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 وفقًا لنظزية بزونستيد ( Selon la théorie de Brönsted (1923 

 

 مَٞٞبئٜ )خضٛء أٗ أُٝ٘( قبدس ػيٚ فقذاُ ثشٗرُ٘ ٕ٘ ػْظش الحمض

AH = A
-
 + H

+ 

ٕٜ ػْظش مَٞٞبئٜ )خضٛء أٗ أُٝ٘( قبدس ػيٚ امزسبة  ثشٗرُ٘ القاعدة  

B + H
+
 = BH

+ 

 اىؼنس طحٞح: ملإَب ٝشنلاُ صٗخًبمو حَغ ٝز٘افق ٍغ ٍب ٝسَٚ ثقبػذح ٍزشافقخ ٗ

 حَغ / قبػذح. 

 

 (1785) وفقًا لنظزية لىيس Selon la théorie de Lewis  

 

، ٍَب ٝدؼئ  خفبسغ خمَٞ حدشحٕ٘ ّ٘ع مَٞٞبئٜ ٝنُ٘ فٞٔ أحذ رسارٔ اىَنّ٘خ ىٖب فشاؽ إىنزشّٜٗ ، أٗ  الحمض 

 (.(.composé électrophile) )ٍشمت ٍحت ىينٖشثبء صٗج الإىنزشّٜٗقبدسًا ػيٚ قج٘ه 

 

ٕٜ ّ٘ع مَٞٞبئٜ رحز٘ٛ فٞٔ إحذٙ اىزساد اىَنّ٘خ ىٖب ػيٚ صٗج إىنزشّٜٗ ٗاحذ أٗ أمثش ٍِ  القاعدة 

الإىنزشّٗبد اىحشح أٗ غٞش ساثطخ فٜ ؽجقخ اىزنبفؤ اىخبص ثٖب. ٕٗزا ٝدؼيٖب ٍبّحخ صٗج الإىنزشّٜٗ ٍِ ثْبئٜ غٞش اىشاثؾ 

 (.composé nucléophile) )ٍشمت ٍحت ىيْٞ٘ميٞ٘فٞيٜ(  

 

 

 

 

 حبلاد خبطخ

   Polyacide متعدد الحمض        

 ٕ٘ ّ٘ع قبدس ػيٚ ٍْح ػذح ثشٗرّ٘بد

(H2SO4, H2CO3, H2S, H3PO4) 

  H2SO4 + H2O        ===               HSO4
-
 + H3O

+
     (H2SO4 / HSO4

-
)  

   HSO4
-
 + H2O         ===           +   H3O

+
      (HSO4

-
/ SO4

2-
) 

Polybase        متعدد القاعد ة                   

 ٕ٘ ّ٘ع قبدس ػيٚ امزسبة ػذح ثشٗرّ٘بد

(SO4
2-

, CO3
2-
, .....) 

CO3
2- 

+ H2O             ==          H CO3
- 
 + OH

-
     (H CO3

- 
  / CO3

2-
)  

H CO3
- 
 + H2O          ==            H2CO3 +   OH

-
     (H2CO3 / H CO3

- 
 ) 

H



   Ampholyteأمفىليت )أو نىع مذبذب(

 

HSO4ٕ٘ ّ٘ع قبدس ػيٚ ىؼت دٗس اىحَغ فٜ صٗج ٗدٗس اىقبػذح فٜ صٗج آخش   
-

 

 

(HSO4
-
/ SO4

2-
)      ٗ H2SO4 / HSO4

-
) 

 أسواج الماء -2

H3O اىَبء ػجبسح ػِ أٍف٘ىٞذ: ٕٗ٘ اىقبػذح اىَزشافقخ لأُٝ٘ أمسًّ٘ٞ٘  
+ 

ٗاىحَغ اىَزشافق لأُٝ٘ 

OH    سٞواىٖٞذسٗم
-

  ((H3O
+
 / H2O ( ٗH2O / OH

-
) 

 

ب ٍب ٝنُ٘ اىَحي٘ه اىَبئٜ ٕ٘ ٍقش اىز٘اصُ اىنَٞٞبئٜ اىزٛ ٝسَٚ ر٘اصُ الاّحلاه اىزارٜ ىيَبء. ىزىل ٝزٌ    ًَ دائ

 رفسٞش ٕزا اىز٘اصُ ػيٚ أّٔ رفبػو حَؼٜ قبػذٛ ىزجبده اىجشٗرُ٘.

 

2 H2O (l) = H3O
+
 (aq) + HO

-
 (aq) 

 :ْبٍٞنٜ اىحشاسٛ ىٖزا اىز٘اصُ ٕ٘ اىَْزح الأّٜٝ٘ ىيَبءثبثذ اىز٘اصُ اىذٝ

La constante d'équilibre thermodynamique de cet équilibre est le produit ionique de 

l'eau : 

Ke = [H3O
+
]eq .[HO

-
]eq = 10

-14
  (25°C)  

 

Donc    pKe = - log Ke = 14 (25°C) 

 

Remarque : Ke ne dépend que de la température et est sans dimension 

 فٜ اىَبء اىْقٜ ، ٝنُ٘ رفبػو اىزحيو اىزارٜ ىيَبء فقؾ ٕ٘ أّٝ٘بد الأمسًّ٘ٞ٘ ٗأّٝ٘بد اىٖٞذسٗمسٞذ ؛ 

 ارا ىذْٝب

[H3O
+
]eq = [HO

-
]eq 

d'où 

[H3O
+
]eq = [HO

-
]eq = √𝑲𝒆 = 10

−7𝒎𝒐𝒍. 𝑳−1 

 

ٝزَٞض اىضٗج اىحَؼٜ اىقبػذٛ ٗ قبػذح( ٝزفبػو خضئًٞب ٍغ اىَبء. ٕ٘ أٛ حَغ )أٗ اىحَغ اىؼؼٞف أٗ اىقبػذح اىؼؼٞفخ

 ٕٗ٘ ثبثذ اىز٘اصُ اىزبىٜ: Kaثثبثذ اىحَ٘ػخ 

AH (aq) + H2O (l) = A
-
 (aq) + H3O

+
 (aq)  

 

Ka = [H3O
+
][𝐴−] [𝐴𝐻]   et           pKa= - log Ka 

Ka : ne dépend que de la température (et du solvant si on ne travaille pas en milieu aqueux) et 

est sans dimension 

 

 



A، صاد رفننٔ إىٚ  ٛميَب مبُ اىحَغ ق٘
-

 .pKa ٗ ثبىزبىٜ رزْبقغ قَٞخ   Ka رضداد قَٞخ  ، ٗ

 

Plus l'acide est fort, plus il est dissocié en A-, plus Ka est grand et plus pKa est petit.  

 اىزٛ َٝٞض اىز٘اصُ اىزبىٜ Kb )اىقبػذٛ(  نِ رحذٝذ ثبثذ الأسبسٜ، ٍِ اىََثشنو ٍَبثو

 

A
-
(aq) + H2O (l) = HA (aq) + HO

-
 (aq)  

Kb = [𝐻𝑂−
][𝐴𝐻] [𝐴−

]   et      pKb = -log Kb   

 ىٞسذ ٍسزقيخ: Ka  ٗKbثبىْسجخ ىْفس اىضٗج اىحَؼٜ / الأسبسٜ ، فئُ ث٘اثذ اىز٘اصُ 

 Pour un même couple acide/base les constantes d’équilibre Ka et Kb ne sont pas 

indépendantes : 

Ka.  Kb = [H3O
+
].[OH

−
] = Ke = 10

−14
 (25°C)  

Et donc :   pKa + pKb = pKe = 14 (25°C) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 اىقبػذح اىَزشافقخ ىحَغ ق٘ٛ ػؼٞفخ ٗقبػذح حَغ ػؼٞف ق٘ٝخ.

 حَغ اىقبػذح اىؼؼٞفخ ق٘ٛ.اىحَغ اىَزشافق ىقبػذح ق٘ٝخ ػؼٞف ٗ 

La base conjuguée d’un acide fort est faible et celle d’un acide faible est forte.  

L’acide conjugué d’une base forte est faible et celui d’une base faible est fort. 

Calcul du pH des acides et des bases   3-          والقىاعد حساب الأس الهيدروجيني للأحماض

   الأس الهيدروجينيتعزيف  3-1

لأٛ ٍحي٘ه ٍبئٜ ٍخفف ثذسخخ مبفٞخ  ىزقٌٞٞ حَ٘ػخ اىَحي٘ه1101فٜ ػبً   : Sörensen رٌ رؼشٝف ٕزٓ اىفنشح ٍِ قجو 

Acides faibles 

pKa 

Acides Forts Base indifférente 

Acide indifférent Bases fortes 

Bases faibles 

H2O H3O
* 

H2O OH- 

Force des 

Bases  

Force des 

Acides  



pH = - log [H3O
+
] 

Une solution aqueuse est dite neutre si [H3O
+
] = [OH

-
] alors pH = 7. (25°C) 

ُ اىَحي٘ه اىَبئٜ ٍزؼبده إرا مبُ ٝقُبه أ  

    pH = 7    اذن   [H3O
+
] = [OH-] 

Une solution aqueuse est dite acide si [H3O
+
] > [OH

-
] alors pH < 7. (25°C)  

إرا مبُ  حَؼٜٝقُبه أُ اىَحي٘ه اىَبئٜ   

    pH < 7    اذن   [H3O
+
] > [OH-] 

Une solution aqueuse est dite basique si [H3O
+
] <  [OH

-
] alors pH >7. (25°C) 

إرا مبُ  قبػذٛقبه أُ اىَحي٘ه اىَبئٜ ي  

    pH > 7    اذن   [H3O
+] < [OH-] 

pH d’acide fort  قىي لحمض  الأس الهيدروجيني 3-2   

 أّٔ حَغ ق٘ٛ ػْذٍب ٝنُ٘ رفبػئ ٍغ اىَبء مًَٞب)رفنل ميٞب( HA ػِ اىحَغّق٘ه 

 

HA (aq) + H2O (l)         (A- (aq) + H3O+ (aq 

 

 .+H3Oاىحَغ اىق٘ٛ فٜ اىَحي٘ه ٝزح٘ه ميٞب إىٚ أّٝ٘بد أمسًّ٘ٞ٘ 

 

Clاىقبػذح اىَشافقخ ىحَغ ق٘ٛ ٕٜ قبػذح غٞش ٍجبىٞخ. )
-
  ،Br

-
  ،NO3

-
 )– 

 La base conjuguée d’un acide fort est une base indifférente. 

 

  حي٘ه:ٍؼبدىخ اىحٞبد اىنٖشثبئٜ اىَطجقخ ػيٚ اىَ

L’équation d’électro neutralité, appliquée à la solution : 

 

 [H3O
+
] = [OH

-
] + [A

-
]      (1)  

 :ثَبأّٔ حَغ ق٘ٛ ، ٝزٌ إَٕبه رشمٞض أّٝ٘بد اىٖٞذسٗمسٞذ ٍقبسّخ ثزشمٞض أّٝ٘بد الأمسًّ٘ٞ٘

[H3O
+
] >> [OH

-
] 

( رظجح1اىَؼبدىخ )  

[H3O
+
] =  [A

-
]      (2)  

ع اىنزيخحست ٍجذأ اّحفب  

Ca = [A
-
] = [AH] 

(Ca  la concentration initiale en acide) 

De l’équation (2) on tire :   Ca = [H3O
+
] 

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

+
] = -log Ca 



 

pHd’une base  forte  قىية   اعدةلق  الأس الهيدروجيني 3-3 

 مًَٞب)رفنل ميٞب(أّٖب قبػذح ق٘ٝخ ػْذٍب ٝنُ٘ رفبػيٖب ٍغ اىَبء  Bّق٘ه ػِ اىقبػذح  
B + H2O (l) = BH

+ (aq) +  HO- (aq) 

 

HO- زح٘ه ميٞب إىٚ أّٝ٘بد اىٖٞذسٗمسجذراىقبػذح اىق٘ٝخ فٜ اىَحي٘ه    

  ٍؼبدىخ اىحٞبد اىنٖشثبئٜ اىَطجقخ ػيٚ اىَحي٘ه:

L’équation d’électro neutralité, appliquée à la solution 

[OH
-
] = [H3O

+
] + [BH

+
] 

 ق٘ٝخ ، ٝزٌ إَٕبه رشمٞض أّٝ٘بد الأمسًّ٘ٞ٘ ٍقبسّخ ثزشمٞض أّٝ٘بد اىٖٞذسٗمسٞذ: ثَبأّٖب قبػذح

[H3O
+
] << [OH

-
] 

( رظجح1اىَؼبدىخ )  

[OH
-
] =  [BH

+
]      (2)  

 حست ٍجذأ اّحفبع اىنزيخ

Cb = [OH
-
] = [BH

+
] 

Le produit ionique de l’eau  

Ke = [OH-] [H3O
+
] = 10

-14
  

[H3O
+
] = 10

−14
 /[OH

−
]   

 pH= -log (10
−14

 /[OH
−
])   = -log 10

-14
 + log [OH-]  

pH = 14 + log Cb 

 

pHd’un acide faible         حمض   الأس الهيدروجيني 4-3 ضعيف  

 

HA +   H2O                       A
-
     +    H3O

+
 

  ٍؼبدىخ اىحٞبد اىنٖشثبئٜ اىَطجقخ ػيٚ اىَحي٘ه:

L’équation d’électro neutralité, appliquée à la solution 

[H3O
+
] = [OH

-
] + [A

-
]      (1) 

 :ثَبأّٔ حَغ ، ٝزٌ إَٕبه رشمٞض أّٝ٘بد اىٖٞذسٗمسٞذ ٍقبسّخ ثزشمٞض أّٝ٘بد الأمسًّ٘ٞ٘

[H3O
+
] >> [OH

-
] 

( رظجح1اىَؼبدىخ )  

 



[H3O
+
] =  [A

-
]      (2)  

 حست ٍجذأ اّحفبع اىنزيخ

[AH]r >>[A
-
Ca = [A    ػْذ اىز٘اصُ        [

-
] + [AH]r 

avec  

(Ca : la concentration initiale en acide  et  [AH]r concentration d’acide restante).                

Ca = [H3O
+
] + [AH]r 

- La loi d’action de masse : Ka = [A-] [H3O
+
]/[AH] = [H3O

+
]
2
/[AH] 

 - log Ka = -log [H3O
+
]

2
 /[AH]  

pKa = -(log [H3O
+
]

2
 – log [AH])  

pKa = -2log [H3O
+
] + log [AH]  

pKa = 2pH +  log Ca  

pH= ½ (pKa -log Ca) 

 

 

pH d’une base  faible         قاعدة   الأس الهيدروجيني 4-3 ضعيفة  

 

B   +   H2O                                   BH
+
     +    OH

-
 

  ٍؼبدىخ اىحٞبد اىنٖشثبئٜ اىَطجقخ ػيٚ اىَحي٘ه:

L’équation d’électro neutralité, appliquée à la solution 

[OH
-
] = [H3O

+
] + [BH

+
]      (1) 

 :َبه رشمٞض أّٝ٘بد الأمسًّ٘ٞ٘ ٍقبسّخ ثزشمٞض أّٝ٘بد اىٖٞذسٗمسٞذ، ٝزٌ إٕ قبػذحثَبأّٔ 

 

[OH
-
] >> [H3O

+
] 

( رظجح1اىَؼبدىخ )  

[OH
-
] =  [BH

+
]      (2)  

 حست ٍجذأ اّحفبع اىنزيخ

[B]r >>[ BH
+
Cb = [BH    ػْذ اىز٘اصُ        [

+
] + [B]r 

avec  

 



(Cb : la concentration initiale de la base  et  [B]r  concentration de la base  restante).                

- La loi d’action de masse : Kb = [OH
-
][BH

+
] /[B] = [OH

-
]

2
/[B] 

 - log Kb = -log [OH
-
]

2
 /[B]  

pKb = -(log [OH
-
]

2
 – log [B])  

pKb = -2log [OH
-
] + log [B]  

pKb = 2pOH +  log Cb 

On a : pH + pOH = 14      alors  pOH = 14 – pH 

pKb = 2(14-pH)+ logCb 

14 – pH = ½(-logCb  + pKb) 

 

 

On a:  pKa + pKb = 14 (25°C) 

pH = 14 – ½(14 – pKa – logCb) 

 

 

 

 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

pH = 14 - 1/2(pKb - logCb) 

pH = ½(14 + pKa + logCb) 



Oxydo Reduction 

 الأمسذح ٗ الأسخبع

تعاريف -1  

Un oxydant : est une espèce susceptible de gagner un ou des électrons.  

  قبدس ػيٚ امزسبة إىنزشُٗ ٗاحذ أٗ أمثش. ٕ٘ ػْظش: ٍؤمسذ

Un réducteur : est une espèce susceptible de perdre un ou des électrons. 

 إىنزشًّٗب ٗاحذاً أٗ أمثش.ُ ٕ٘ ػْظش قبدس ػيٚ فقذا: شخغاىَ
 

reduction 

 

Ox + né                         Red 

 

 

Oxydation 

 

ٗ ٝسَٚ اىضٗج أٗ اىثْبئٞخ الأمسذح ٗ الأسخبع       Ox/Red أَّٖب ٍزشافقبُ ٗٝشنلاُ اىثْبئٞخ     Ox et Red   ِّق٘ه ػ  

Oxydation : l’oxydation est une perte d’électrons. Na               Na
+
 +1e

-
  

 : الأمسذح ٕٜ فقذاُ الإىنزشّٗبدالأمسذح

 

Réduction : la réduction est un gain d’électrons.  Fe
3+

 + 1e
-
               Fe

2+
 

 لإىنزشّٗبدمست ا: الاخزضاه ٕ٘ )الأسخبع(الاخزضاه

 

 Oxٗ اىزٛ ٝنزست الإىنزشّٗبد ٕ٘ ػبٍو الامسذح  Redاىزٛ ٝفقذ الإىنزشّٗبد ٕ٘ ػبٍو الاخزضاه 

 

 ٝدت أُ ٝغٞش ػْظش ٍنُ٘ ٗاحذ ػيٚ الأقو ٍِ اىْ٘ع سقٌ الأمسذح اىخبص ثٔ.  ىنٜ ٝنُ٘ ْٕبك رجبده ىلإىنزشّٗبد،

 

  Nombre d’oxydation (no سقٌ الأمسذح -2
 

نبفؤ ثِٞ اىزسح اىَؼضٗىخ ٗاىزسح ػْذ رنِ٘ٝ ٝز٘افق ػذد الأمسذح )أٗ دسخخ الأمسذح( ىيزسح ٍغ الاخزلاف فٜ إىنزشّٗبد اىز

 noّٗشٍض ىٔ ة  اىَجْٚ ، ٗرؼزجش خَٞغ اىشٗاثؾ أّٝ٘ٞخ ثحزخ.

 .ٍدَ٘ع أػذاد الأمسذح ٝسبٗٛ شحْخ اىْ٘ع 

 

 .ػذد أمسذح اىزسح فٜ خضٛء ٗاحذ ٕ٘ طفش 

 

 .ػذد أمسذح رسح أٗ خضٛء ٍزؼبده ٝسبٗٛ طفشًا 

 

 بٗٛ شحْزٔ.ػذد أمسذح أُٝ٘ أحبدٛ أٗ ٍزؼذد اىزساد ٝس 

 

 .اىَدَ٘ع اىدجشٛ لأػذاد أمسذح اىزساد فٜ اىدضٛء ٝسبٗٛ طفشًا 



 

 .ٔاىَدَ٘ع اىدجشٛ لأػذاد الأمسذح فٜ أُٝ٘ ٍشمت ٝسبٗٛ شحْز 

 

 

Généralisation        . رؼ1ٌَٞ. 2

 no (H) = +I et no (O) = -II فٜ اىغبىجٞخ اىؼظَٚ ٍِ اىَشمجبد.

 .ىؼْظشأُ ٍدَ٘ع أػذاد الأمسذح ٝسبٗٛ شحْخ ا جذأٍىيزساد الأخشٙ ثبسزخذاً  noّسزْزح  

 

Exemple: 

 ion hydrogénosulfate HSO4
-
   

no (S) + no (H) + 4×no (O) = -1  Soit no(S) + 1 – 8 = -1   D’où no (S) = + VI.   

Exception                 . اسزثْبء2.2

Exemple: 

 H2O2 no (H) = +I, no (O) = -I,    NaH no (Na) = +I, no (H) = -II. 

  noٗفقًب ىيَشمت اىزٛ ٝؼزجش فٞٔ اىؼْظش ، َٝنِ أُ ٝأخز اىؼذٝذ ٍِ اىقٌٞ 

 

no -III -II -I 0 +I +II +III +IV +V 

Azote (N) NH3 

NH4
+ 

H2N-NH2 H2N-OH N2 N2O NO HNO2 , NO2 NO2 HNO3 

 

  ػْذٍب ٝضداد noلإىنزشّٗبد(.ىؼْظش ٍب، فئّٔ خؼغ ىلأمسذح )ٗثبىزبىٜ ٝفقذ ا 

  ػْذٍب ٝزْبقضno .)ىؼْظش ٍب، فأّٔ خؼغ ىلإسخبع )ىزىل ٝنزست إىنزشّٗبد 

  ٜاىقَٞخ اىَطيقخ ىزغٞش فno .رسبٗٛ ػذد الإىنزشّٗبد اىَْق٘ىخ 

 

 رفبػلاد الأمسذح ٗ الأسخبع -3

 اىحظ٘ه ػيٚ ٍؼبدلاد ّظف الأمسذح ٗالاخزضاه -1. 3
 

 ٍ٘اصّخ اىؼْظش اىنَٞٞبئٜ اىَؤمسذ أٗ اىَخزضه. 

  ٍِٞ٘اصّخ ػْظش الأمسدO .ٍغ خضٝئبد اىَبء 

  ٍِٞ٘اصّخ ػْظش اىٖٞذسٗخH  ٍغ أّٝ٘بدH 
+
)aq ٗأ( )

+
H3O.) 

 اىنٖشثبئٜ ىْظف اىزفبػو( ثبلإىنزشّٗبد. هدىزؼبٍ٘اصّخ اىشحْخ )ا 

 

 



Fe
3+

 + 1.e-                  Fe
2+

        Couple (Fe
3+

/ Fe
2+

)    

 (+III)                          (+II)   

 Cl2 + 2.e-                    2Cl
-
          Couple (Cl2/ Cl

-
)     

2x (0)                      2x (-I)  

Dans les deux demi-réactions le no diminue donc on a une réduction.  

Cr2O7
2-

                         Cr
3+

 

 Cr2O7
2-

                            2. Cr
3+

                                                Cr    ٍ٘اصّخ  رسح 

Cr2O7
2-

                                      2. Cr
3+

      + 7.H2O                       O ٍ٘اصّخ  رسح 

Cr2O7
2-

   + 14.H
+
 (aq)                2. Cr

3+
         + 7. H2O                  H ٍ٘اصّخ  رسح 

Cr2O7
2-

 + 6.e- + 14.H
+
 (aq)                     2. Cr

3+
    + 7. H2O      ٍ٘اصّخ  اىشحْخ 

 

 رفبػلاد الأمسذح ٗالاخزضاه خ٘اصٍّ  - 2. 3
           

فٜ ٗسؾ حَؼٜ رفبػلاد الأمسذح ٗالاخزضاه خ٘اصٍّ  -1.  2. 3  

  Cr2O7
2-

ذٝذ ث٘اسطخ   أمسذح أّٝ٘بد اىح رفبػو   1 ٍثبه   

Fe
2+

                                                  Fe
3+

 +1.e-                                  Demi équation A 

Cr2O7
2-

 + 6.e- + 14.H
+
 (aq)                     2. Cr

3+
    + 7. H2O                Demi équation B   

6.Fe
2+

 +         Cr2O7
2-

 + 14.H
+
 (aq)                 6.Fe

3+
  +    2.Cr

3+
 + 7.H2O        A x (6) + B x (1) 

n.o. (+II)        n.o. (+IV)                               n.o. (+III)      n.o. (+III) 

                                          Oxydation 

Reduction 

  2 ٍثبه

 

SO3
2-

 + H2O                                                     SO4
2-

 + 2H
+
 + 2.e-                 Demi-équation A 

MnO4
-
 + 3.e-  +    4.H

+
                                    MnO2 + 2.H2O                       Demi-équation B 

3.SO3
2-

 + 2. MnO4
-
 + 2.H

+
                      3.SO42- + 2. MnO2 + H2O              A x (3) + B x (2) 

n.o. (+IV)        n.o. (+VII)                               n.o. (+VI)      n.o. (+IV) 

                                          Oxydation 

Reduction 



فٜ ٗسؾ قبػذٛ رفبػلاد الأمسذح ٗالاخزضاه خ٘اصٍّ  -2.  2. 3  

 

  مزبثخ ّظف ٍؼبدىخ اىضٗج فٜ ٗسؾ حَؼٜ.1اىخط٘ح : 

 

3.SO3
2-

 + 2. MnO4
-
 + 2.H

+
                      3.SO42- + 2. MnO2 + H2O               

  أّٝ٘بد خفب: أػ2اىخط٘ح  
-
 OH  ٚؽشفٜ اىَؼبدىخ  ػي 

H.ِٞأّٝ٘   ْٕبك 
+
أّٝ٘بد  2إػبفخ  ٝدت ػيٚ اىٞسبس ، ىزىل  

-
 OH .إىٚ اىَِٞٞ ٗاىٞسبس 

 

3.SO3
2-

 + 2. MnO4
-
 + 2.H

+
 + 2OH

-
                     3.SO42- + 2. MnO2 + H2O +2OH

- 

  خضٝئبد اىَبء  ظٖبسإ: 3اىخط٘ح 

 

3.SO3
2-

 + 2. MnO4
-
 + 2. H2O

 
                      3.SO42- + 2. MnO2 + H2O +2OH

- 

احذ ػيٚ اىَِٞٞ ، ٗػيْٞب رجسٞؾ ٕزٓ اىَؼبدىخ ثئصاىخ خضٛء ٍبء ٗاحذ ٍِ مو ٝ٘خذ خضٝئِٞ ٍبء ػيٚ اىٞسبس ٗخضٛء ٍبء ٗ

 خبّت

3.SO3
2-

 + 2. MnO4
-
 +  H2O

 
                      3.SO42- + 2. MnO2 +2OH

-
 

 

 

 

 مَُ٘ الأمسذح ٗ الأسخبع -4

انثغارٌح عثارج عه مىنذ كهزتائً واذح عه الارذثاط تىاسغح طبسٝخ اىج

خسز مهر ، خذار مسامً ، إنكرزونٍد مثثد فً هلاو ذماعع إنكرزونٍرً )

 .خهٍرٍه ًوصف (2 )، إنخ( ل

 كم وصف خهٍح هً مىلع أكسذج أو اخرشال.

 

نشوخٍه مه  Redو OXوصف انخهٍح هً انمدمىعح انمكىوح مه انىىعٍه 

 OXالأكسذج والاخرشال فً اذصال مع مىصم )لذ ٌكىن انمىصم أزذ الأوىاع 

 Redو

 ي ٌضمه الاذصال مع انذائزج انخارخٍح تالإنكرزود.ٌسمى انمىصم انذ

 
 أٍثيخ

 شزٌسح فضٍح مغمىرج فً مسهىل ٌسرىي عهى أٌىواخ -
+

 Ag 

وساسٍح مغمىرج فً مسهىل ٌسرىي عهى أٌىواخ انىساص  شزٌسح -
+2

Cu. 

وصم انشوك مغمىرج فً مسهىل ٌسرىي عهى أٌىواخ انشوك  -
+2

Zn 

عهى أٌىواخ  سهك تلاذٍىً مغمىر فً مسهىل ٌسرىي -
+2

Fe  وFe
3+ 

 

OxydAtion                                                                      Anode 

Dans une Pile                                                                      Electrode                            

                                       reduction                                                                                  Cathode  

 

 



Cathode  + fils                 Anode  -              

  

  pont 

 

Demi pile         Demi pile    

  و أٌىواخ KClمه  خسز انمهر عثارج عه مسهىل هلامً
+
K   و

-
Cl  خامهح

كٍمٍائًٍا ، ولا ذرذخم فً ذفاعم الأكسذج والاخرشال انذي ٌمثم مصذر 

 انغالح انكهزتائٍح.

 

 

 رؼشٝف مَُ٘ الأمسذح  ٗ الأسخبع  -  1. 2.4

، وذسمى أٌضاً كمىن  Eالأكسذج والاخرشال نهشوخٍه  ب  ٌزمش نكمىن

 f.e.mساوي انمىج انمسزكح  انمغة أو كمىن الأكسذج والاخرشال ، ذ

 نهثغارٌح زٍث:

وصف خهٍح هً ذهك انخاصح تشوج الأكسذج والاخرشال. وصف انخهٍح اَخز 

 (.ESHعثارج عه وصف خهٍح مزخعٍح ذسمى لغة هٍذروخٍه لٍاسً )

مغمىرج فً مسهىل  انثلاذٍه صفٍسح مه(: ESHلغة انهٍذروخٍه انمٍاسً )

 H2، وفٍه فماعاخ هٍذروخٍه  مخفف  pH=0 0درخح انسمىضح =  عىذ 

 تار 1ىذ ضغظ انغاسي ع

 

  E0. اىنَُ٘  اىفٞبسٜ   2. 2. 4

الأكسذج والاخرشال عىذما ذكىن خمٍع مكىواخ وصف انخهٍح سوج  هى كمىن

 الأكسذج والاخرشال فً زانرها انمٍاسٍح.

Eزسة الاصغلاذ ، ولأي درخح ززارج ، 
0
(H

+
(aq)/H2(g))= 0V 

Ni
2+

/Ni Pb
2+

/Pb H
+
/H2 O2(g)/H2O Cr2O7

-

/Cr 
3+

 

MnO4
-

/Mn2
+ 

H2O/H2O2 F2/F
- 

Ox/Red 

-0.26 -0.13 0 1.23 1.33 1.51 1.77 2.87 E
0 

Tableau : Quelques exemples des potentiel standard 

 

 Formule de Nernst .  ٍؼبدىخ         3. 2. 4

الأكسذج  كمىواخ، عه عزٌك انسساب ، إنى لٍمح هً عثارج عه علالح ذسمر تانسصىل

 والاخرشال نهشوخٍه فً ظم ظزوف معٍىح

 

 

a.Ox   + n.e-                  b.Red 



    =    
 +

     

  
  

     

      
 

EOx/Red 
0
 : Potentiel standard. 

 R : Constante des gaz parfait. 8,314 J/K/mol. 

 T : Température en Kelvin.  

n : Nombre d’électrons échangés.  

F : Constante de Faraday 1F = 96500 C /mol. 

 [Ox] : Concentration de l’oxydant.  

[Red] : Concentration du réducteur.  

A 25°C (298K) 

 

ln (x) = ln 10 × log (x) ≈ 2,3 × log (x). L’équation devient : 

    =    
 +

        

 
   

     

      
 

         
 +

       

 
   

     

      
 

Exemples : 

Fe
3+

 + 1.e- = Fe
2+

                             
 +

       

 
   

     

      

 

Cr2O7
2-

 + 6.e- + 14.H
+
 (aq)                     2.Cr

3+
    + 7.H2O 

     
 

      

   
 

 +
       

 
   

                 

       
 

 داوٍٍم تغارٌحذغثٍك لاوىن وٍزوسد عهى   . 3. 4 

        
 = −0,76 𝑉  

        
 = +0,34 𝑉 

        
           

  

 

Donc l’oxydation à l’anode ⊖ :            Zn               Zn
2+

 +2.e-        

 Et la réduction à la cathode ⊕ :   Cu
2+

 + 2.e-            Cu     



L’équation de Nernst :   

        
           

 +
       

 
        

        
   0.34 +

       

 
        

        
           

 +
       

 
        

        
         +

       

 
        

 

.La force électromotrice (f.e.m) . اىق٘ح اىنٖشٍٗحشمخ1. 3.  4    

 ذفاعم الاخرشال و كمىنانمىج انذافعح انكهزتائٍح هً انفزق تٍه 

 .كسذج والاخرشاللأن انكهًذفاعم  كمىنذفاعم الأكسذج ، أو  كمىن

a.Ox1  + n.e-                  b.Red1                               c.Red2                   d.Ox2  + n.e- 

   =   
 +

        

 
   

      

       
                                                           =   

 +
        

 
   

      

       
 

a.Ox1  + c.Red2                           d.Ox2  +  b.Red1 

               
 +

        

 
   

      

       
 -  

 -
        

 
   

      

       
 

          
    

 + 
        

 
   

             

             
 

. ثبثذ ر٘اصُ الأمسذح ٗالأسخبع2. 3. 4  

 ∆E=0ىذ انرىاسن ، ذرىلف انثغارٌح عه انعمم: ع

 

a.Ox1  + c.Red2                           d.Ox2  +  b.Red1 

   
             

             
 

      
    

 + 
        

 
   

             

             
 =0 

      
    

 - 
        

 
     =0 

       
    

  

       
    

  

   = 
        

 
      



      
    

     
 

      
    

          Constante d’equilibre 


