comme étant la dérivée de la courbe de titrage de l’alcalinité totale (Stumm et Morgan, 1996; 
Butler et Cogley, 1998). Cette capacité de l’eau à résister aux fluctuations de pH est fortement 
influencée par la concentration de CID, le pH et l’alcalinité de l’eau, tout en étant fonction de la 
température et de la force ionique. La Figure 3 montre qu’à un pH donné, l’eau à forte 
concentration de CID (et donc à alcalinité élevée) a une intensité de capacité-tampon élevée 
(Kirmeyer et coll., 2000; Schock et Lytle, 2011). 
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Figure 3 Effet de la concentration de CID et du pH sur l’intensité de capacité-tampon à 25 °C et à 
une force ionique de 0 (Schock, 2013) 

 
En général, l’intensité de capacité-tampon des eaux naturelles est plus élevée à des pH 

d’environ 6,3 et 10,3, qui correspondent respectivement aux constantes d’équilibre pK1 et pK2 du 
système des carbonates. L’intensité minimale de la capacité-tampon de l’eau est à un pH de 8,3 
environ, soit au point où le pH est égal à ½(pK1 + pK2) du système des carbonates (Butler et 
Cogley, 1998; Clement et Schock, 1998; Kirmeyer et coll., 2000; Schock et Lytle, 2011). 

 
5.2.4 Dureté 

La dureté est principalement causée par la présence de calcium et de magnésium dans 
l’eau et elle est exprimée en mg/L de CaCO3. En général, la dureté carbonatée est définie par la 
concentration dans l’eau des cations Ca2+ et Mg2+ qui sont associés aux anions de l’alcalinité 
(HCO3

-
 et CO3

2-) (Randtke, 2011; Crittenden et coll., 2012). En général, l’eau qui présente une 
concentration de carbonate de calcium inférieure à 75 mg/L est considérée comme de l’eau douce; 
entre 75 et 150 mg/L, on parle d’eau à dureté moyenne; entre 150 et 300 mg/L, d’eau dure; et à 
plus de 300 mg/L, d’eau à dureté élevée (Post et coll., 2011). Le carbonate de calcium, 
l’hydroxyde de magnésium et de nombreux autres solides d’oxyde de carbonate sont moins 
solubles à des valeurs de pH plus élevées; c’est pourquoi l’augmentation du pH de l’eau dure peut 
causer des effets secondaires non voulus, comme l’augmentation des incrustations dans l’usine de 
traitement et le réseau de distribution. 

L’indice de Langelier (IL) permet de déterminer si une incrustation de carbonate de 
calcium va se former ou non, à partir de l’équation suivante : 
 
 IL = pH − pHs 
 
où pHs est le pH auquel l’eau est saturée en carbonate de calcium. 
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 Si IL est supérieur à 0, l’eau aura tendance à précipiter des incrustations de CaCO3. S’il 
est inférieur à 0, l’eau aura tendance à dissoudre ces incrustations. L’indice de Langelier n’est pas 
un indice de corrosion. Même s’il permet généralement de prédire si le CaCO3(s) va précipiter ou 
se dissoudre, il ne peut prédire la quantité précipitée ou si la structure du solide précipité offrira 
une résistance à la corrosion (Larson, 1975). Il importe de prévoir la formation de carbonate de 
calcium, car : 1) elle définit une contrainte (la formation d’une incrustation nuisible) sur la 
capacité d’ajuster le pH; 2) il peut en être tenu compte dans le but de minimiser la détérioration 
des revêtements de ciment; et 3) elle peut aider à surveiller l’uniformité des procédés de 
traitement (p. ex. l’adoucissement à la chaux). De nombreuses méthodes de calcul et empiriques 
permettent d’estimer l’apparition des incrustations. La précision de l’estimation n’est pas assurée, 
car de nombreux paramètres de la chimie de l’eau interfèrent avec la nucléation, la croissance et 
le dépôt d’incrustations causées par la dureté. L’enjeu est de connaître : 1) les concentrations, les 
espèces et les constantes de formation de la complexation de ligands importants qui peuvent 
solubiliser le carbonate de calcium, 2) la cinétique de la nucléation et de la croissance du 
carbonate de calcium et 3) la présence de cations et d’anions capables d’inhiber la nucléation et la 
croissance du carbonate de calcium (Schock et Lytle, 2011). Les logiciels actuels ne permettent 
pas de tenir compte de ces limites. 
 
5.2.5 Métaux 

Le pH joue sur les métaux qui sont présents dans l’eau traitée par suite de la corrosion du 
plomb, du cuivre, du fer et d’autres matériaux à l’intérieur des canalisations. Les propriétés des 
espèces métalliques solides et aqueuses dans l’eau dépendent du pH. En général, la solubilité des 
espèces métalliques augmente à mesure que le pH diminue, ce qui cause de fortes concentrations 
de métaux dans l’eau. Les changements de forme (complexes, ions libres, paires d’ions) des 
métaux dans l’eau causés par le pH peuvent altérer considérablement la solubilité, la charge 
superficielle et parfois la toxicité aquatique des métaux. Cette relation est fonction d’autres 
facteurs de la qualité de l’eau, comme l’alcalinité, la concentration de CID, les quantités 
d’oxydants et la concentration d’autres constituants, comme le chlorure, le sulfate, la matière 
organique naturelle (MON), les inhibiteurs de corrosion et l’ammoniac. 
 
5.3 Caractéristiques microbiologiques 
 La plage habituelle de pH des approvisionnements d’eau permet généralement la 
croissance d’un biofilm. Les biofilms sont des communautés de microorganismes qui adhèrent 
aux surfaces et qui peuvent être libérées dans l’eau, selon leurs caractéristiques physiques et 
chimiques. Les biofilms qui se constituent dans les réseaux de distribution et dans la plomberie 
des bâtiments pourraient être liés aux incrustations formées par la corrosion (sous-produits de la 
corrosion), et cette association risque de faire écran à la désinfection. Cette interaction peut causer 
une corrosion influencée par les microorganismes (CIM) dans le réseau de distribution : les 
bactéries réagissent avec les matériaux des tuyaux, ce qui crée des microenvironnements qui 
peuvent altérer le pH et d’autres caractéristiques chimiques de l’eau et aussi changer les 
incrustations des sous-produits de la corrosion à la surface des matériaux (LeChevallier et coll., 
1993). La CIM peut produire des conditions de pH localement plus faibles, ce qui cause de la 
corrosion et des piqûres, et peut modifier la solubilité des métaux et le potentiel d’oxydoréduction 
de l’eau (Lee et coll., 1980; Schock et Lytle, 2011). La nitrification est causée par les bactéries 
nitrifiantes présentes dans le réseau de distribution et survient fréquemment lorsque la chloramine 
est utilisée comme désinfectant secondaire. La nitrification peut abaisser le pH de l’eau et 
provoquer la corrosion du plomb (Douglas et coll., 2004; Edwards et Dudi, 2004; Zhang et coll., 
2008, 2010). 
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6.0 Procédés de traitement de l’eau potable et pH 
 Il est nécessaire de caractériser la source d’eau pour déterminer les problèmes de 
traitement possibles et évaluer les technologies dont on peut raisonnablement s’attendre à ce 
qu’elles respectent les objectifs en matière de qualité de l’eau. Le pH est l’une des variables 
générales de la qualité de l’eau qui doit être considérée au moment de choisir et de configurer les 
séquences de traitement pour une source d’eau donnée. Puisque le pH peut avoir un effet 
important sur le rendement des procédés de traitement (p. ex., la coagulation, la désinfection et 
l’adoucissement par précipitation) et la chimie de l’eau, des ajustements de pH seront nécessaires 
à plusieurs points dans la chaîne de traitement afin d’optimiser l’efficacité des processus de 
traitement. Puisque le pH de l’eau à la source pour être affecté par divers facteurs 
environnementaux, il est important de caractériser la qualité de l’eau brute afin de déterminer les 
étapes initiales du traitement. Le pH de l’eau durant le procédé de coagulation influe sur la chimie 
du coagulant et doit être régulé pour optimiser le rendement et minimiser la quantité de 
coagulants dans l’eau traitée. L’efficacité des différents désinfectants utilisés dans le traitement de 
l’eau dépend aussi fortement du pH de l’eau. Les variations quotidiennes et saisonnières du pH 
sont susceptibles d’avoir un effet sur la stabilité du désinfectant et la valeur CT (le produit de la 
concentration résiduelle de désinfectant [C] et du temps de contact avec le désinfectant [T]) 
exigés pour la désinfection. 
 Le pH de l’eau a aussi été qualifié comme étant l’un des plus importants paramètres qui 
jouent sur la formation et la spéciation des sous-produits de désinfection (SPD) (Stevens et coll., 
1989). Les études et les observations de terrain montrent que la formation des trihalométhanes 
(THM) augmente généralement à un pH élevé, tandis que celle des acides haloacétiques (AHA) 
suit la tendance inverse. On a également démontré que le pH joue sur la formation d’autres SPD 
comme le bromate (von Gunten, 2003) et la N-nitrosodiméthylamine (NDMA) (Mitch et Sedlak, 
2002). Cependant, l’ajustement du pH pour contrôler la formation des SPD n’est pas un procédé 
simple puisque l’altération de la chimie de l’eau peut avoir un effet sur d’autres procédés (p. ex., 
la coagulation et la désinfection). 
 L’effet du pH sur la solubilité des sous-produits de corrosion formés durant le processus 
de corrosion (p. ex., les solides du plomb et les incrustations passivantes) est primordial pour 
comprendre la concentration des métaux au robinet. 
 En général, il faut tenir compte des procédés particuliers et des objectifs généraux de 
traitement (p. ex., la coagulation, la désinfection, la formation de SPD et le contrôle de la 
corrosion) au moment de choisir le pH le mieux adapté. Même si le pH fait partie intégrante des 
procédés individuels, il peut être nécessaire de l’ajuster pour obtenir une qualité d’eau optimale 
dans le réseau de distribution et, pour finir, au robinet. Il est impératif de réguler le pH durant tout 
le procédé de traitement, et de surveiller régulièrement le pH de l’eau à la source et dans le réseau 
de distribution (Kirmeyer et coll., 2002). Le pH de l’eau pendant chacun des processus d’une 
chaîne de traitement et celui de l’eau potable traitée va varier d’un service public à un autre, selon 
la qualité de la source d’eau et la stratégie de traitement choisie. 
  
6.1 Coagulation traditionnelle et améliorée 
 Le procédé de coagulation est une étape essentielle dans le traitement traditionnel de l’eau 
et son efficacité dépend de plusieurs facteurs, dont le pH. Les coagulants ajoutés à l’eau 
s’hydrolysent rapidement et forment des précipités insolubles qui déstabilisent les particules 
colloïdales chargées négativement, comme l’argile, les algues, les spores et les virus. Cette 
déstabilisation permet l’agrégation de particules par des interactions chimiques et de van der 
Waals (Stumm et Morgan, 1969; Crittenden et coll., 2012). 
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 Les sels d’aluminium et de fer sont les principaux coagulants utilisés dans le traitement de 
l’eau potable. La solubilité des précipités d’hydroxyde d’aluminium et de fer qui en résulte 
dépend du pH de l’eau, et ce pH doit être pris en compte afin de maximiser le rendement du 
coagulant et de minimiser la quantité résiduelle d’aluminium et de fer dans l’eau traitée. Des 
produits d’hydrolyse solubles se forment lorsque les précipités d’hydroxyde métallique sont 
dissous. Des produits d’hydrolyse chargés positivement ainsi que des ions de Al3+ et de Fe3+ se 
forment à des pH faibles, alors que seuls des produits d’hydrolyse chargés négativement se 
forment à des pH plus élevés. La zone de précipitation de l’hydroxyde d’aluminium se situe dans 
une plage de pH de 5,5 à 7,7, et sa solubilité minimale survient à un pH d’environ 6,3 à 25 °C. La 
plage de pH pour la précipitation du fer est d’environ 5,0 à 8,5, et sa solubilité minimale survient 
à un pH d’environ 8,0. Les espèces ferriques sont moins solubles dans une plage plus large de pH 
(Letterman et Yiacoumi, 2011; Crittenden et coll., 2012). La solubilité minimale de tout coagulant 
dépend de la qualité particulière de l’eau et doit être déterminée au cas par cas. La solubilité de 
l’aluminium (c.-à-d. la présence de résidus d’aluminium dans l’eau traitée) peut faire problème à 
certains services publics où l’alun est employé comme coagulant et où le procédé s’effectue à un 
pH inférieur à 6,0 (U.S. EPA, 2007). Inversement, une valeur de pH supérieure à la valeur 
optimale dans une eau donnée où se trouve un mélange particulier de coagulants et d’aide-
coagulants sous forme de polymère peut entraîner une trop grande solubilité de l’aluminium et 
des résidus dans le réseau de distribution. 

Auparavant, la coagulation était utilisée et optimisée pour éliminer la turbidité (particules). 
Cependant, les procédés de coagulation peuvent aussi être optimisés pour l’élimination de la 
MON à l’aide de fortes doses de coagulants et par l’optimisation du pH. La coagulation améliorée 
est considérée comme l’une des meilleures technologies pour l’élimination des précurseurs des 
SPD dans les usines de traitement d’eau conventionnelles qui traitent l’eau de surface ou l’eau 
souterraine sous l’influence de l’eau de surface. Les procédés de traitement associent l’exigence 
d’élimination du carbone organique total (COT) à l’alcalinité de l’eau brute afin d’éviter l’ajout 
de fortes doses de coagulants pour réduire le pH entre 5 et 6, la plage où les coagulants semblent 
être le plus efficaces (Krasner et Amy, 1995; Letterman et Yiacoumi, 2011). Les niveaux de COT, 
de pH et d’alcalinité sont les principaux facteurs déterminant l’efficacité de la coagulation 
améliorée pour une source d’eau donnée. Les essais de floculation sont un outil efficace pour 
déterminer le pH cible de la coagulation et identifier les tendances d’élimination des précurseurs 
durant le procédé. Comme l’ajout d’alun et de sels ferriques fait diminuer le pH, le pH permettant 
d’éliminer le COT pour obtenir une certaine qualité de l’eau peut être atteint par l’augmentation 
progressive de la dose de coagulants, l’ajout d’un acide ou une combinaison des deux (Krasner et 
Amy, 1995; Vrijenhoek et coll., 1998; U.S. EPA, 2008). Cependant, la valeur cible de pH dépend 
de l’alcalinité de l’eau brute, et il faut prendre en compte que des doses de coagulants plus élevées 
sont nécessaires pour réduire le pH d’une eau dont l’alcalinité est élevée. Afin d’atteindre le degré 
d’élimination du COT désiré, les pH sont de 5,5, 6,3, 7,0 et 7,5 dans des eaux où les valeurs 
d’alcalinité sont respectivement de 0 à 60, > 60 à 120, > 120 à 240 et > 240 mg/L de CaCO3 (U.S. 
EPA, 1999a, 2008). Dans de l’eau à faible alcalinité (< 60 mg/L de CaCO3), si l’ajout de faibles 
quantités de coagulants provoque une baisse du pH sous sa valeur cible avant que l’élimination du 
COT soit réalisée, l’ajout d’une base est nécessaire pour conserver le pH (U.S. EPA, 1999a). 

L’élimination des précurseurs des SPD par des polymères cationiques peut aussi être 
influencée par le pH de l’eau traitée (Amy et Chadik, 1983; U.S. EPA, 1999a). Amy et Chadik 
(1983) ont étudié l’élimination des précurseurs des THM par coagulation à l’aide d’un polymère 
cationique comme seul coagulant dans sept sources d’eau naturelles. Les résultats ont démontré 
que la diminution du pH d’environ 7,6 à 6,0 faisait augmenter l’élimination des précurseurs des 
THM dans toutes les eaux soumises aux essais. 
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Les changements dans la chimie de l’eau qui accompagnent la réduction du pH dans la 
coagulation améliorée se répercutent sur d’autres procédés de traitement. Les effets secondaires 
potentiellement importants de la coagulation améliorée ont été déterminés pour quatre procédés 
de traitement : 1) la désinfection primaire, 2) le contrôle des contaminants inorganiques, 
3) l’élimination des particules et des pathogènes, et 4) la manipulation des boues. La réduction du 
pH améliore les caractéristiques de désinfection du chlore et de l’ozone (O3), diminue l’efficacité 
du dioxyde de chlore et tend à déstabiliser la monochloramine (Carlson et coll., 2000). Un pH 
plus faible peut mener à la formation de flocs moins denses et plus fragiles, ce qui diminue 
l’efficacité du procédé de clarification, dont un cycle de filtration plus court et une perforation 
prématurée. Le pH optimal devrait être choisi en trouvant un juste équilibre entre les avantages de 
mieux éliminer les précurseurs et les effets négatifs possibles sur l’élimination de la turbidité et la 
corrosion du béton et des équipements mécaniques de l’installation à plus faible pH (Singer, 
1999; Carlson et coll., 2000; U.S. EPA, 2008), et il pourra être nécessaire d’augmenter le pH par 
la suite. 
 
6.2 Désinfection et formation de sous-produits 
6.2.1 Désinfection 

En général, il faut désinfecter tous les approvisionnements d’eau potable et maintenir une 
concentration résiduelle de désinfectant dans tout le réseau de distribution. Divers facteurs 
physiques, chimiques et biologiques peuvent jouer sur l’efficacité de la désinfection. On sait que 
la température et le pH sont deux facteurs physiques importants dans le procédé d’inactivation des 
désinfectants les plus fréquemment utilisés (U.S. EPA, 1999b; Clark et Boutin, 2001). 

Le chlore est le désinfectant le plus fréquemment utilisé dans le traitement de l’eau, en 
désinfection primaire et secondaire. Il est généralement utilisé sous trois formes : 1) chlore gazeux 
sous pression qui est dissous dans l’eau au point d’application, 2) solution d’hypochlorite de 
sodium, et 3) hypochlorite de calcium solide (U.S. EPA, 1999b). L’efficacité de la désinfection au 
chlore dépend fortement du pH de l’eau. Le chlore gazeux ajouté à l’eau est rapidement hydrolysé 
pour former de l’acide hypochloreux (HOCl), un acide faible qui se dissocie pour produire l’ion 
hypochlorite (OCl−) qui a une constante de dissociation (pKa) d’environ 7,6 à 20 °C. La 
distribution des deux espèces de chlore (HOCl/ OCl−) dépend du pH de l’eau. Le HOCl est 
l’espèce dominante à un pH entre 6,0 et à 7,6 et l’ion OCl− est l’espèce dominante à un pH 
supérieur à 7,6. À un pH de 6,0, plus de 95 % du chlore existe sous forme de HOCI, alors qu’à un 
pH de 10,0, 99,7 % du chlore libre existe sous forme de OCl− (Scarpino et coll., 1972; Haas, 
2011). L’effet germicide du HOCl est supérieur à celui de l’ion OCl−, ce qui rend la désinfection 
au chlore plus efficace à des valeurs de pH faibles (U.S. EPA, 2007). Il importe cependant de 
noter que le HOCl est tout de même une excellente façon d’inactiver les bactéries et les virus, le 
chlore libre étant un oxydant très puissant, même à des valeurs de pH élevées. 

L’efficacité d’inactivation du chlore gazeux et de l’hypochlorite est la même que celle du 
chlore à la même valeur de pH. Cependant, l’ajout de chlore gazeux peut réduire le pH de l’eau, et 
l’ajout d’hypochlorite de sodium ou de calcium mène à la formation de l’ion hydroxyde, qui peut 
faire augmenter le pH; ces deux effets possibles dépendent de la capacité-tampon de l’eau. C’est 
pourquoi, en l’absence d’un ajustement de pH qui permet de maintenir le pH de l’eau traitée, le 
chlore gazeux a une efficacité de désinfection supérieure à celle de l’hypochlorite (U.S. EPA, 
1999b). 

L’augmentation du pH réduit l’efficacité de l’inactivation par le chlore et il faut donc 
augmenter la valeur CT. L’emploi du chlore libre à 20 °C combiné à l’augmentation du pH à 10 à 
partir d’une plage d’entre 6 et 9 réduit de 8 à 10 fois le taux d’inactivation des virus, selon le log 
d’inactivation recherché (Santé Canada, 2011a). La valeur CT nécessaire pour atteindre 4 log 
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d’inactivation des virus à l’aide de chlore libre à 20 °C augment de 3 à 22 mg·min/L lorsqu’on 
augmente le pH d’une plage de 6,0 à 9,0 à un pH de 10, (U.S. EPA, 2003). De façon similaire, 
afin d’atteindre 3 log d’inactivation des kystes de Giardia lamblia avec une concentration 
résiduelle de chlore inférieure à 0,4 mg/L à 20 °C ainsi que des pH de 6,5, 8,5 et 9,0, les valeurs 
CT requises sont respectivement de 44 mg·min/L, 89 mg·min/L et 105 mg·min/L (Santé Canada, 
2012a). À 10 °C, pour obtenir 0,5 log d’inactivation, un temps de contact de 16 minutes 
correspond à une augmentation de la concentration résiduelle de chlore de 1,0 mg/L à un pH de 
6,5 à 1,2 mg/L à un pH de 7,0 (U.S. EPA, 2007). 

Le dioxyde de chlore (ClO2) est un désinfectant qui peut remplacer le chlore en 
désinfection primaire. Il désinfecte par oxydation; son efficacité est éprouvée contre les bactéries, 
les virus et les kystes de Giardia, et il permet une certaine inactivation des oocystes de 
Cryptosporidium à des températures plus élevées (Santé Canada, 2012a). Il oxyde efficacement 
les composés de fer, de manganèse et ceux responsables du goût et des odeurs; il produit de 
faibles concentrations de THM et d’AHA, mais il peut former d’autres SPD, dont le chlorite et le 
chlorate (U.S. EPA, 2007). Le dioxyde de chlore est présent dans l’eau potable sous forme de gaz 
non dissocié à des valeurs de pH de 6 à 9, et son efficacité en désinfection augmente avec le pH 
dans cette plage (Benarde et coll., 1965; Berman et Hoff, 1984; Chen et coll., 1985; Clark et 
Boutin, 2001). Berman et Hoff (1984) ont observé une inactivation des virus supérieure à 99 % à 
partir d’une dose de dioxyde de chlore de 0,5 mg/L à un pH de 6 en une minute. À un pH de 10, 
le même taux d’inactivation a été atteint en moins de 15 secondes à l’aide de la même dose de 
désinfectant. Barbeau et coll. (2005) ont découvert que l’efficacité du dioxyde de chlore contre les 
spores de bactéries et les bactériophages était plus élevée à un pH de 8,5 qu’à un pH de 6,5. 

L’ozone (O3) est un puissant désinfectant/oxydant qui peut être utilisé pour atteindre 
divers objectifs de traitement, dont la désinfection, l’oxydation de composés organiques (y 
compris les composés responsables du goût et des odeurs), l’élimination des contaminants traces 
et le prétraitement qui précède les procédés biologiques. L’ozone est très efficace contre les virus, 
mais l’est légèrement moins contre les oocytes de Cryptosporidium (U.S. EPA, 2007). Tout 
comme le dioxyde de chlore, l’ozone est présent dans l’eau sous forme de gaz dissous. Il subit 
donc des pertes par volatilisation et demande en oxydant de l’eau. Certains rapports suggèrent que 
l’efficacité de désinfection de l’ozone ne dépend pas du pH dans la plage où il se situe 
habituellement pendant le traitement de l’eau (Clark et Boutin, 2001; U.S. EPA, 2007; Santé 
Canada, 2012a). Cependant, le taux de décomposition de l’ozone augmente dans des solutions à 
pH plus élevé où divers oxydants de réactivité différente sont formés, ce qui peut jouer sur 
l’inactivation des microorganismes (U.S. EPA, 1999b; Carlson et coll., 2000; Haas, 2011). Les 
principaux sous-produits de l’ozonation ne sont pas soumis à des réactions favorisées à pH élevé 
(c.-à-d. les réactions d’hydrolyse alcaline). Le pH joue plutôt un rôle dans l’altération du taux de 
décomposition de l’ozone en radicaux hydroxyle. L’augmentation du pH cause une accélération 
du taux de décomposition de l’ozone. On a avancé que ce processus de décomposition était 
responsable d’une diminution de la formation traditionnelle de sous-produits d’ozonation (p. ex., 
les aldéhydes; Reckhow et Singer, 2011). 

L’efficacité des rayons ultraviolets (UV) dans la désinfection primaire de l’eau dépend de 
l’intensité de la lumière et de la durée d’exposition des microorganismes. Étant donné que le 
mécanisme d’inactivation aux rayons UV semble être photochimique, le pH ne devrait pas altérer 
son efficacité. Cependant, certains paramètres de qualité de l’eau (le pH, l’alcalinité et la 
température) peuvent affecter les taux d’encrassement des gaines de lampes. Les cations 
polyvalents comme le fer, le calcium et le magnésium peuvent se déposer sur la gaine de quartz, 
entrainant des encrassements et diminuant la transmission des rayons UV à l’eau. Le pH peut 
modifier les caractéristiques d’absorption de la lumière de la matière humique dans l’eau, et peut 
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jouer indirectement sur l’efficacité de la désinfection en changeant la demande en désinfectant 
(U.S. EPA, 2007; Haas, 2011).  
 Le traitement aux chloramines utilisé comme désinfectant secondaire dans le traitement de 
l’eau potable a gagné en popularité en raison des préoccupations grandissantes à l’égard des effets 
nocifs attribués aux SPD chlorés. Sur le plan chimique, les chloramines forment un groupe 
complexe de désinfectants (mono-, di- et trichloramines); la monochloramine est l’espèce 
privilégiée pour la désinfection en raison de ses propriétés biocides ainsi que des problèmes de 
goût et d’odeur associés aux di- et trichloramines (Kirmeyer et coll., 2004). Le rapport entre le 
chlore et l’ammoniac, le pH et la méthode d’application sont des paramètres critiques dans 
l’évaluation de l’utilisation de chloramine comme désinfectant secondaire (Hoff, 1986). Le taux 
de formation de monochloramine dépend fortement du pH. Les conditions optimales de formation 
de la monochloramine sont des pH qui varient de 6,5 à 9,0 (le pH idéal est 8,3) et un rapport de 
poids chlore:azote ammoniacal de 3:1 à 5:1 (Daniel, 1998; Kirmeyer et coll., 2004). Un pH de 4 à 
6 favorise la formation de dichloramine, tandis qu’un pH inférieur à 4,4 favorise la formation de 
trichloramine (U.S. EPA, 1999b). L’efficacité de la désinfection à la monochloramine dépend du 
pH et augmente à pH faible, l’hydrolyse partielle de la monochloramine en chlore libre jouant 
probablement un rôle important (Fleischacker et Randtke, 1983; Hoff, 1986; Clark et Boutin, 
2001). En général, le pH est maintenu à plus de 8,3 en désinfection à la monochloramine. Même 
si la monochloramine est plus stable que le chlore libre, elle se décompose et libère de 
l’ammoniac libre, un facteur qui contribue à la nitrification dans le réseau de distribution. Une eau 
à pH acide catalyse la désintégration de la monochloramine, et la concentration résiduelle de 
désinfectant chute à un pH égal ou inférieur à 6 (Reckhow et Singer, 2011). De plus, la 
nitrification peut abaisser le pH de l’eau et est considérée comme une cause de relargage du 
plomb dans l’eau potable (Douglas et coll., 2004). 
 
6.2.2 Sous-produits de désinfection 
 Les SPD sont une conséquence involontaire des procédés de désinfection ou d’oxydation 
dans le traitement de l’eau potable. De nombreux facteurs s’ajoutent à la nature des MON pour 
déterminer la composition des SPD. Le choix du désinfectant et de la dose appliquée, le pH et la 
température peuvent tous jouer sur la formation de SPD. Les données scientifiques actuelles 
montrent que les avantages de la désinfection de l’eau potable (taux réduits de maladies 
infectieuses) dépassent largement tout risque pour la santé lié aux SPD. 

La réaction globale entre le chlore et les MON est relativement insensible au pH employé 
par l’ensemble des pratiques courantes de traitement des eaux (Reckhow et Singer, 2011). 
Cependant, la formation de certains SPD halogénés est fortement influencée par la valeur de pH 
de l’eau (Fleischacker et Randtke, 1983). Les THM et les AHA sont les deux principaux groupes 
de SPD halogénés présents dans l’eau potable. L’augmentation du pH favorise la formation des 
THM, tandis qu’elle réduit la formation des AHA (Krasner et coll., 1989; Pourmoghaddas et 
Stevens, 1995). La formation des THM a tendance à être faible à un pH de 5, mais elle augmente 
d’environ 20 % à une plage de pH de 7,0 à 8,2 et d’environ 40 % si le pH est supérieur à 8,5 
(Edwards et Reiber, 1997a,b; Navalon et coll., 2008; U.S. EPA, 2008; Reckhow et Singer, 2011). 
La formation accrue des THM à pH élevé est due aux réactions d’hydrolyse basique, qui 
favorisent la formation des THM. Les AHA ne sont pas touchés par ces réactions, mais leur 
potentiel de formation est faible à pH élevé en raison de leurs mécanismes de formation 
(Rechhow et Singer, 2011). Il est important de noter que les acides dihaloacétique et 
trihaloacétique ont différents mécanismes de formation et dépendent donc différemment du pH : 
la formation de l’acide dihaloacétique est relativement indépendante du pH, tandis que la 
formation de l’acide trihaloacétique diminue à mesure que le pH augmente (U.S. EPA, 2008; 

http://www.hc-sc.gc.ca/ewh-semt/pubs/water-eau/haloaceti/index-eng.php#ref84
http://www.hc-sc.gc.ca/ewh-semt/pubs/water-eau/haloaceti/index-eng.php#ref85
http://www.hc-sc.gc.ca/ewh-semt/pubs/water-eau/haloaceti/index-eng.php#ref85


 
Le pH (août 2015) 

 

Recommandations pour la qualité de l’eau potable au Canada : document technique 
18 

 

Reckhow et Singer, 2011). Les documents techniques des recommandations sur les THM et les 
AHA (Santé Canada, 2006, 2008a) contiennent des renseignements détaillés à ce sujet. 

Les ions chlorite et chlorate se forment dans l’eau potable lorsque le dioxyde de chlore est 
utilisé dans le procédé de traitement. Pour les applications dans l’eau potable, le dioxyde de 
chlore est produit sur place à partir de la réaction entre le chlorite de sodium et soit le chlore 
gazeux ou l’acide hypochloreux dans des conditions acides. Les valeurs de pH privilégiées sont 
généralement de 3,5 à 5,5 puisque les conditions acides (c.-à-d. un pH de 2,5 à 3) mènent à la 
formation de chlorate (Gates et coll., 2009). Afin de contrer l’alcalinité du chlorite de sodium et 
de l’hydroxyde produit dans la réaction, de l’acide est ajouté avec l’acide hypochloreux pour 
maintenir un pH optimal pour la production de dioxyde de chlore (Gordon et coll., 1990; U.S. 
EPA, 1999b; Singer et Reckhow, 2011). L’utilisation précise (mise au point) du générateur de 
dioxyde de chlore, son entretien adéquat et la technologie de production employée influent 
grandement sur l’efficacité de production du dioxyde de chlore et le taux de formation du chlorite 
et d’autres sous-produits indésirables, comme le chlorate, le peroxyde d’hydrogène et le 
perchlorate (Gordon, 2001; Gates et coll., 2009). Les solutions d’hypochlorite contiennent 
diverses impuretés, dont le bromate, le chlorate et le chlorite. Ces impuretés peuvent être 
présentes durant la fabrication ou se former durant le transport et l’entreposage. Le chlorate et le 
chlorite sont des produits connus de dégradation de l’hypochlorite (Gordon et coll., 1995). Cette 
dégradation est associée à des facteurs comme le pH et la température. Snyder et coll. (2009) ont 
découvert que la régulation du pH des solutions d’hypochlorite dans une plage de 11 à 13, même 
après dilution, aide à prévenir la décomposition rapide du chlorate et sa formation subséquente. Il 
faut cependant noter que la décomposition à un pH supérieur à 13 cause la formation de 
perchlorate. Environ 50 à 70 % du dioxyde de chlore consommé par les réactions d’oxydation est 
réduit en chlorite dans les conditions habituelles de traitement de l’eau (Werdenhoff et Singer, 
1987). La production de chlorite et de chlorate peut augmenter dans un réseau à forte demande en 
oxydant et à pH supérieur à 9. Dans des conditions alcalines, le dioxyde de chlore se décompose 
pour former à la fois du chlorite et du chlorate (Aieta et Berg, 1986; U.S. EPA, 2007). Le 
document technique des recommandations sur le chlorite et le chlorate (Santé Canada, 2008b) 
contient des renseignements plus détaillés sur le dioxyde de chlore. 
 L’ajout d’ozone à de l’eau qui contient naturellement du bromure cause la formation 
d’espèces aqueuses de brome (ions hypobromite [OBr−] et acide hypobromeux [HOBr]), qui 
mène à la formation de SPD inorganiques et organiques (Haag et Hoigné, 1983; Krasner et coll., 
1993; Siddiqui et Amy, 1993). À un pH de 8,86 à 20 °C, ces deux espèces de brome sont 
également distribuées. L’oxydation du bromure en composés de brome inorganiques et (ou) 
organiques durant l’ozonation est fonction de la qualité de l’eau et des variables du traitement de 
l’eau (Amy et coll., 1997). Le bromate (BrO3

-), un SPD inorganique, peut être formé par de 
nombreux mécanismes (Song et coll., 1997; von Gunten et Oliveras, 1998). Le pH de l’eau durant 
l’ozonation a deux effets principaux sur la formation du bromate. Dans le mécanisme direct, 
l’oxydation induite par l’ozone moléculaire, le bromure est d’abord oxydé en HOBr/OBr−, puis en 
bromite (BrO2

-) et finalement en BrO3
-
. À faible pH, l’équilibre entre les espèces aqueuses de 

brome (HOBr/OBr-) est déplacé vers l’acide hypobromeux, ce qui diminue la concentration de 
l’ion hypobromite plus réactif. La diminution du pH entraîne généralement la diminution de la 
formation de bromate (Amy et coll., 1997; Song et coll., 1997; Williams et coll., 2003). Song et 
coll. (1997) et Williams et coll. (2003) ont observé une diminution d’environ 50 % de la 
formation de bromate lorsqu’on fait passer le pH de 7,5 à 6,5. Les avantages de la diminution du 
pH pour limiter la formation de bromate peuvent être compensés par la formation de composés 
organiques bromés totaux, comme le bromoforme et les acides bromoacétiques. Comme l’acide 
hypobromeux et les MON servent de réactifs principaux dans la formation des composés 

http://www.hc-sc.gc.ca/ewh-semt/pubs/water-eau/chlorite-chlorate/index-eng.php#ref33
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organiques bromés totaux, leur production devrait être favorisée à faible pH (Haag et Hoigné, 
1983; Amy et coll., 1997; Song et coll., 1997). Le document technique de la recommandation sur 
le bromate contient des renseignements plus détaillés sur le bromate (Santé Canada, 1998). 

Il existe peu d’information scientifique sur les sous-produits formés par la photolyse 
directe sous l’action des rayons UV ou sur les facteurs qui peuvent jouer sur la formation de sous-
produits (Malley et coll., 1995). Même si la lumière UV ne contribue pas à la formation des SPD 
comme les THM et les AHA, elle peut influencer les précurseurs des SPD à de fortes doses d’UV, 
en dehors des pratiques de désinfection (Linden et Rosenfeldt, 2011). De faibles changements 
dans la structure des MON ont été rapportés, mais aucun effet sur la formation des THM ou des 
AHA n’a été noté (Magnuson et coll., 2002). Dans les sous-produits provoqués par les UV, la 
photolyse de nitrate en nitrite peut être préoccupante. La formation de nitrite est un processus 
complexe et peut être influencée par la présence de matière organique et par le pH. Cependant, si 
la concentration de nitrate est inférieure à 10 mg/L d’azote ammoniacal, la possibilité de 
formation de nitrite est minimale (Linden et Rosenfeldt, 2011).  

Wang et coll. (2015) ont observé la formation de BrO3
– pendant le traitement UV/chlore, 

avec une formation plus élevée at un pH plus faible (6,5). Certaines études (Forsyth et al., 2013; 
Wang et al., 2015) ont rapporté que la photolyse du chlore produisait des radicaux hydroxyle et de 
l’ozone, lesquels jouent un rôle important dans la formation de BrO3

– lorsque du bromure est 
présent. Small changes in the structure of NOM have been reported, but no effects on THM or 
HAA formation were noted (Magnuson et al., 2002). A potential concern for UV-induced by-
products is the photolysis of nitrate to nitrite. The formation of nitrite is a complex process and 
may be influenced by the presence of organic matter and pH. However, when the nitrate 
concentration is below10 mg/L as nitrogen, there is only a minimal chance that nitrite formation 
would occur (Linden and Rosenfeldt, 2011). 

La NDMA est un SPD qui contient de l’azote et qui peut se former durant le traitement de 
l’eau potable, particulièrement durant la chloramination et, dans une plus faible mesure, la 
chloration (Charrois et Hrudey, 2007; Nawrocki et Andrzejewski, 2011; Reckhow et Singer, 
2011). D’après une étude en laboratoire (Schreiber et Mitch, 2005), le degré de chloration des 
précurseurs organiques azotés et la formation partielle de dichloramine sont deux facteurs 
importants qui peuvent influer sur la formation de la NDMA. L’étude montre que la formation de 
la NDMA, qui fait intervenir la dichloramine et la diméthylamine, dépend fortement du pH. Si les 
chloramines sont formées in situ dans de l’eau désionisée et à des rapports molaires du chlore à 
l’ammoniac inférieurs à 1 (rapport massique du chlore à l’azote ammoniacal de 5:1), la formation 
de la NDMA est de 10 à 100 fois moindre à un pH de 5,1 qu’à un pH de 6,9 ou de 8,8, 
respectivement. De plus, les réactions où la dichloramine intervient montrent une plus grande 
formation de la NDMA à partir de la diméthylamine par rapport à la diméthylamine chlorée à un 
pH de 6,9, tandis qu’à un pH de 5,6, une plus grande quantité de NDMA est formée par la 
réaction avec la diméthylamine chlorée (Schreiber et Mitch, 2005). Le document technique de la 
recommandation sur la NDMA (Santé Canada, 2011b) contient des renseignements plus détaillés. 
 
6.3 Adoucissement par précipitation 
 L’adoucissement par précipitation, souvent appelé adoucissement à la chaux, repose sur la 
précipitation de carbonate de calcium et d’hydroxyde de magnésium [Mg(OH2)] surtout pour 
éliminer la dureté (ions Ca2+ et Mg2+). Elle peut aussi servir à éliminer divers contaminants 
organiques et inorganiques dissous. Les procédés d’adoucissement à la chaux se divisent 
généralement en trois groupes : 1) l’adoucissement traditionnel à la chaux pour éliminer la dureté 
carbonatée (emploi de chaux seulement), 2) l’adoucissement à la chaux et au carbonate de sodium 
pour éliminer la dureté carbonatée et non carbonatée (p. ex., le sel de sulfate ou de chlorure), et 
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3) l’adoucissement par la chaux en excès pour éliminer à la fois le calcium et le magnésium et 
parfois la silice (U.S. EPA, 2007). 

La conversion du bicarbonate en carbonate est fonction du pH de l’eau. En théorie, 
l’utilisation complète de l’alcalinité bicarbonatée dans une précipitation de calcium requiert une 
valeur de pH supérieure à 12. En pratique, le pH optimal pour la précipitation du carbonate de 
calcium peut être aussi bas que 9,5, puisqu’une quantité importante de carbonate est en équilibre 
avec le bicarbonate et que la quantité de carbonate formée augmente à mesure que la précipitation 
se produit (Crittenden et coll., 2012). La précipitation d’hydroxyde de magnésium nécessite un 
pH supérieur à 10,5, soit plus que ce qui peut être atteint par l’ajout stoechiométrique de chaux. 
C’est pourquoi la chaux est ajoutée en excès, ce qui permet d’augmenter le pH jusqu’au point où 
l’hydroxyde de magnésium précipite (Randtke, 2011). 
 L’adoucissement amélioré consiste en l’élimination améliorée des précurseurs des SPD au 
moyen de l’adoucissement par précipitation. En général, il s’agit d’ajouter un coagulant et 
d’augmenter la dose de chaux pour élever le pH et éliminer une plus grande quantité de carbone 
organique, par l’augmentation présumée des interactions entre les ions calcium et les précurseurs. 
Si du magnésium se trouve dans l’eau brute et que le pH est haussé à des valeurs de 10,5 à 10,8, 
la coprécipitation de l’hydroxyde de magnésium et du carbonate de calcium améliorera 
l’élimination des précurseurs (U.S. EPA, 1999a, 2008). 

L’adoucissement par précipitation produit de l’eau dont le potentiel de formation de tartre 
est important, et le pH élevé peut favoriser la formation de THM. En général, l’eau traitée qui 
provient d’installations d’adoucissement tend à être moins corrosive pour les matériaux du réseau 
de distribution. Auparavant, le pH de l’eau traitée des installations d’adoucissement se situait 
entre 7,5 et 10 (U.S. EPA, 2007; Elder et Budd, 2011). Cependant, afin de prévenir l’incrustation 
des matériaux filtrants et le dépôt en excès de tartre de CaCO3 dans le réseau de distribution, 
certaines installations d’adoucissement ajoutent du dioxyde de carbone (recarbonatation) afin de 
réduire le pH et de stabiliser l’eau avant sa distribution. Au moment de choisir le pH cible de 
l’eau traitée, il convient de tenir compte du pH optimal pour le contrôle de la corrosion. 
 
6.4 Adsorption 

L’alumine activée, les adsorbants d’oxyde ferrique granulaire et d’hydroxyde ferrique 
granulaire ainsi que les oxydes de fer qui recouvrent divers milieux ou auxquels ils sont 
incorporés peuvent être employés pour éliminer les anions de contaminants inorganiques, dont 
l’arsenic, le fluorure, le sélénium, la silice, le phosphate, le vanadate et les anions des MON 
(fulvate), de l’eau potable. 

L’adsorption sur alumine activée est un procédé physicochimique par lequel les ions 
présents dans l’eau d’alimentation sont adsorbés sur une surface composée d’alumine activée et 
oxydée. Ce processus est sensible au pH en raison de la nature amphotère de l’alumine activée. 
L’alumine activée adsorbe les anions lorsque le pH est inférieur à son point isoélectrique. Le 
point isoélectrique ou le pH au point de charge nulle est défini comme la valeur de pH pour 
laquelle la charge nette de surface est nulle. En ce qui a trait à l’alumine activée, le pH au point de 
charge nulle se situe entre 8,2 et 9,2 selon la pureté du milieu. Un certain nombre d’études ont 
montré que l’élimination optimale est atteinte à un pH de 5,5 à 6,0 pour l’arsenic et le fluorure et 
à un pH de 5,0 à 6,0 pour le sélénium (Clifford, 1999; U.S. EPA, 2002, 2004; Meenakshi et 
Maheshwari, 2006). Au-delà de la valeur du pH au point de charge nulle, l’alumine activée peut 
surtout adsorber les cations, mais son utilisation comme échangeur de cations est rare dans le 
traitement de l’eau (Clifford et coll., 2011), à l’exception de son usage pour éliminer le radium 
(Clifford et coll., 1988). 
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Plusieurs milieux à base de fer ont montré une affinité à adsorber l’arsenic sous ses deux 
formes [As(III) et As(V)]. Le rendement du milieu d’adsorption dépend de facteurs comme la 
concentration et les espèces d’arsenic, le pH, la présence d’anions concurrents et les 
caractéristiques propres au milieu, dont sa durée de vie et le temps de contact en fût vide requis. 
Toutefois, le pH de l’eau joue très différemment sur les adsorptions de As(III) et de As(V). 
L’adsorption de As(V) diminue à mesure que le pH augmente de 3 à 10, car plus le pH augmente, 
moins la charge de surface du milieu est positive, ce qui diminue l’attraction vers les espèces de 
As(V) chargées négativement (H2AsO4

- et HAsO4
2-). Le H2AsO4

-  domine dans la plage de pH de 
2,0 à 7,0 et le HAsO4

2- dans la plage de pH de 7,0 à 11,0. L’adsorption de As(III) augmente à des 
valeurs de pH plus élevées et atteint son maximum à un pH de 9,0, probablement en raison du fait 
que l’espèce neutre, H3AsO3, prédomine pour As(III) dans la plage de pH des eaux naturelles. À 
un pH de 9,0, la forme H2AsO3

- est présente, ce qui augmente l’affinité pour les surfaces solides 
de fer chargées positivement. L’adsorption efficace de l’arsenic sous ses deux formes se situe 
dans une plage de pH de 6,0 à 7,5, As(V) étant mieux adsorbé vers le bas de cette plage et As(III) 
vers le haut de cette plage (Jain et Loeppert, 2000). La plage optimale de pH pour l’élimination de 
l’arsenic est propre à chaque type de milieu testé et peut se situer entre 5,5 et 9,0 (U.S. EPA, 
2004). 

 
6.5 Oxydation chimique 

Les procédés d’oxydation chimique jouent un rôle important dans le traitement de l’eau 
potable. Ces procédés changent l’état d’oxydation des constituants en une forme qui peut être plus 
facilement éliminée dans les étapes de traitement suivantes. Les oxydants chimiques les plus 
courants sont le chlore, l’ozone, le dioxyde de chlore et le permanganate. Comme la plupart de 
ces produits chimiques sont aussi des désinfectants, l’oxydation se produit, dans une certaine 
mesure, même lorsque ces produits chimiques sont utilisés principalement pour inactiver les 
microbes. Ces oxydants réduisent les espèces inorganiques (p.ex. le fer, le manganèse, le sulfure) 
et les composés organiques synthétiques, et peuvent aussi être utilisés pour détruire les composés 
responsables du goût et des odeurs, et pour éliminer la couleur. L’ozone est très réactif et se 
décompose spontanément pour former des radicaux hydroxyle (processus d’oxydation avancé).  
Les contaminants qui ne se dégradent pas en présence d’ozone moléculaire peuvent être 
sensiblement oxydés par les radicaux hydroxyle. Dans beaucoup de cas, l’oxydation de ces 
contaminants est plus importantes à des pH plus élevés, suite à une régénération plus rapide  des 
radicaux hydroxyle (Singer and Reckhow, 2011). 

L’efficacité du traitement de nombreux procédés d’oxydation est influencée par le pH 
ainsi que la température, la dose d’oxydant, le temps de réaction et la présence de substances 
interférentes. Les réactions d’oxydation avec le chlore tendent à être plus efficaces à pH faible, 
tandis que les taux cinétiques d’oxydation au permanganate tendent à être plus élevés à mesure 
que le pH augmente (Singer et Reckhow, 2011). 

Les principales variables influant sur l’oxydation des précurseurs des SPD par l’ozone, 
avant la chloration, sont le pH, l’alcalinité, la dose d’ozone et la nature des contaminants 
organiques. À pH faible, l’oxydation des précurseurs des SPD par l’ozone est plutôt efficace. 
Cependant, au-dessus d’un pH critique donné, l’ozone devient moins efficace, ce qui peut faire 
augmenter le taux des précurseurs des sous-produits de la chloration. Pour la plupart des 
substances humiques, le pH critique est à 7,5 puisque le taux de décomposition de l’ozone en 
radicaux hydroxyle augmente rapidement. C’est pourquoi, à des pH de 6,0 à 7,0 où l’ozone 
moléculaire prédomine, les précurseurs initiaux des sous-produits de THM sont de nature 
différente de ceux formés par l’oxydation des radicaux hydroxyle à des pH plus élevés (U.S. 
EPA, 1999b). 
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Le manganèse est habituellement éliminé de l’eau par oxydation/coagulation/filtration 
directe ou par adsorption/oxydation (p. ex., les sables verts) dans un lit filtrant (Singer et 
Reckhow, 2011). Le manganèse sous forme de Mn(II) dissous peut être directement oxydé en 
précipité de MnO2(s), qui est éliminé en aval par des procédés physiques comme la clarification et 
la filtration ou par filtration sur membrane. Les vitesses des réactions d’oxydation, et donc les 
dimensions du bassin de contact requis, dépendent du pH. Les principes du traitement au 
manganèse par utilisation d’adsorption/oxydation sont fondés sur la présence d’oxydes de 
manganèse dans le milieu filtrant. Les oxydes de manganèse sont capables d’adsorber le Mn(II) 
dissous. La surface des oxydes agit ensuite comme catalyseur pour l’oxydation de Mn(II) adsorbé 
de façon à ce que davantage d’oxydes soient produits. Lors de l’utilisation d’un milieu filtrant 
recouvert d’oxyde de manganèse, on doit prendre soin de maintenir des conditions de pH et 
d’oxydation optimales dans le lit filtrant. La cinétique et la capacité de sorption augmentent à 
mesure que le pH de l’eau augmente. Afin d’assurer l’élimination efficace du manganèse, des 
valeurs de pH légèrement alcalines (7,0 à 8,0) sont recommandées (Knocke et coll., 1988, 1991; 
Kohl et Medlar, 2006). 

 
6.6 Filtration sur membrane 
 Les procédés sur membrane comprennent des barrières semi-perméables qui permettent le 
passage sélectif des composants. Il existe deux principaux groupes de membranes : 1) la 
microfiltration (MF) et l’ultrafiltration (UF), qui éliminent les particules, et 2) l’osmose inverse 
(OI) et la nanofiltration (NF), qui éliminent les particules et les matières dissoutes (Elder et Budd, 
2011). La MF et l’UF se font à partir de membranes à faible pression qui éliminent les particules 
dont la taille est supérieure à celle des pores de la membrane. Les microbes (bactéries, 
Cryptosporidium, Giardia) et une partie du carbone organique peuvent être éliminés par ces 
procédés. Les membranes de NF ont des pores dont la taille se situe entre celles des pores des 
membranes d’UF et d’OI. La NF et l’OI permettent d’éliminer les minéraux (p. ex., le sodium, le 
sulfate, le chlorure, le calcium, le magnésium et les ions bicarbonate), ce qui peut rendre l’eau 
traitée plus corrosive et augmenter le relargage de métaux dans le réseau de distribution 
(Duranceau et Taylor, 2011). L’élimination des contaminants peut causer un déséquilibre des 
minéraux, qui peut aggraver la corrosivité de l’eau traitée (Schock et Lytle, 2011). Un ajustement 
du pH et de l’alcalinité après le traitement d’OI et de NF peut être nécessaire pour contrôler la 
corrosion (U.S. EPA, 2007). 
 La répulsion des charges est un mécanirme de rejet important pour les membranes d’OI et 
de NF. Les membranes polymériques acquérissent une charge de surface lorsqu’elles sont en 
contact avec un milieu aqueux, ce qui a un effet important sur les charactéristiques de rejet de la 
membrane (Duranceau et Tyler, 2011). Childress et Elimelech (1996) ont examiné l’effet du pH 
de l’eau sur la charge de surface de membranes d’OI et de NF obtenues sur le marché. Toutes les 
surfaces des membranes étaient amphotères, avec une charge positive à un pH faible, une charge 
négative à un pH au-delà de 5,0, et un point isoélectrique (sans charge) à un pH variant entre 3,0 
et 5,0. Hong et Elimelech  (1997) ont étudié l’influence du pH sur l’encrassement des membranes 
de NF par la MON, en présence de cations divalents. Les auteurs ont observé une diminution du 
de flux d'eau produite par osmose inverse  lorsque le pH de l’eau était abaissé à 4,0. Cette 
observation a été attribuée à une diminution de la répulsion coulombienne entre la surface de la 
membrane et les molécules de MON, résultant en une augmentation du taux de sorption de la 
MON sur la surface de la membrane. 
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6.7 Échange d’ions 

L’échange d’ions est utilisé pour éliminer les constituants ioniques dissous de l’eau. Dans 
les applications de traitement de l’eau potable, le procédé d’échange d’ions sert principalement en 
adoucissement et en déminéralisation de l’eau (p. ex., l’élimination de Ca2+, Mg2+ et SO4

2-). 
L’adoucissement de l’eau est le procédé d’échange de cations le plus largement utilisé, où les ions 
chargés positivement en surface d’un milieu d’échange d’ions sont échangés avec des ions 
chargés positivement dans l’eau. Ce procédé n’altère pas le pH, la concentration de CID, la 
concentration en oxygène dissous, la concentration de chlore, la température ou l’alcalinité de 
l’eau traitée, mais il fait augmenter le contenu en solides dissous (Sorg et coll., 1999; Elder et 
Budd, 2011). Le milieu d’échange d’anions remplace les ions chargés négativement en solution 
(le nitrate, le fluorure, le sulfate et l’arsenic) par des ions du milieu chargés négativement 
(généralement du chlorure) afin d’éliminer ces contaminants de l’eau (U.S. EPA, 2012). 

Les résines échangeuses de cations fortement acides agissent dans une très large plage de 
pH, car les groupements fonctionnels attachés à la matrice (les groupements sulfonates) sont 
fortement acides et sont ionisés dans toute l’échelle de pH. Les résines échangeuses de cations 
faiblement acides ne peuvent échanger des ions que dans des milieux à pH neutre à alcalin 
puisque les groupements fonctionnels (les carboxylates) ne sont pas ionisés à plus faible pH. La 
capacité maximale des résines est atteinte à un pH de 10 à 11 (Clifford et coll., 2011). 
 Les groupements fonctionnels d’amines quaternaires des résines échangeuses d’anions 
fortement alcalines sont ionisés à des pH de 1 à 13. Les résines échangeuses d’anions faiblement 
alcalines ne sont utiles qu’à des pH acides (< 6), où les groupements fonctionnels peuvent agir 
comme des surfaces d’échange chargées positivement pour les anions (Clifford et coll., 2011). 
 
6.8 Stripage à l’air et aération 

Le stripage à l’air et l’aération sont des procédés de transfert de gaz qui peuvent éliminer 
les gaz dissous comme le sulfure d’hydrogène (H2S) et le dioxyde de carbone, oxyder le fer et le 
manganèse, et retirer certains goûts et odeurs de l’eau. Ces procédés sont aussi utilisés pour 
éliminer les composés organiques volatils (COV) et le radon en solution. Le taux de transfert 
gazeux de ces constituants en solution est influencé par le pH et la solubilité de ces constituants 
dans l’eau par rapport à leur pression partielle correspondante en phase gazeuse. Par exemple, à 
pH neutre, l’ammoniac est présent sous forme d’ion dans l’eau et ne peut être strippé. À pH plus 
élevé (supérieur à 9 ou 10), il devient toutefois soluble et peut être strippé (Hand et coll., 2011). 

 
6.9 Ajustement du pH dans les systèmes de traitement et de distribution de l’eau potable 
 Dans les usines de traitement de l’eau potable, le pH peut être ajusté à divers endroits pour 
optimiser l’efficacité des procédés de traitement comme la coagulation ou la désinfection. 
L’ajustement du pH influe sur l’efficacité de la coagulation dans l’élimination des matières 
organiques et de la turbidité et peut jouer sur l’efficacité de la désinfection primaire et secondaire. 
Il influe aussi sur la formation des SPD. L’ajustement du pH de l’eau traitée peut aider à réduire 
le relargage de métaux dans l’eau distribuée; par exemple, l’augmentation du pH demeure l’une 
des méthodes les plus efficaces pour minimiser les niveaux de plomb et de fer dans l’eau potable 
distribuée. 
 Les produits chimiques utilisés dans le traitement afin d’ajuster le pH sont notamment la 
soude caustique, la potasse, la chaux et l’acide sulfurique. L’utilisation du CO2 permet aussi un 
ajustement minimal du pH, soit à l’aide de carbonate ou de bicarbonate de sodium; toutefois, cette 
combinaison sert principalement à ajuster l’alcalinité. L’aération est une méthode de traitement 
sans produits chimiques par laquelle de l’air est introduit dans l’eau, ce qui élimine le CO2 et 
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cause l’augmentation du pH. Une autre méthode d’ajustement du pH est l’utilisation de 
contacteurs au calcaire : l’eau circule à travers un lit de pierre à chaux broyée, qu’elle dissout, ce 
qui provoque l’augmentation du pH (ainsi que de l’alcalinité [ou la concentration de CID] et la 
concentration de calcium). Ces deux dernières méthodes ne permettent pas de réguler précisément 
le pH. Une combinaison de chaux ou de soude caustique et de dioxyde de carbone améliore la 
précision, car le pH et l’alcalinité de l’eau peuvent être ajustés séparément. 
 
 
7.0 Considérations relatives aux réseaux de distribution 
7.1 Réseaux de distribution et changement de pH 

Des facteurs chimiques, physiques et biologiques peuvent affecter le pH de l’eau tout au 
long du système de traitement et du réseau de distribution. La capacité-tampon de l’eau est liée au 
pH, à l’alcalinité et à la concentration de CID. Comme indiqué précédemment, les eaux qui 
contiennent suffisamment de CID subissent peu de fluctuations de pH, les ions bicarbonate et 
carbonate dans l’eau amortissant le changement. L’effet tampon le plus important se produit à un 
pH de 6,3 et à un pH supérieur à 9. C’est pourquoi, les eaux traitées dans la plage de pH de 8 à 8,5 
et où la concentration de CID est faible (< 10 mg C/L) ont tendance à présenter un pH très 
variable dans le réseau de distribution. La baisse du pH de ces eaux a tendance à être causée par 
des installations d’entreposage non couvertes, l’activité de nitrification dans le réseau de 
distribution et la corrosion des tuyaux en fonte. Ces eaux peuvent aussi subir une augmentation de 
pH dans le réseau de distribution si des tuyaux de ciment sont présents. La dégradation des 
matériaux à base de ciment peut être une source d’hydroxyde de calcium (chaux hydratée) dans 
l’eau distribuée, ce qui peut faire augmenter le pH et l’alcalinité. 

Une capacité-tampon adéquate dans le réseau de distribution est importante pour contrôler 
la corrosion (Schock et Lytle, 2011). Si le pH est ajusté pour limiter le relargage de plomb et de 
cuivre, il est essentiel de maintenir le pH cible dans le réseau de distribution jusqu’à la tuyauterie 
des bâtiments où le relargage de ces métaux se produit. Le maintien du pH dans des plages 
précises est nécessaire dans l’utilisation d’inhibiteurs de la corrosion à base de phosphate de façon 
à limiter efficacement le relargage de plomb et de cuivre. Même si le pH de l’eau traitée est 
maintenu dans la plage adéquate pour les inhibiteurs (pH 7,2 à 7,8), les changements de pH dans 
le réseau de distribution dus à une capacité-tampon inadéquate peuvent réduire l’efficacité de 
l’inhibiteur d’orthophosphate. 

La nitrification dans le réseau de distribution est associée à l’utilisation de chloramines en 
désinfection secondaire et à la présence d’ammoniac en excès. La nitrification peut abaisser le pH 
et l’alcalinité de l’eau, ce qui peut accélérer la corrosion du laiton et causer des problèmes de 
relargage de plomb (Skadsen, 2002; Douglas et coll., 2004). 
 Les augmentations de pH causées par un temps de rétention prolongé dans des tuyaux en 
amiante-ciment ou à revêtement de ciment peuvent créer des régions à pH élevé (Leroy et coll., 
1996; Kirmeyer et coll., 2000) et à fortes concentrations de THM (Kirmeyer et coll., 2000) dans 
le réseau de distribution. 
 
7.2 Lien entre le pH et la corrosion 
 L’effet du pH sur la solubilité des sous-produits formés durant le processus de corrosion 
(p. ex., les solides du plomb et les incrustations passivantes) est primordial pour comprendre la 
concentration des métaux au robinet. Le relargage de métaux à partir des matériaux utilisés dans 
les réseaux de distribution et la plomberie des bâtiments est influencé par le pH, mais aussi par 
l’alcalinité et la concentration de CID de l’eau, puisque ces derniers influencent la formation 
d’incrustations passivantes à la surface des matériaux. Ces incrustations passivantes à la surface 
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des tuyaux aident à prévenir le relargage de plomb ou de cuivre dans l’eau (Schock et Lytle, 
2011). L’effet du pH sur le relargage de ces deux métaux est présenté ci-dessous. 
 Le relargage de plomb peut provenir de divers matériaux à base de plomb utilisés dans le 
réseau de distribution et la plomberie des bâtiments. Ces matériaux sont entre autres les conduites 
de branchement en plomb de faible diamètre, les tuyaux en acier galvanisé, les soudures de 
plomb, les éléments de laiton et de bronze, les robinets et les raccords dans les habitations et les 
autres bâtiments. C’est la solubilité des principaux sous-produits de la corrosion du plomb, 
notamment les solides du plomb divalent [Pb(II)] comme la cérusite (PbCO3), l’hydrocérusite 
[Pb3(CO3)2(OH)2] et l’hydroxyde de plomb [Pb(OH)2], qui détermine en grande partie la 
concentration de plomb au robinet (Schock, 1980, 1990; Sheiham et Jackson, 1981; Boffardi, 
1988, 1990; U.S. EPA, 1992; Leroy, 1993). Les minéraux des incrustations passivantes varient 
selon le pH et l’alcalinité de l’eau. Par exemple, une étude de McNeill et Edwards (2004) a 
montré qu’à un pH de 7,2 l’hydrocérusite est la principale incrustation à une alcalinité de 15 mg/L 
de CaCO3, mais que la cérusite domine si l’alcalinité est de 300 mg/L de CaCO3. Toutefois, à une 
alcalinité de 45 mg/L de CaCO3, la cérusite est la principale incrustation à un pH de 7,2, tandis 
que l’hydrocérusite domine à un pH de 7,8. 
 Dans les réseaux de distribution, les sous-produits de la corrosion du plomb sont 
généralement moins solubles dans une eau à pH élevé. L’examen des données des services 
publics montre que les concentrations de plomb les plus faibles au robinet sont associées à des pH 
supérieurs à 8 (Karalekas et coll., 1983; Lee et coll., 1989; Dodrill et Edwards, 1995; Douglas et 
coll., 2004). Plusieurs réseaux de distribution de l’eau ont augmenté le pH dans une plage de 9 à 
10 pour un contrôle optimal du relargage de plomb (Douglas et coll., 2004; MOE, 2009; 
Massachusetts Water Resources Authority, 2010). En théorie, les modèles de solubilité du plomb 
pour le Pb(II) montrent que les concentrations les plus faibles de plomb surviennent à un pH 
d’environ 9,8 (Schock, 1989; Schock et coll., 1996). Cependant, les relations de solubilité 
théorique n’ont pas encore été élaborées pour les solides du Pb(IV); ce pH optimal pourrait donc 
ne pas être valide pour limiter le relargage de plomb lorsque les conditions de qualité de l’eau 
favorisent la formation d’incrustations de plomb tétravalent [Pb(IV)] comme le dioxyde de plomb 
(PbO2). Il est intéressant de noter que des solides du Pb(IV) ont été trouvés sur les tuyaux de 
plomb de plusieurs réseaux de distribution à fort potentiel d’oxydoréduction (Schock et coll., 
1996; Schock et Lytle, 2011). Du dioxyde de plomb a aussi été trouvé dans des eaux à pH faible 
et souvent dans des eaux à forte alcalinité (Schock et coll., 2001, 2005). Lytle et Schock (2005) 
ont aussi montré que les composés de Pb(IV) se forment rapidement à des pH de 6 à 6,5 dans des 
eaux à concentrations résiduelles de chlore libre relativement élevées (conditions fortement 
oxydantes). 
 Le relargage de plomb à partir des soudures de plomb est principalement contrôlé par la 
corrosion galvanique, et l’augmentation du pH est associée à une diminution de la corrosion de 
ces soudures de plomb (Oliphant, 1983; Schock et Lytle, 2011). L’utilisation d’orthophosphates 
pour limiter le relargage de plomb doit se faire dans des conditions strictes d’entretien du réseau 
de distribution où le pH est maintenu dans une plage de 7,2 à 7,8 de façon à former des films de 
passivation d’orthophosphate de Pb(II). 
 Le relargage de cuivre dépend en grande partie du pH. Si le cuivre se corrode, il s’oxyde 
en espèces Cu(I) (cuivreuses) et Cu(II) (cuivriques), qui peuvent former des incrustations 
protectrices (passivantes) à base de carbonate de cuivre à la surface des matériaux de plomberie 
en cuivre. La formation d’incrustations dépend du pH, et des concentrations de CID et d’oxydants 
dans l’eau (Atlas et coll., 1982; Pisigan et Singley, 1987; Schock et coll., 1995; Ferguson et coll., 
1996). En général, la solubilité du cuivre augmente (c.-à-d. la concentration du cuivre augmente) 
à mesure que la concentration de CID augmente et que le pH diminue (Schock et coll., 1995; 
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Ferguson et coll., 1996). La concentration du cuivre peut être contrôlée efficacement à des pH 
inférieurs à ceux qui peuvent être considérés comme optimaux pour limiter le relargage du plomb. 
Les eaux souterraines à alcalinité élevée et à forte concentration de CID entraînent généralement 
des problèmes de corrosion du cuivre. Dans ces cas, il peut être impossible d’ajuster le pH en 
raison du potentiel de précipitation de carbonate de calcium. 
 Le relargage de fer à partir de matériaux à base de fer du réseau d’eau potable, comme la 
fonte, l’acier et la fonte ductile, a été modélisé à partir de la formation d’incrustations protectrices 
composées de solides ferreux (FeCO3). Généralement, la concentration de fer dans l’eau brute est 
inversement proportionnelle au pH (Karalekas et coll., 1983; Kashinkunti et coll., 1999; Sarin et 
coll., 2003), car la vitesse de corrosion et le degré de tuberculisation du fer ont tendance à 
augmenter à mesure que le pH augmente, en particulier dans une plage de pH de 7,0 à 9,0 (Larson 
et Skold, 1958; Stumm, 1960; Pisigan et Singley, 1987). La vitesse d’oxydation du fer augmente 
en fonction de l’augmentation du pH, ce qui cause à la fois une diminution du relargage de fer et 
des épisodes d’eaux rouges. Les eaux dont la capacité-tampon est élevée atténuent les 
changements de pH. Ce pH relativement stable favorise la formation de solides de fer plus 
protecteurs, et le relargage de fer est alors plus faible. 
 Les revêtements de zinc sur le fer et l’acier galvanisé se corrodent de façon similaire au 
fer, mais les réactions de corrosion sont habituellement plus lentes. Si les tuyaux sont neufs, la 
corrosion dépend fortement du pH. Pisigan et Singley (1985) ont trouvé qu’à un pH inférieur à 
7,5, la concentration de zinc augmente dans l’eau potable (concentration de CID de 50 mg C/L). 
À des pH de 7,5 à 10,4, l’hydrozincite, le sous-produit de corrosion le plus stable, domine. Les 
eaux très alcalines (c.-à-d. à pH > 10,4) peuvent être agressives pour le zinc et vont souvent 
éliminer les revêtements galvanisés (les hydroxydes de zinc dominent). La nature du film de 
passivation formé sur le tuyau change en fonction de divers facteurs chimiques. Les eaux où la 
concentration de CID est modérée et la capacité-tampon élevée semblent produire des films de 
passivation adéquats (Crittenden et coll., 2012). Des études ont montré une augmentation de la 
vitesse de corrosion du zinc en fonction de l’augmentation de la dureté carbonatée, même en 
présence d’orthophosphate. Cette augmentation peut être causée par la formation de complexes 
carbonatés aqueux qui augmentent la solubilité du zinc (Schock et Lytle, 2011). 

L’eau à faible pH, à faible alcalinité et à faible teneur en calcium est particulièrement 
corrosive pour les matériaux en ciment. Les tuyaux en amiante-ciment sont particulièrement 
sensibles à l’eau à faible pH (pH < 7,5 à 8,0) et à concentration de sulfate élevée (400 mg/L) 
(Leroy et coll., 1996; Schock et Lytle, 2011). La chaux du ciment libère dans l’eau potable des 
ions calcium et hydroxyde qui peuvent entraîner une hausse importante du pH selon la capacité-
tampon de l’eau (Leroy et coll., 1996). Le document de conseils sur le contrôle de la corrosion 
dans les réseaux de distribution d’eau potable (Santé Canada, 2009) contient des renseignements 
plus détaillés. 
 
7.3 Exemples de services publics qui distribuent de l’eau dont le pH est supérieur à 8,5 

Dans une enquête nationale effectuée par Santé Canada en 2009 et en 2010, les pH de 
127 échantillons d’eau traitée et de réseaux de distribution ont été mesurés dans 64 usines de 
traitements en hiver et en été. Les données ont montré que 12,5 % des usines de traitement 
distribuaient de l’eau à des pH supérieurs à 8,5, dont une installation où le pH de l’eau atteignait 
9,6 (Santé Canada, 2012b). Au Canada tout comme aux États-Unis, bon nombre de réseaux ont 
ajusté le pH de l’eau distribuée à des valeurs supérieures à 8,5 spécifiquement pour limiter le 
plomb. Ces usines de traitements sont entre autres à Ottawa en Ontario (Douglas et coll., 2007), à 
Saskatoon en Saskatchewan (City of Saskatoon, 2012), à Boston au Massachusetts 
(Massachusetts Water Resources Authority, 2010), à Cincinnati en Ohio (les usines de traitement 
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de Miller et de Bolton) (Greater Cincinnati Water Works, 2012), à San Francisco et à Oakland en 
California (Wilczak et coll., 2010), à Ann Arbor au Michigan (Skadsen, 2002), et à Providence au 
Rhode Island (Yanonni et Covellone, 1998; Marchand et Rabideau, 2011). Huit de ces réseaux 
(tous les réseaux précédemment énumérés à l’exception de l'usine de traitement de Miller à 
Cincinnati) fournissent de l’eau potable traitée à un pH de 9,0 ou plus, et Providence maintient le 
pH à 10,2 dans l’eau distribuée (Marchand et Rabideau, 2011). Ces réseaux règlent leurs procédés 
de traitement dans le but d’atteindre l’élimination ou l’inactivation optimale des contaminants 
microbiologiques, physiques et chimiques tout en tentant de minimiser le relargage de métaux 
dans leurs réseaux de distribution. 
 
 
8.0 Effets du pH sur la santé 
 Dans l’ensemble, les données ne montrent aucune association entre le pH de 
l’alimentation (aliments ou eau potable) et des effets nocifs directs, même si une irritation de la 
peau et des muqueuses peut survenir des suites d’une exposition cutanée à des valeurs de pH 
extrêmes (OMS, 2007). Cependant, le pH peut influencer la solubilité de certaines substances 
dans le réseau de distribution, ce qui augmente le risque d’exposition à des contaminants et peut 
causer des effets nocifs. 
 
8.1  Régulation du pH dans le corps humain 

La digestion de la plupart des aliments et les processus physiologiques comme la 
respiration cellulaire peuvent produire des variations de la charge acide ou alcaline dans le corps 
humain (Cordain et coll., 2005). Le corps maintient l’homéostasie en absorbant et en supportant 
les variations de pH en continu de façon à maintenir le pH du sang entre 7,36 et 7,4 (Arnett, 2007; 
Vormann et Remer, 2008). Pour y arriver, il dispose de trois principaux systèmes, dont les 
tampons (p. ex., le carbonate et l’acide carbonique), qui empêchent les changements de pH 
immédiats. De plus, la ventilation par les poumons et la réabsorption et l’excrétion d’ions par le 
système rénal sont des systèmes de régulation du pH à court et à long termes. L’acidose 
métabolique (pH faible des liquides corporels) ou l’alcalose (pH élevé des liquides corporels) 
peuvent être causés par des maladies graves ou des épisodes extrêmes, comme des vomissements 
sévères, de la diarrhée, des maladies rénales, bronchiques ou gastro-intestinales, du diabète et un 
excès d’apport en protéines ainsi que de l’exercice intense, le vieillissement ou la ménopause 
(Swenson, 2001; Cordain et coll., 2005; Institute of Medicine, 2005; Arnett, 2007; Kaplan et 
Kallum, 2011). 
 
8.2 Alimentation et pH 
 L’effet du pH de l’alimentation sur le pH sanguin est controversé (Buclin et coll., 2001; 
Vormann et Goedecke, 2006; Fenton et Lyon, 2011). On a soulevé l’hypothèse selon laquelle une 
alimentation qui comprend des aliments produisant des doses élevées de composés acides après 
métabolisme (riche en protéines et pauvre en fruits et en légumes) cause une diminution de la 
capacité-tampon du corps (Vormann et Goedecke, 2006). On a suggéré une augmentation du 
risque de développer des maladies chroniques comme l’ostéoporose dans des études 
d’observation (Marsh et coll., 1988; Tucker et coll., 1999; Frassetto et coll., 2000). 
 Un pH physiologique faible (basé sur les concentrations de sodium et de bicarbonate dans 
le sérum) a été associé à des niveaux élevés de marqueurs de l’inflammation métabolique (la 
protéine C réactive et la leucocytémie) chez les adultes qui ont participé à la U.S. National Health 
and Nutrition Examination Survey de 1999 à 2006 (Farwell et Taylor, 2010). Toutefois, le plan de 
l’étude de prévalence n’a pas permis de conclure à l’existence d’une relation de cause à effet, et 
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les résultats ont pu être influencés par de multiples biais (p. ex., l’alimentation des participants 
n’était pas contrôlée). 
 Les effets rapportés ci-dessus ne s’appliquent pas au pH de l’eau potable. Les acides et les 
bases présents dans l’eau potable sont extrêmement dilués de telle sorte qu’ils n’influencent pas le 
pH du corps. De la même façon, les aliments qui ont un pH naturellement faible (p. ex., le jus de 
citron et le vinaigre, dont les pH sont respectivement de 3,4 et de 2,8) ne représentent pas de 
risque pour la santé pour les individus qui les consomment (OMS, 2007). 
 
8.3 Effets secondaires du pH 
 Comme décrit dans les sections précédentes, le pH de l’eau potable est étroitement lié à 
d’autres aspects de la qualité de l’eau (Nordberg et coll., 1985; NHMRC, 1996). L’eau acide peut 
mobiliser certains métaux du sol et des réseaux de tuyauterie, ce qui augmente leur 
biodisponibilité et change leur toxicité (Nordberg et coll., 1985; Traina et Laperche, 1999; 
Langmuir et coll., 2005). Par exemple, une augmentation des concentrations d’aluminium, de 
cadmium, de sélénium, d’arsenic, de plomb et de cuivre dans l’eau potable peut être causée par un 
pH faible et peut présenter un risque pour la santé humaine (NHMRC, 1996). Le changement de 
toxicité causé par une variation de pH est toutefois propre à chaque métal et à chaque organisme 
(Ho et coll., 1998; Tan et Wang, 2011). 
 
8.4 Effets sur la peau 
8.4.1 Irritation de la peau chez l'être humain 

Les valeurs de pH extrêmes (supérieures à 11 et inférieures à 4) de certaines solutions 
peuvent augmenter les effets d’irritation de la peau. 

Des hommes en santé de l’armée américaine ont développé des éruptions cutanées, des 
vésicules, des phlyctènes et du purpura sous-unguéal (saignement sous les ongles) sur leurs mains 
après les avoir immergées dans de l’eau très chaude qui contenait un détergent à lessive puissant 
(métasilicate de sodium, tripolyphosphate de sodium et carbonate de sodium) à un pH de 11,35 
pendant environ 4 à 8 heures (Goldstein, 1968). Il a été impossible de déterminer avec certitude 
lequel de ces agents avait causé les effets. 

La perte par évaporation sur la peau (une mesure du dommage à la couche cornée de 
l’épiderme) a été mesurée chez 19 volontaires en santé exposés à un savon commercial parmi cinq 
(pH de 3,6 à 10,33) ou à de l’eau distillée (pH de 5,6) pendant 24 heures (Hassing et coll., 1982). 
L’effet des savons aux pH de 10,33 ou de 5,86 n’était pas différent de celui de l’eau distillée. Les 
savons dont le pH était de 5,78 ou de 3,6 ont cependant causé une augmentation importante de la 
perte par évaporation sur la peau. La perte par évaporation sur la peau de l’avant-bras a augmenté 
fortement chez deux hommes après exposition à de l’hydroxyde de sodium (NaOH) en solution à 
un pH supérieur à 11,3 pendant 1 heure (Spruit et Malten, 1968). Des cloques se sont formées à 
un pH de 11,95. Les solutions à des pH de 7,0, 8,0, 9,0 et 10,0 n’ont eu aucun effet sur la peau 
intacte. 

Des nettoyants pour les mains au pH variant de 3,5 à 10,07 ont été testés en fonction de 
leur pouvoir d’irritation (van Ketel et coll., 1984). Les résultats étaient basés sur la sévérité de 
l’érythème, de la desquamation et de la fissuration de la peau des mains. Seul le plus acide (pH de 
3,5) a augmenté la sévérité de l’érythème et de la fissuration de façon importante. 

Wahlberg (1984) a appliqué différentes concentrations d’hydroxyde de sodium dans de 
l’eau distillée (pH de 11,6; 11,7 et 12,7) ou de l’huile soluble (pH de 10) sur les cuisses d’un 
homme en santé pendant 5 minutes. Seule la solution dont le pH était de 12,7 a produit une 
augmentation importante de la circulation sanguine et de l’érythème. Hansen (1983) a fait des 
recherches sur les maladies de la peau chez 541 femmes de ménage qui travaillaient dans un 
hôpital du Danemark et dans un groupe témoin composé de 157 employés de commerce 
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principalement affectés à du travail dans des conditions sèches. Les femmes de ménage ont été 
exposées à des détergents commerciaux (souvent alcalins) par des timbres appliqués sur leur dos 
pendant 48 heures. Elles ont développé beaucoup plus de dermatose professionnelle (prévalence 
de 15,3 %) caractérisée par de l’érythème avec infiltration de papules ou de vésicules que le 
groupe témoin (rapport des cotes = 2,00; P < 0,025). Les détergents contenaient de nombreuses 
substances, dont certaines étaient allergènes (le formaldéhyde, le nickel, etc.), des composés 
alcalins (le carbonate de sodium, le phosphate trisodique, le métasilicate de sodium, etc.) et des 
composés acides (l’acide phosphorique, l’acide chlorhydrique, etc.). Il a été impossible de 
déterminer avec certitude lequel de ces agents avait causé les effets. 
 
8.4.2 Irritation de la peau chez les animaux 

Le pH de différentes substances appliquées sur la peau d’animaux ne s’est pas révélé être 
un bon indicateur de l’irritation, mais a semblé augmenter les effets néfastes des substances sur la 
peau. 

Le pouvoir irritant de 56 produits chimiques (sous forme liquide ou solide) utilisés par 
l’industrie cosmétique sur la peau de lapins albinos (souche néo-zélandaise) exposés pendant 4 ou 
23 heures a été évalué selon trois protocoles différents : 1) la méthode d’essai officielle du 
gouvernement français pour évaluer l’irritation des produits cosmétiques et de parfumerie, 2) les 
méthodes de l’Association Française de Normalisation (AFNOR) et 3) la méthode utilisée par 
l’Organisation de Coopération et de Développement Économiques (OCDE) en ce qui concerne les 
produits pour la peau (Guillot et coll., 1982b). Le pH n’était pas un bon indicateur du pouvoir 
irritant de ces produits chimiques. Par exemple, tandis que le sulfate de diméthyle (pH de 1) était 
un irritant sévère, l’acide oxalique (pH de 1) n’était qu’un irritant moyen, et trois autres composés 
aux valeurs de pH de 2 à 3 n’étaient pas irritants. Les auteurs ont indiqué que les substances 
alcalines tendaient à être irritantes, mais d’autres propriétés chimiques étaient responsables de 
l’amplification des effets. Des résultats similaires ont été obtenus avec des produits chimiques 
dont les valeurs de pH étaient supérieures à 10, qui étaient classés de non irritants à modérément 
irritants, à la fois sous forme liquide et solide. 

Des souris qui ont reçu des injections intradermiques d’une solution isotonique (1:1 
histidine glutamate et lysine glutamate) dans l’abdomen ont montré des signes d’irritation à un pH 
inférieur ou égal à 4 et à un pH supérieur ou égal à 10 (Bucher et coll., 1979). Les pH étaient 
ajustés avec de l’acide chlorhydrique (HCl) et du chlorure de sodium (NaCl). 
 
8.5 Effets du pH sur les yeux des humains et des animaux 

De l’enflure et une opacité de la cornée, des conjonctivites, du pannus et du kératocône 
ont été observés dans les yeux d’animaux exposés à des acides et des bases. L’effet irritant de 
l’eau dépend de la valeur du pH de la capacité-tampon de l’eau et du tissu exposé. En théorie, 
l’eau à faible capacité-tampon (une faible concentration d’espèces carboniques) et à pH de 3,5 à 
10,5 peut être neutralisée par le liquide lacrymal (McKean et Nagpal, 1991). 

Les yeux normaux de 6 hommes et de 21 lapins ont été exposés à des échantillons d’eau 
de lac (deux lacs intérieurs en Ontario : le lac Clearwater, pH de 4,5, ayant une capacité de 
neutralisation des acides de −40 µeq/L; et le lac Red Chalk, pH de 6,5, ayant une capacité de 
neutralisation des acides de 70 µeq/L) durant 5 et 15 minutes respectivement. À l’exception d’une 
congestion conjonctivale, aucun symptôme ni aucun effet indésirable n’a été observé au niveau 
des structures externes de l’œil des sujets exposés. Les auteurs ont conclu que l’eau de lac à pH 
aussi faible que 4,5 n’est pas dangereuse pour les tissus oculaires externes (Basu et coll., 1982, 
1984). 

Les cornées de lapins et d’humains (de donneurs de la banque d’yeux humains Wisconsin 
Lions) ont été exposées pendant 3 heures à une solution à pH variable (3,5 à 10) composée de sels 
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utilisés comme véhicules de médicaments intraoculaires (Gonnering et coll., 1979). Une 
augmentation importante de l’enflure de la cornée chez les lapins s’est produite en dehors de la 
plage de pH de 6,5 à 8,5 (P > 0,001). Le microscope électronique a révélé des altérations 
ultrastructurales des cellules endothéliales de la cornée (enflure cytoplasme et des jonctions 
cellulaires perturbées). Aucun détail n’a été donné sur les effets des solutions à pH supérieur à 8,5 
sur les cornées humaines. La seule information fournie sur les effets chez les humains a été 
l’enflure de la cornée à un pH de 5,5. Les auteurs ont déclaré que l’enflure de la cornée chez les 
lapins et les humains aurait pu être évité avec l’utilisation d’une solution plus complète (c.-à-d. 
qui contient du glucose et du bicarbonate). 

Le pouvoir irritant pour les yeux de 56 produits chimiques (sous forme liquide ou solide) 
utilisés par l’industrie cosmétique a été évaluée à l’aide de lapins albinos (souche néo-zélandaise) 
exposés pendant 4 ou 23 heures (Guillot et coll., 1982a). Les substances ont été instillées dans la 
conjonctive inférieure d’un des yeux chez les lapins qui ont été observés pendant 1 heure et 
ensuite chaque jour jusqu’au quatrième. Le pouvoir irritant des substances (non irritante, 
légèrement irritante, modérément irritante ou fortement irritante) a été noté sur une échelle de 1 à 
8 selon la sévérité de l’érythème et de l’œdème à l’endroit traité. Les substances au pH inférieur à 
2 se sont classées fortement irritantes; celles au pH de 2 à 3, modérément à fortement irritantes; 
celles au pH de 10 à 11, modérément à fortement irritantes; et celles à pH 7, non irritantes ou 
légèrement irritante en général, à l’exception de deux substances qui se sont classées fortement 
irritantes. 

Dans une autre étude, les auteurs ont observé les effets de la durée d’exposition et de 
différentes concentrations d’acides et de bases déposés sur la cornée de lapins néo-zélandais 
(deux groupes d’au moins six lapins par matériau d’essai; Murphy et coll., 1982). En général, les 
acides (pH de 0,1 à 2,7) et les bases (pH de 11,3 à 13,5) ont causé une opacité de la cornée, des 
conjonctivites, du pannus et du kératocône. L’opacité causée par les acides était le résultat d’une 
nécrose de coagulation, tandis que celle causée par les bases était le produit d’une nécrose 
humide. Toutes les bases étaient toxiques à un pH supérieur à 12,8. La sévérité augmentait en 
fonction de la durée d’exposition, et les acides et les bases plus faibles nécessitaient une plus 
longue période d’exposition pour produire de l’opacité. Les auteurs ont déclaré que d’autres 
facteurs ont probablement contribué au pouvoir irritant, comme la concentration de la substance, 
sa capacité de pénétration et son activité intrinsèque. Par exemple, les solutions d’acide 
chlorhydrique (pH de 1,28), d’acide citrique (pH de 2,1) et d’hydroxyde de sodium (pH de 12,8) 
n’ont eu aucun effet, tandis que le phénol (pH de 7,7) a produit de l’opacité. 

En général, de faibles variations de pH n’ont aucun effet sur les yeux en raison de la 
capacité-tampon de ces derniers. Les preuves d’effets indésirables sur les yeux ne sont pas assez 
détaillées pour déterminer une plage de pH sécuritaire, même si les conjonctivites, l’enflure et 
l’opacité de la cornée tendent à se produire à des valeurs de pH extrêmes dans les solutions 
étudiées (en dehors de la plage de pH de 5 à 11). 
 
8.6 Le pH et la carie dentaire 

Groeneveld et Arends (1975) ont suggéré que le pH buccal influençait le développement 
de la carie dentaire. Afin de tester cette hypothèse, 15 prémolaires humaines extraites ont été 
exposées à des agents de décalcification (hydroxybutylcellulose et acide lactique) dans une 
solution tampon à pH variable (4, 4,5 ou 5) pendant 4, 6, 9 ou 11 jours. Le pH n’a que légèrement 
influencé la déminéralisation et l’épaisseur de la couche de surface. Toutefois, la profondeur des 
lésions sous-cutanées a doublé à des pH de 4 à 5 après 11 jours. Une nette augmentation de la 
perte de phosphate a aussi été observée à un pH inférieur à 3 (Cutress, 1966; de Rooij et Arends, 
1983). 
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L’exposition in vitro d’émail dentaire et de dentine humains réduits en poudre à des 
préparations d’enzymes de phosphatase alcaline provenant d’Escherichia coli a produit une 
augmentation de la libération de phosphate par hydrolyse enzymatique des constituants 
organiques à un pH de 7 (Makinen et Paunio, 1970). 
 
8.7 Le pH et les cheveux 

Des gouttes d’un agent anticoagulant pour tuyaux (produit non précisé) qui contenait de 
l’hydroxyde de sodium à un pH de 13,5 ont été appliquées sur la tête d’un homme (Morris, 1952). 
Le jour suivant, on a observé une perte de cheveux, des pustules et un érythème cutané sur la zone 
touchée, effets qui se sont tous atténués après un certain temps (délai non précisé). 

On a démontré qu’une solution de soude caustique ou de potasse à un pH supérieur à 9,2 
hydrolysait et décomposait les liaisons disulfures de la cystine de la kératine de la laine de façon 
similaire à ses effets sur les cheveux et les ongles humains in vitro (Chiego et Silver, 1942). 
 
 
9.0 Évaluation 

Le principal effet direct indésirable causé par des valeurs de pH extrêmes (inférieures à 5 
et supérieures à 11) est une augmentation de l’irritation de la peau et des yeux. Il n’existe pas de 
données convaincantes selon lesquelles les valeurs de pH de l’eau potable peuvent altérer le pH 
du corps. Les valeurs de pH extrêmes peuvent produire des effets secondaires sur la santé en 
changeant la solubilité et la toxicité de certaines substances qui peuvent se trouver dans les 
réseaux de distribution d’eau potable. De nombreux facteurs sont en cause, dont la composition 
du réseau de canalisations et la qualité de la source d’eau, ce qui rend l’évaluation très complexe. 
Ces effets sur la santé seront traités dans le document technique de la recommandation 
appropriée. 

Les données sont insuffisantes pour permettre d’établir une recommandation pour la santé 
en ce qui concerne le pH. Les principales considérations sanitaires entourant le pH sont indirectes. 
La protection de la santé est réalisée par la régulation du pH pour le bon fonctionnement des 
procédés d’élimination des contaminants, le maintien de la qualité de l’eau, le maintien de 
l’intégrité des éléments du réseau de distribution de l’eau potable et la mise en œuvre efficace et 
sécuritaire du procédé de désinfection. 
 
9.1 Considérations internationales 

Aucune organisation reconnue n’a établi de valeur de pH pour l’eau potable en fonction de 
critères de santé. Toutes les règlementations et les recommandations ont établi une plage de pH de 
6,5 à 8,5 fondée sur l’optimisation de la désinfection de l’eau et la minimisation de la corrosion 
des éléments de la plomberie selon les données connues au moment de leur élaboration. L’U.S. 
EPA (1988) a inscrit le pH dans les National Secondary Drinking Water Regulations (norme non 
contraignante) d’après des préoccupations d’ordre esthétique, notant que l’eau potable à pH faible 
pouvait avoir un goût métallique amer et celle à pH élevé une sensation glissante au toucher et un 
goût de carbonate de sodium. Toutefois, les connaissances en matière de contrôle de la corrosion 
ont connu une avancée importante ces dernières années, et les organismes de réglementation ont 
permis à de nombreux services publics de distribuer l’eau à des pH supérieurs à cette plage pour 
régler les problèmes de relargage de plomb et de désinfection (p. ex., la stabilité des chloramines). 
C’est pourquoi l’U.S. EPA (2013) étudie actuellement la possibilité de revoir son niveau de 
contamination maximal de second ordre (Secondary Maximum Contaminant Level) pour le pH. 

L’OMS (2007) et l’Australie (NHMRC, 2011) ont déclaré que tout effet du pH sur la santé 
est probablement indirect et lié soit à une augmentation de l’ingestion de métaux qui proviennent 
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de la plomberie et des tuyaux ou d’une désinfection inadéquate. L’OMS (2007) a défini la plage 
optimale de pH des approvisionnements d’eau entre 6,5 et 9,5 et a également indiqué que la 
valeur optimale peut varier selon la composition de l’eau et des matériaux utilisés dans le réseau 
de distribution. 

 
 

10.0 Conclusion 
Aucune preuve convaincante ne permet d’établir que le pH aux valeurs trouvées dans 

l’eau potable peut directement affecter la santé. C’est ainsi qu’aucun effet particulier sur la santé 
ne peut servir à définir des limites de pH dans l’eau traitée. Le pH est un paramètre important à 
surveiller et à réguler dans l’ensemble des usines de traitement et des réseaux de distribution afin 
de maximiser l’efficacité des procédés de traitement tout en minimisant la formation des SPD et 
le relargage de métaux des matériaux. 

Les données scientifiques actuelles indiquent que la plage acceptable de pH dans l’eau 
traitée devrait être flexible pour permettre aux réseaux d’établir le pH convenant le mieux à leurs 
objectifs particuliers en matière de qualité de l’eau. La plage acceptable de pH de 7,0 à 10,5 pour 
l’eau potable traité offre aux services publiques la latitude requise pour atteindre les objectifs en 
matière de qualité de l’eau et de contrôle des concentrations de contaminants et de la corrosion 
par la combinaison de méthodes de traitement adaptées aux matériaux du réseau de distribution et 
de la plomberie des bâtiments. 
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Annexe A : Liste des acronymes 
 
AHA acide haloacétique 
CID carbone inorganique dissous 
CIM corrosion influencée par les microorganismes 
COT carbone organique total 
COV composé organique volatil 
CT produit de la concentration résiduelle de désinfectant (C) et du temps de contact avec 

le désinfectant (T) 
EPA Environmental Protection Agency (États-Unis) 
IL indice de Langelier 
MF microfiltration 
MON matière organique naturelle 
NDMA N-nitrosodiméthylamine 
NF nanofiltration 
OI osmose inverse 
SPD sous-produit de désinfection 
THM trihalométhane 
UF ultrafiltration 
UV ultraviolet 
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