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Selon la théorie de Bronsted (1923) iw sy 4 L&l iy v

Osisn M8 e 8 (Ul 5l e ) eSS paic s (aaal)
AH=A +H"
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B+H" =BH"
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Selon la théorie de Lewis (1875) qusl 4 bl iy v
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Polyacide (et Jieis

Gligig ydae C_m‘;;; ‘)3&5&}]};
(H2S04, H2CO3, H,S, H3POy)

H,SO, + H,O === HSO, + H3O+ (H2804 / HSO4_)
HSO, + H,0 === + HiO"  (HSO4/S0,%)
Polybase 5 aeldlf Jueia

Gligig psae QLiS) e e 6 sa

COs* + H,0 == HCO; +OH (HCOs /CO3%)

H CO3; + H,0 == H,CO3;+ OH’ (HzCOg/ H COs )



Ampholyte (s £47 5)) culpde/

HSO, Al gs) Bsaelill hs57 55 A ganall Hnaal de jlip s

(HSO4/S04%) s HySO4/ HSOY)

sl glajl -2
OsY A (meally H3O™ pssismsl 52 488 jiall 320 ) oo 5 il sial (e 3 ke oLl
(H20/ OH) 5 (H30" / Ha0) OH™ s 5 5l

i AL oLl AN MY (358 amsy g2 el (315 i sa L) J slaall (S5 Le Wil
0555 Jall sacld maa delisash e o) sl 13 s

2 H,0 (1) = H30" (aq) + HO™ (aq)

celall W) il a3 s 136 (gl padl Saaliaall (31 sl s
La constante d'équilibre thermodynamique de cet équilibre est le produit ionique de
I'eau :
Ke = [H30"]eq .[HO]eq = 10™** (25°C)

Donc pKe =-log Ke = 14 (25°C)

Remarque : Ke ne dépend que de la température et est sans dimension
¢ 20 g sl Dl 5 0 g SV i gl s Jadh o Lall I Jail) el () 555 ¢ Al oLl
Uiyl 13
[H30Jeq = [HOJeq
d'ou
[H30*eq = [HO Jeq =VKe= 10" mol L*

@@l el z o3l s elall ae Wa deldly (30l ) (aes ol 9 Al ac @l ol Capmiall (aeall
(A o)) il g 5 K daa sead) iy
AH (ag) + H.0 (I) = A" (aq) + H30" (aq)

Ka = [H30'][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
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Plus I'acide est fort, plus il est dissocié en A-, plus Ka est grand et plus pKa est petit.
Sl o) aar A Ky (el bl s aaas Sadl e e Jilas JS

A'(aq) + H2O (I) = HA (ag) + HO  (aq)
Kb =[ZO[AA1 [A] et pKb=-log Kb
Aliie ol Kb 5 Ka o)) sl a8 gl ¢ oaibal) / (omaall 531 Gl dpnailly
Pour un méme couple acide/base les constantes d’équilibre Ka et Kb ne sont pas
indépendantes :
Ka. Kb =[H3;0"].JOHT] = Ke = 107 (25°C)
Etdonc : pKa + pKb = pKe =14 (25°C)

A Bases fortes Acide indifférent —
OH —— H,0
‘ l Bases faibles Force des
1T Acides faibles Acides
Force des
Bases
HZO -1 Hgo* ‘ ’
— Base indifférente Acides Forts V
pKa

A f Camin aes Bacll g ddmaa (5 B (aea] 48 i) sacdl)
(68 Al Bac Gl aes g Comaa 4y 68 3aclE] (§8) yial) (el
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 ~ 2e/ailly (dlaadl s gl (¥ cilesa -3

i gl ¥ iy 23 1-3

LS A jo Caide Jle Jolaa (Y Jslaall A gan ani&il] 909 ale : Sérensen i (e 5 Sal a3 Cay pai o



pH = - log [H307]
Une solution aqueuse est dite neutre si [H;0"] = [OH7 alors pH = 7. (25°C)
OSN3 Jalate Sl J slaal) o J&
pH=7 oY [H30']=[OH]
Une solution aqueuse est dite acide si [H;O*] > [OH7 alors pH < 7. (25°C)
OSN3 mas ) Jslad) of JE
pH<7 o3 [H30']>[OH]
Une solution aqueuse est dite basique si [Hz0"] < [OHT] alors pH >7. (25°C)
IS gaeld el J slaall (o Js
pH>7 oY [H30'1<[OH]
pH d’acide fort 555 yaent i gt ¥ 2-3
(LIS IS GaS oLl e alelii 5 Laie (5 8 s 43 HA paeall (e J 5
A- (aq) + H3O+ (aep—>HA (aq) + H20 (1)
H30+ a5 susT i gl LIS J gy Jslaall 8 (5 58ll pmenl

—(NO3 «Br «CI") Adle pe 3acld iy raen] 438) ) saclal)
. La base conjuguée d’un acide fort est une base indifférente

i slaall e ddad) b Sl alad) Alstas
: L’équation d’électro neutralité, appliquée a la solution

[H:0"] = [OH] + [A] (1)

spswisnSY) gl 38 5 40 )l 2uS g el il 58 55 Jlad) &y ¢ (5 8 Gaan 4illag
[Hs0"] >> [OH]

o (1) Akl
[H0'] = [A] )
ALY palea) fas cava
Ca=[A]=[AH]
(Ca la concentration initiale en acide)

De I’équation (2) on tire : Ca = [H30"]

pH= -log [H30"] = -log Ca




pHd’une base forte 48 suelil Lo g syl ¥ 3-3

(LIS SIS 5aS oLl pa Lele i () 55, Lovie 4558 3208 Wil B sac il (e J 56
(B + H,O (1) = BH' (ag) + HO  (ag

10 2 5 gl gl ) LIS Jpai Jlaall il sac )
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L’équation d’électro neutralité, appliquée a la solution

[OH] = [H:0"] + [BH']

r2 5yl gl 38 50 A5l g5 SV gl 38 53 Jlad) ay ¢ 4y 58 308 Lgillag
[H:0] << [OH]

st (1) Aaladll
[OH] = [BH'] (2)
A oalia) fase cae
Cp = [OH] =[BH']
Le produit ionique de I’eau
Ke = [OH-] [H,0"] = 10°**
[H:0] = 10 /[OH]

pH=-log (10 **/[OH]) =-log 10™* + log [OH-]

pH =14 + log Cb

pHd’un acide faible drd paas g gl o) 4-3

HA+ H,0 =—=—/———=A + H;0"

:Jslaall e ddadl) il S sl Alslas
L’équation d’électro neutralité, appliquée a la solution

[H:OT=[OHT+[A]T (1)

: o5 5V il 3 3 A e 20 g ygll i gl € 3 Jlad) & ¢ (e il
[H:0"] >> [OH]

e (1) Aaladl)



[Hs0'] = [A] 2)
ALY mlinl Tase oo

[AH], >>[A]  oilsilxe  Ca=[AT]+[AH]
avec
(Ca: la concentration initiale en acide et [AH]r concentration d’acide restante).

Ca =[H3;0"] + [AH]r

- La loi d’action de masse : Ka = [A-] [Hs0"]/[AH] = [Hs0']4/[AH]
- log Ka = -log [H30*]* /[AH]
pKa = -(log [H30*]* — log [AH])
pKa = -2log [HsO'] + log [AH]

pKa = 2pH + log Ca

pH= % (pKa -log Ca)

pH d’une base faible dins sael in g igll ¥ 4-3

B + H,0 —=————= BH' + OHW

:Jstaal) e didadl) i S sbal) Alales
L’équation d’électro neutralité, appliquée a la solution

[OH]=[H:0"1+[BHT (1)

22 g el gl 3 5 A e i suSY) il gl 38 53 Jlaa) Ay ¢ 3ac 8 sllay

[OH] >> [H30']
g (1) Abedl
[OH] = [BHT] (2)
ALY yalinl fase cooa
[Bl,>>[BH]  oils¥ae  Cb=[BH"]+[B]

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]¥/[B]
- log Kb = -log [OH]* /[B]
pKb = -(log [OHT* - log [B])
pKb =-2log [OH] + log [B]
pKb =2pOH + log Cb
Ona:pH+pOH=14 alors pOH=14-pH
pKb = 2(14-pH)+ logCb

14 — pH = %(-logCbh + pKb)

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

Ona: pKa+ pKb =14 (25°C)

pH = 14 — %(14 — pKa — logCb)

pH =%2(14 + pKa + logCh)




Oxydo Reduction
gla¥l 552y
iy jlei -1
Un oxydant : est une espéce susceptible de gagner un ou des électrons.

ST gl sl 0 S QL) e jalE juaie 58 1S
Un réducteur : est une espéce susceptible de perdre un ou des électrons.

reduction

Ox + né Red

Oxydation
gla ¥ 5 3uSYI AU o = 5 30 s s OX/Red 4l (DS 5 i) yie lagdl Ox et Red o Jsis
Oxydation : I’oxydation est une perte d’électrons. Na — Na' +1¢”

Gl g SV lasd a 30y s32usY)

Réduction : la réduction est un gain d’électrons. Fe®" + 1e& —> Fe®*

g SV S s JV 3R (g la Y)Y

OxX 52SY) Jale s <l 5 iSOy S 53 sRed JIRY) dale a il JiSIy) sy (53

s palall 30usY1 a8 5 o il e JBY) e aal 5 0 sSe geaie i of oy el g SIBU ol el ()55 S

Nombre d’oxydation (no 52:S¥/ad, -2

O ie B3 5 A5 haall 53 G 5USEN i g S 8 CODEAYT ae B30 (3auSY) A ) f) BauSY) sae (38 53
N0 @4l e s Adny i ool Jad g )1 aan iy ¢ sl
& ) A (5 gl 3ausY) dael g sane v
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Généralisation  awsi. /
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no (H) =+l et no (0) = -1l .l jall (30 (elaall Adlall 3
rain) a5 b 3208V lacT & sane o) T alasinly 5 AY) @il Al no it

Exemple:
ion hydrogénosulfate HSO,4

no (S) + no (H) +4xno (O) =-1 Soitno(S)+1-8=-1 D’ouno (S)=+ VL

Exception elifinl 2.2

Exemple:

H20, no (H) = +1,no (O) =-1, NaH no (Na) = +I, no (H) = -II.

no ?.-)SJ\ L)A .j:i.jaj\ .’ﬁ;ie ui (.’S“J ¢ a',’“ 4735 .“ 3 Ls'ﬂ\ &—\S‘)Au Gé}

no -1 -11 -1 0 +l |+ +111 +IV +V
Azote (N) NH; H>N-NH>» H2N'OH N, NZO NO HNOZ, N02 N02 HNO3
NH,*
(b s YY) a8y L 5) 3008 aad 43l e puaizino ooy ledic o
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Fe** +1e- ——> Fe?*  Couple (Fe**/ Fe?")

(+111) (+11)
Cl,+2e- — s 2CI Couple (Cly/ CI)
2x (0) 2x (-1)

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

Cr,0# — cr*

Cr,0,% —> 2.cr* Cr 5,0 4 s
Cr,0,% — 2.Cr*  +7.H,0 053 45l 5
Cr,0/% +14H" (ag) —>2.Cr* +7.H,0 H 5,0 45 5

Cr,0/” +6.e-+14H"(ag) —> 2.Cr" +7.H,0 =il &) s

TR Y) 5 528V Dl li5 4 /g - 2 3
aan by 6 )R Y g 32uSY Ol liT i jlse -] 2.3
Cr,07% ol g paal) il gl 30si Jelss 1 Jlo

Fe?* _ Fe** +1.e- Demi équation A

Cr,0/” +6.e-+14H"(ag) —> 2.Cr" +7.H,0 Demi équation B

6.Fe’* + Cr,0/* +14H" (ag) —> 6.Fe* + 2.Cr+7H,0 Ax(6)+Bx(1)

n.o. (+11) n.o. (+1V) n.o. (+11)  n.o. (+111)
| Oxydation 4
Reduction
2 Jia

SOs% + H,0 —> SO4% +2H + 2.e- Demi-équation A
MnO4 +3.e- + 4.H" —_ MnO, + 2.H,0 Demi-équation B
3.50:% + 2. MnO4 + 2.H* ——>3.5042- + 2. MnO;, + H,0 Ax(3)+Bx(2)
n.o. (+1V) n.o. (+VII) n.o. (+VI) n.o. (+1V)

| Oxydation 4

Reduction




gelidg 8 J Y g 50uSY COleléi i jlge -2 2.3

3.8032' +2.MnO4 + 2.H  ————> 3.5042- + 2. MnO, + H,0
Ualrall ok e OH 7 clig Al 2 3 5kall v/
Dbl s Cpadl ) OH i g2 ddlia) g elldl ¢l e H Gl i
3.505% + 2. MnOy4 + 2.H" + 20H —————>3.5042- + 2. MnO, + H,0 +20H"
slall Gl s Jled) 13 55kall v
3.8032' +2.MnO4 +2. H;O ————> 3.5042- + 2. MnO; + H,0 +20H"
JS (e 2al 5 ele s s Al b Alaleall 028 L Lide 5 ¢ Gpadl) o aad 5 ele es s Dbl o el 3 22

il
3.505” +2.MnO4 + H)O— 5 3.5042- + 2. MnO, +20H"

EY 5528V 58 4
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plo oot e p il 0 el Hldex o ado guz) o paS ] gblLES
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O (=229 )] Redj OX (oe ol o 45480l de gamxall R Il Guass
OX ¢l oY1 usl Juwgaldl oaSo 48) Jwso o Jlasl 5 JI355Y 1 g 5 aasY]
Redj
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S ol e seiay Jsdae L8 byeaie dSidl Juas -
Fe’' o Fe® olisyl e sainy Jedao o5 jeaio iy ode -
OxydAtion Anode

Dans une Pile Electrode

reduction Cathode



Cathode + ' fils Anode -
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Demi pile Demi pile

dols C1 K* Ql_')j_ﬂ 3 KC1 (40 —oka Jedxo e 3y Loe a_l_,o_ll >
Do M i JI30sY s awsY I Jelas 3 JsuSS Yy o« LiSbaans
LSl L8

gl 5 s saS Cay i - 1,24

OsaS Loyl ewSy ¢ E o Guzeidd I35 bawmSY I geasd Sy
f.e.m ASyxall 38l solws ¢ JI3sYlg 3dwsSY ) GoeaS gl odadll
U = S S

S Lds I G L 0Y Ty Sy |z duladl JUS e dads Gias
- (ESH) wlad (uzeotus ohld owd arepe 413 dad s dylas

dedzo B 85020 (a3 Il G0 dxade 1 (ESH) wlidll guzayaaedl qhd
H2 josgydar Olelid audy ¢« ko PH=0 0 = Logaxdl 4>y 4
L 1 his e ) Ll
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EO(H+(aq)/H2(g))= OV ¢ 5,1 > 4>y L;siﬁﬁ ¢ ooy o

Ox/Red | F./F | H,0/H,0, MnOy4 | Cr20; | 0x(g)/H,O | H*/H, | Pb™/Pb | Ni**/Ni
IMny" | /Cr?*
E’| 2.87 1.77 151| 1.33 1.23 0| -013| -0.26

Tableau : Quelques exemples des potentiel standard

Formule de Nernst Al 32 4

FasYl olbgasS daud I ¢ oluxdl Goyb e ¢Jgandly xawd 430e e sylae a
Lre Syob Jb 3 Gz ] JI35SY T

a.Ox +ne- ——>Db.Red




— 0 LRT , [ox]®
Eox = Eoxt nr In [red]?

Eowred : Potentiel standard.

R : Constante des gaz parfait. 8,314 J/K/mol.
T : Température en Kelvin.

n : Nombre d’¢lectrons échangés.

F : Constante de Faraday 1F = 96500 C /mol.
[Ox] : Concentration de 1’oxydant.

[Red] : Concentration du réducteur.

A 25°C (298K)

In (x) =1In 10 % log (x) = 2,3 x log (x). L’équation devient :

0.059 [ox]%
log [red]?

-0
on - on+

. 0 006 [ox]%
on ~ E0x+Tl 9 [red]b

Exemples :

0.06 Fe3*
Fe** + l.e- = Fe** Eox ~ EQut=—- log{F:T

Cr,0/ +6.e-+14H"(ag) ———> 2.Cr¥" +7.H20

Tk 14
0.06 log [Cr2072—]+[H+]

0
E =E +
_Cr2072 6 [Cr2+]2

Cr3

Joo 3o doy Uay Lr,L_<; Sy Ooeo L3 @S 34

Egn/Zn2+: —0,76 V
Egu/Cu2+: +O'34 |4

0 0
Ecuscuz+ > Eznjzna+

Donc I’oxydation a I’anode © : n — > Zn?* +2.e-

Et la réduction a la cathode @ : Cu®' + 2.e- ——>Cu



L’équation de Nernst :

_ o 0.06 2+
ECH/Cu2+ _Ecu/Cu2++ 2 logCu

0.06
Ecu/eyp, = 0.34 +7logCu2+

_ o0 0.06 2+
EZ”/Zn2+_EZn/Zn2++ 2 logZn

0.06

EZ”/Zn2+ =—0.76 +T lOan2+

.La force électromotrice (f.e.m)a< a5 6N 38l 1 3.4

5 JIasY I Je LisS (GaeS oo doidl e A5l eSl dedladl §gd )l
LI SEY g bawSI S Je LaS GeaS o0 ¢ bawsSY! JeLaS GeaS

a.0x1 +n.e- ——= bh.Redl c.Red2 ——> d.Ox2 +n.e-
_ +0,0.059 [ox1]® _ +0,0.059 [ox2]@
E, =Ex+ [red1]P E_=E-+ n [red2]c

a.0Ox1l +cRed2 —— d.Ox2 + b.Redl

fiem=E, —E_= E2+0'059 log [0x1]® EO 0.059 I [0x2]¢

n [red1]b ~ n [red2]¢
0.059 [ox1]%[red2]®

—_ 0_ O
f' em= Ey —E-+ [red1]P[ox2]¢

log
gl 3asY) lsicli 2 .3 4

AE=0 :Josdl e oy Uadl GBais ¢ o)l odl Sis

a.0x1 +c.Red2 —— > d.Ox2 + b.Redl

_ [red1]?[ox2]%
- [red2]¢[ox1]%

_ 0 _ 0,4 0.059 [ox1]%[red2]¢ _
AE = Ex —E-+ [red1]b[ox2]¢ ~

AE = E§ — E%- 222 logK =0

AE® = E9 —E°
AE® = E9 — E°
N AEO= 0.059 logk




nAE®
0.059

logK =

nAE

K = 100059  Constante d’equilibre



