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1 – Réactions d’oxydo-réduction 

Notions et contenus Capacités exigibles 
Oxydants et réducteurs  
1RPEUH�G¶R[\GDWLRQ� 
([HPSOHV�XVXHOV���QRP��QDWXUH�HW�IRUPXOH�GHV�LRQV�
WKLRVXOIDWH�� SHUPDQJDQDWH�� GLFKURPDWH��
K\SRFKORULWH��GX�SHUR[\GH�G¶K\GURJqQH��
�
3RWHQWLHO� G¶pOHFWURGH�� IRUPXOH� GH� 1HUQVW��
pOHFWURGHV�GH�UpIpUHQFH��
�

3UpYRLU� OHV� QRPEUHV� G¶R[\GDWLRQ� H[WUrPHV� G¶XQ�
pOpPHQW� j� SDUWLU� GH� VD� SRVLWLRQ� GDQV� OH� WDEOHDX�
SpULRGLTXH��
,GHQWLILHU�O¶R[\GDQW�HW�OH�UpGXFWHXU�G¶XQ�FRXSOH��
'pFULUH�OH�IRQFWLRQQHPHQW�G¶XQH�SLOH�j�SDUWLU�G¶XQH�
PHVXUH�GH�WHQVLRQ�j�YLGH�RX�j�SDUWLU�GHV�SRWHQWLHOV�
G¶pOHFWURGHV��
'pWHUPLQHU�OD�FDSDFLWp�G¶XQH�SLOH��
�

'LDJUDPPHV�GH�SUpGRPLQDQFH�RX�G¶H[LVWHQFH� 8WLOLVHU� OHV� GLDJUDPPHV� GH� SUpGRPLQDQFH� RX�
G¶H[LVWHQFH� SRXU� SUpYRLU� OHV� HVSqFHV�
LQFRPSDWLEOHV� RX� OD� QDWXUH� GHV� HVSqFHV�
PDMRULWDLUHV��

Réactions d’oxydo-réduction  
$VSHFW�WKHUPRG\QDPLTXH��
'LVPXWDWLRQ�HW�PpGLDPXWDWLRQ��

3UpYRLU� TXDOLWDWLYHPHQW� RX� TXDQWLWDWLYHPHQW� OH�
FDUDFWqUH� WKHUPRG\QDPLTXHPHQW� IDYRULVp� RX�
GpIDYRULVp�G¶XQH�UpDFWLRQ�G¶R[\GR�UpGXFWLRQ� 
 
Pratiquer une démarche expérimentale mettant 
en jeu des réactions d’oxydo-réduction.�

�
�
2 – Réactions acide-base, de complexation, de précipitation 

Notions et contenus Capacités exigibles 
Réactions acido-basiques 
�� FRQVWDQWH�G¶DFLGLWp���
�� GLDJUDPPH�GH�SUpGRPLQDQFH���
�� H[HPSOHV� XVXHOV� G¶DFLGHV� HW� EDVHV��� QRP��

IRUPXOH�HW�QDWXUH�±�IDLEOH�RX�IRUWH�±�GHV�DFLGHV�
VXOIXULTXH�� QLWULTXH�� FKORUK\GULTXH��
SKRVSKRULTXH�� DFpWLTXH�� GH� OD� VRXGH�� OD�
SRWDVVH�� O¶LRQ� K\GURJpQRFDUERQDWH��
O¶DPPRQLDF���

�� VROXWLRQV�WDPSRQ��
�
Réactions de complexation 
�� FRQVWDQWHV�GH�IRUPDWLRQ�RX�GH�GLVVRFLDWLRQ��
�� GLDJUDPPH� GH� SUpGRPLQDQFH� HQ� IRQFWLRQ� GH�

S/��
�
Réactions de dissolution ou de précipitation 
�� FRQVWDQWH�GH� O¶pTXDWLRQ�GH�GLVVROXWLRQ��SURGXLW�

GH�VROXELOLWp�KV���
�� VROXELOLWp�HW�FRQGLWLRQ�GH�SUpFLSLWDWLRQ���
�� GRPDLQH�G¶H[LVWHQFH���
�� IDFWHXUV�LQIOXHQoDQW�OD�VROXELOLWp��
�
�
�
�

,GHQWLILHU� OD� QDWXUH� GHV� UpDFWLRQV� HQ� VROXWLRQV�
DTXHXVHV��
([WUDLUH�� GH� UHVVRXUFHV� GLVSRQLEOHV�� OHV� GRQQpHV�
WKHUPRG\QDPLTXHV� SHUWLQHQWHV� SRXU� SUpYRLU�
TXDOLWDWLYHPHQW�O¶pWDW�ILQDO�G¶XQ�V\VWqPH�HQ�VROXWLRQ�
DTXHXVH� RX� SRXU� LQWHUSUpWHU� GHV� REVHUYDWLRQV�
H[SpULPHQWDOHV��
'pWHUPLQHU� OD� YDOHXU� GH� OD� FRQVWDQWH� G¶pTXLOLEUH�
SRXU� XQH� pTXDWLRQ� GH� UpDFWLRQ�� FRPELQDLVRQ�
OLQpDLUH� G¶pTXDWLRQV� GRQW� OHV� FRQVWDQWHV�
WKHUPRG\QDPLTXHV�VRQW�FRQQXHV��
5HWURXYHU�OHV�YDOHXUV�GH�FRQVWDQWHV�G¶pTXLOLEUH�SDU�
OHFWXUH� GH� FRXUEHV� GH� GLVWULEXWLRQ� HW� GH�
GLDJUDPPHV� GH� SUpGRPLQDQFH� �HW�
UpFLSURTXHPHQW���
'pWHUPLQHU� OD� FRPSRVLWLRQ� FKLPLTXH� GX� V\VWqPH�
GDQV� O¶pWDW� ILQDO��HQ�GLVWLQJXDQW� OHV�FDV�G¶pTXLOLEUH�
FKLPLTXH� HW� GH� WUDQVIRUPDWLRQ� WRWDOH�� SRXU� XQH�
WUDQVIRUPDWLRQ� PRGpOLVpH� SDU� XQH� UpDFWLRQ�
FKLPLTXH�XQLTXH��
8WLOLVHU� OHV� GLDJUDPPHV� GH� SUpGRPLQDQFH� RX�
G¶H[LVWHQFH� SRXU� SUpYRLU� OHV� HVSqFHV�
LQFRPSDWLEOHV� RX� OD� QDWXUH� GHV� HVSqFHV�
PDMRULWDLUHV��
3UpYRLU� O¶pWDW� GH� VDWXUDWLRQ� RX� GH� QRQ� VDWXUDWLRQ�
G¶XQH�VROXWLRQ��HQ�VROLGH�RX�HQ�JD]��
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I	
  Que	
  sont	
  les	
  acides	
  et	
  les	
  bases	
  ?

1.	
  Acide	
  et	
  base	
  :	
  dé/initions	
  selon	
  la	
  théorie	
  de	
  Brönsted	
  et	
  Lowry
En	
  1923,	
  le	
  chimiste	
  danois	
  Johannes	
  Nicolaus	
  BRÖNSTED	
  (chimiste	
  danois	
  né	
  en	
  1879	
  –	
  
mort	
  en	
  1947)	
  proposa	
  de	
  dé9inir	
  un	
  acide	
  et	
  une	
  base	
  ainsi	
  :

Un	
   acide	
   est	
   un	
   donneur	
   de	
   proton	
   (ou	
   une	
   espèce	
  
capable	
  d’en	
  faire	
  céder	
  un	
  par	
  le	
  solvant).	
  Une	
  base	
  
est	
  un	
  accepteur	
  de	
  proton



Vocabulaire de la chimie et des matériaux

achiral, -e, adj.
♦Domaine : Chimie/Stéréochimie. ♦ Définition : Se dit d’un objet, en
particulier d’une entité moléculaire, superposable à son image dans un
miroir. ♦ Note : « Ch » se prononce [k]. ♦ Voir aussi : chiral, chiralité. 
♦ Équivalent étranger : achiral.
Source : Journal officiel du 18 avril 2001.

acide de Brønsted
♦ Domaine : Chimie. ♦ Définition : Entité moléculaire, ou l’espèce
chimique correspondante, capable de céder un hydron (proton) en
donnant une autre entité ou espèce chimique : la base conjuguée. 
♦ Note : On qualifie les acides de ce type de « forts » ou « faibles » selon
qu’ils sont complètement ou partiellement dissociés en solution
aqueuse. ♦ Voir aussi : base de Brønsted, hydron. ♦ Équivalent
étranger : Brønsted acid, protonic acid.
Source : Journal officiel du 8 octobre 2003.

5

barrière de rotation
♦ Domaine : Chimie/Stéréochimie. ♦ Définition : Différence entre un
minimum donné et un maximum voisin de l’énergie potentielle d’une
entité moléculaire dans une modification conformationnelle résultant
d’une rotation autour d’une liaison. ♦ Voir aussi : angle de torsion. 
♦ Équivalent étranger : rotational barrier.
Source : Journal officiel du 18 avril 2001.

base de Brønsted
♦ Domaine : Chimie. ♦ Définition : Entité moléculaire, ou l’espèce
chimique correspondante, capable d’accepter un hydron (proton) en
donnant une autre entité ou espèce chimique : l’acide conjugué. 
♦ Note : On qualifie les bases de ce type de « fortes » ou « faibles » selon
que les acides conjugués sont partiellement ou complètement dissociés
en solution aqueuse. ♦ Voir aussi : acide de Brønsted, hydron. 
♦ Équivalent étranger : Brønsted base.
Source : Journal officiel du 8 octobre 2003.

base de Lewis
♦ Domaine : Chimie. ♦ Définition : Entité moléculaire, ou l’espèce
chimique correspondante, capable de fournir un doublet d’électrons. 
♦ Note : Une base de Lewis est donc capable de réagir avec un acide de
Lewis pour former un adduit par mise en commun du doublet de la base.

14
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2.	
  Acides	
  et	
  bases	
  conjuguées

La	
  base	
  conjuguée	
  d’un	
  acide	
  est	
  la	
  base	
  qui	
  se	
  forme	
  lorsque	
  
cet	
  acide	
  cède	
  un	
  proton.	
  
L’acide	
   conjugué	
  d’une	
   base	
   est	
   l’acide	
   qui	
   se	
   forme	
   lorsque	
  
cette	
  base	
  accepte	
  un	
  proton.



Le	
  proton	
   n’existe	
  pas	
   libre	
   en	
   solution	
   aqueuse	
   :	
   il	
  ne	
   peut	
  
être	
   qu’échangé	
   entre	
   un	
   donneur	
   et	
   un	
   accepteur	
   ;	
   la	
  
réaction	
  acide-­‐base	
  implique	
  donc	
  toujours	
  deux	
  couples	
  
acide-­‐base.



3.	
  Quelques	
  exemples	
  de	
  comportement	
  acido-­‐basique	
  :	
  polyacide	
  et	
  polybase	
  ;	
  
composé	
  amphotère.
3.1.	
  Echange	
  de	
  proton	
  entre	
  les	
  molécules	
  d’eau

L’eau	
  peut	
   accepter	
  un	
   proton	
  pour	
  donner	
   l’ion	
   oxonium	
  H3O+,	
  mais	
  c’est	
  aussi	
  un	
  
acide	
  capable	
  de	
  céder	
  un	
  proton	
  pour	
  donner	
  l’ion	
  hydroxyde	
  HO-.
Nous	
  dirons	
  que	
  l’eau	
  est	
  amphiprotique,	
  ou	
  bien	
  amphotère.	
  C’est	
  un	
  ampholyte.
Équilibre	
  d’autoprotolyse	
  de	
  l’eau	
  :	
  

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



K! = !
!(!!!+ !" ) ∗ !(!"− !" )

!!(!!!(!)) ! opérateur	
  «p»	
  :	
  p	
  =	
  -­‐Log

pX	
  =	
  -­‐	
  Log	
  X

X	
  =	
  10-­‐pX

KE	
  	
  =	
  [H3O+][HO-­‐]/c°2

pKE	
  =	
  -­‐Log(KE)



3.2.	
  Espèces	
  amphotères

Une	
   espèce	
   qui	
   est	
   l’acide	
   d’un	
   couple	
   et	
   la	
   base	
  
d’un	
  second	
  couple	
  est	
  une	
  espèce	
  amphotère,	
  ou	
  
un	
  ampholyte.

le bicarbonate de sodium en 
solution produit des ions HCO3-, 

espèce amphotère 



4.1.	
  La	
  dé/inition	
  du	
  pH	
  d’une	
  solution	
  aqueuse

Le	
  pH	
  («	
  potentiel	
  Hydrogène	
  »)	
  d’une	
  solution	
  a	
  été	
  dé/ini	
  en	
  1909	
  par	
  le	
  biochimiste	
  
danois	
   Sǿrensen,	
  d’abord	
   en	
   fonction	
   de	
   la	
   concentration	
   des	
   ions	
   hydrogène,	
   puis	
  
quelques	
  années	
  plus	
  tard,	
  en	
  fonction	
  de	
  leur	
  activité	
  :	
  

pH	
  =	
  -­‐	
  Log(aH3O+)

	
  dans	
  le	
  cadre	
  de	
  notre	
  étude	
  :	
  solution	
  aqueuse	
  diluée	
  idéale

pH=	
  -­‐	
  Log([H3O+]/c°)

Soren	
  Peter	
  Lauritz	
  Sǿrensen
1868-­‐1939



l’électrode	
  
indicatrice	
  des	
  ions	
  

oxonium	
  est	
  
l’électrode	
  de	
  verre







II	
  –	
  la	
  réac4on	
  acide/base

1.	
  Les	
  acides	
  forts	
  et	
  les	
  bases	
  fortes

Les	
  acides	
  forts	
  cèdent	
  complètement	
  leur	
  proton	
  acide	
  
lorsqu’ils	
  sont	
  dissous	
  dans	
  l’eau.

Ainsi	
  l’acide	
  fort	
  HA,	
  dans	
  l’eau,	
  se	
  retrouve	
  sous	
  la	
  forme	
  A-,	
  sa	
  base	
  conjuguée,	
  et	
  
H3O+.	
  On	
  peut	
  alors	
  dire	
  que	
  A-	
  est	
  un	
  accepteur	
  de	
  proton	
  plus	
  faible	
  que	
  l’eau.
Dans	
  une	
  solution	
  d’acide	
  fort,	
  le	
  seul	
  donneur	
  de	
  proton	
  «	
  survivant	
  »	
  est	
  l’ion	
  H3O+.

Ainsi	
   la	
   base	
   forte	
   A-,	
   dans	
   l’eau,	
   se	
   retrouve	
   sous	
   la	
   forme	
   protonée	
   AH,	
   son	
   acide	
  
conjugué,	
   et	
  HO-.	
   On	
   peut	
   alors	
   dire	
   que	
  AH	
   est	
   un	
   donneur	
  de	
  proton	
   plus	
   faible	
   que	
  
l’eau.



Un	
   acide	
   fort	
   est	
   un	
   acide	
   dont	
   la	
   réaction	
   d’hydrolyse	
   est	
  
totale	
  :	
  l’acide	
  fort	
  AH	
  est	
  entièrement	
  dissocié	
  dans	
  l’eau.	
  
Un	
  acide	
  fort	
  appartient	
  à	
  un	
  couple	
  acide/base	
  pour	
  lequel	
  
pKA	
  <0.	
  
La	
  base	
  conjuguée	
  d’un	
  acide	
  fort	
  est	
  indifférente	
  dans	
  l’eau.

Une	
  base	
  forte	
  est	
  la	
  base	
  d’un	
  couple	
  tel	
  que	
  pKA	
  >	
  14.
L’acide	
  conjugué	
  d’une	
  base	
  forte	
  est	
  indifférent	
  dans	
  l’eau.



2.	
  Les	
  acides	
  	
  faibles	
  et	
  les	
  bases	
  faibles	
  :	
  constante	
  d’acidité	
  associée

Les	
   acides	
   faibles	
   dans	
   l’eau	
  ne	
   sont	
  pas	
   totalement	
  
hydrolysés	
   :	
   ils	
   ne	
   cèdent	
   qu’une	
   partie	
   de	
   leurs	
  
protons	
  acides	
  à	
  l’eau.



2.	
  Les	
  acides	
  	
  faibles	
  et	
  les	
  bases	
  faibles	
  :	
  constante	
  d’acidité	
  associée

Les	
   acides	
   faibles	
   dans	
   l’eau	
  ne	
   sont	
  pas	
   totalement	
  
hydrolysés	
   :	
   ils	
   ne	
   cèdent	
   qu’une	
   partie	
   de	
   leurs	
  
protons	
  acides	
  à	
  l’eau.

AH(aq)	
  	
  +	
  	
  H2O(l)	
  	
  =	
  	
  A-(aq)	
  	
  +	
  	
  H3O+(aq)	
  	
  constante	
  d'équilibre	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  K°	
  =	
  	
  KA.

KA	
  est	
  la	
  constante	
  d'acidité	
  du	
  couple	
  acide	
  base	
  AH/A-

on	
  associe	
  	
  pKA	
  au	
  couple	
  acide/base	
  AH/A-

pKA	
  =	
  Log(KA)	
  soit	
  :	
  KA	
  =	
  10-­‐pKA



2.	
  Les	
  acides	
  	
  faibles	
  et	
  les	
  bases	
  faibles	
  :	
  constante	
  d’acidité	
  associée

Les	
   acides	
   faibles	
   dans	
   l’eau	
  ne	
   sont	
  pas	
   totalement	
  
hydrolysés	
   :	
   ils	
   ne	
   cèdent	
   qu’une	
   partie	
   de	
   leurs	
  
protons	
  acides	
  à	
  l’eau.

AH(aq)	
  	
  +	
  	
  H2O(l)	
  	
  =	
  	
  A-(aq)	
  	
  +	
  	
  H3O+(aq)	
  	
  constante	
  d'équilibre	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  K°	
  =	
  	
  KA.

KA	
  est	
  la	
  constante	
  d'acidité	
  du	
  couple	
  acide	
  base	
  AH/A-

on	
  associe	
  	
  pKA	
  au	
  couple	
  acide/base	
  AH/A-

pKA	
  =	
  Log(KA)	
  soit	
  :	
  KA	
  =	
  10-­‐pKA

Une	
   base	
   qui	
   n’est	
   pas	
   forte	
   est	
   faible	
   :	
   il	
   reste	
   des	
  
molécules	
  B	
  présentes	
  avec	
  BH+.



Plus	
  la	
  constante	
  d’acidité	
  KA	
  d’un	
  couple	
  AH/	
  A-	
  est	
  grande,	
  
plus	
  pKA	
  est	
  petit,	
  plus	
  l’acide	
  AH	
  est	
  fort	
  et	
  sa	
  base	
  conjuguée	
  A-	
  faible

Plus	
  la	
  constante	
  d’acidité	
  d’un	
  couple	
  AH/	
  A-	
  est	
  petite,	
  
plus	
  pKA	
  est	
  grand,	
  plus	
  l’acide	
  AH	
  est	
  faible	
  et	
  sa	
  base	
  conjuguée	
  A-	
  forte



acides de plus en 
plus forts



3.	
  Classement	
  des	
  acides	
  et	
  des	
  bases	
  sur	
  une	
  échelle	
  de	
  pKA

bases
fortes

acides
faibles

bases
fortes

acides
forts



Si	
   	
  pKA2	
  –	
  pKA1	
  >	
  0,	
  la	
  réaction	
  est	
  favorisée,	
  K°	
  >	
  1	
  et	
   l’état	
  d’équilibre	
  est	
  déplacé	
  
vers	
  la	
  droite.
Si	
  	
  pKA1	
  –	
  pKA2	
  >	
  3,	
  	
  la	
  réaction	
  est	
  considérée	
  quantitative.
Si	
  	
  pKA2	
  –	
  pKA1	
  <	
  0	
  :	
  la	
  réaction	
  n’est	
  pas	
  favorisée,	
  K°	
  <	
  1	
  et	
  l’état	
  d’équilibre	
  reste	
  en	
  
faveur	
  des	
  réactifs.
Si	
  pKA1	
  –	
  pKA2	
  <	
  -­‐3	
  :	
  la	
  réaction	
  est	
  considérée	
  comme	
  très	
  très	
  peu	
  déplacée	
  vers	
  la	
  
droite,	
  et	
  l’état	
  9inal	
  est	
  très	
  proche	
  de	
  l’état	
  initial.

A1H	
  	
  +	
  	
  A2-	
  	
  =	
  	
  A1-	
  	
  +	
  	
  A2H	
    K°	
  =	
  KA1/KA2	
  =	
  =	
  10(pKA2 -­‐	
  pKA1)



1.	
  Diagramme	
  de	
  prédominance

Un	
   diagramme	
   de	
   prédominance	
   acide/base	
   est	
   un	
   diagramme	
   à	
   une	
   dimension	
  
faisant	
   apparaître	
   le	
   domaine	
   de	
   pH	
   où	
   chaque	
   espèce	
   prédomine	
   devant	
   les	
   autres	
  
espèces	
  acido-basiques.





Habituellement,	
  on	
  néglige	
  une	
  espèce	
  Y	
  devant	
  X	
  lorsque	
  [X]	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  10[Y]≥

Avec	
  ce	
  critère,	
  indiquer	
  sur	
  quel	
  domaine	
  de	
  pH	
  une	
  solution	
  contient	
  :
•	

 seulement	
  l’espèce	
  AH	
  :	
  pH	
  <	
  pKA	
  -­‐	
  1
•	

 seulement	
  l’espèce	
  A-	
  :	
  pH	
  >	
  pKA	
  +	
  1
•	

 en	
  quantités	
  notables	
  les	
  2	
  espèces	
  conjuguées	
  AH	
  et	
  A- :	
  pH	
   entre	
  
pKA	
  –	
  1	
  et	
  pKA	
  +	
  1



Des	
  diagrammes	
  de	
  prédominance,	
  on	
  en	
  déduit	
  que	
  deux	
  espèces	
  qui	
  ont	
  des	
  domaines	
  
de	
  stabilité	
  disjoints	
  ne	
  peuvent	
  coexister	
  en	
  quantité	
  notable.



2.	
  Diagramme	
  de	
  distribution
Un	
   diagramme	
   de	
   distribution	
   donne	
   le	
   pourcentage	
  
des	
   différentes	
   formes	
   des	
   espèces	
   acido-­‐basiques	
   en	
  
fonction	
  du	
  pH.



% de la forme 
H3PO4

% de la forme 
H2PO4(-)

% de la forme 
HPO4(2-)

% de la forme 
PO4(3-)



% de la forme 
H3PO4

% de la forme 
H2PO4(-)

% de la forme 
HPO4(2-)

% de la forme 
PO4(3-)



% de la forme 
H3PO4

% de la forme 
H2PO4(-)

% de la forme 
HPO4(2-)

% de la forme 
PO4(3-)

2,1 7,2 12,3



IV	
   –	
   Etablissement	
   de	
   la	
   composi4on	
   de	
   quelques	
   solu4ons	
   «	
   simple	
   » ;	
   méthode	
   de	
   la	
  
Réac4on	
  Prépondérante
 

♣ Faire	
  l’inventaire	
  des	
  q	
  espèces	
  introduites	
  dans	
  la	
  solution	
  initialement,
♣ Placer	
  les	
  acides,	
  les	
  bases,	
  les	
  espèces	
  indifférentes	
  sur	
  une	
  échelle	
  de	
  pKA	
  	
  	
  	
  verticale,
♣ Entourer	
  les	
  espèces	
  présentes,
♣ Rechercher	
  parmi	
  les	
  espèces	
  entourées	
  l’acide	
  le	
  plus	
  fort	
  («	
  le	
  plus	
  bas	
  entouré	
  du	
  	
  	
  	
  	
  	
  
côté	
  des	
  acides	
  »)	
  et	
  la	
  base	
  la	
  plus	
  forte	
  («	
  la	
  plus	
  haute	
  entourée	
  du	
  côté	
  des	
  bases	
  »)	
  :	
  
la	
  réaction	
  prépondérante,	
  notée	
  RP,	
  est	
  alors	
  obtenue,
♣ Calculer	
  la	
  constante	
  d’équilibre	
  et	
  au	
  regard	
  de	
  sa	
  valeur,	
  conclusion	
  sur	
  le	
  caractère	
  
total	
  de	
  la	
  réaction,	
  ou	
  de	
  son	
  caractère	
  très	
  limité.	
  Dans	
  ces	
  deux	
  cas,	
  la	
  conclusion	
  peut	
  
être	
   rapide.	
   Dans	
   le	
   cas	
   contraire,	
   il	
   faut	
   alors	
   effectuer	
   un	
   tableau	
   d’avancement	
   qui	
  
permettra	
  d’établir	
  l’équation	
  à	
  résoudre	
  a9in	
  de	
  déterminer	
  l’état	
  9inal	
  du	
  système.



V	
  –	
  Les	
  solu4ons	
  tampon
1.	
  Propriétés	
  et	
  dé/inition
Une	
  solution	
  tampon	
  est	
  une	
  solution	
  dont	
  le	
  pH	
  varie	
  peu	
  par	
  un	
  apport	
  modéré	
  
d’acide	
  ou	
  de	
  base	
  (fort(e)	
  ou	
  faible)	
  ou	
  par	
  dilution	
  de	
  cette	
  solution

tactique, adj.
♦ Domaine : Chimie/Polymères-Stéréochimie. ♦ Définition : Se dit
d’une macromolécule ou d’un polymère réguliers constitués de motifs
configurationnels majoritairement identiques. ♦ Note : Du grec taktikos,
relatif à l’« art de ranger, de manœuvrer ». ♦ Voir aussi : atactique,
isotactique, macromolécule, motif configurationnel, polymère, régulier,
syndiotactique. ♦ Équivalent étranger : tactic.
Source : Journal officiel du 1er mars 2002.

tampon, n.m.
♦ Domaine : Chimie/Chimie analytique. ♦ Définition : Substance, ou
mélange de substances, qui, par son aptitude à produire ou à consommer
une espèce chimique, par exemple un hydron, maintient constante la
concentration de cette espèce dans un solvant. ♦ Note : L’exemple le
plus courant est celui d’un tampon acide-base : mélange d’un acide faible
AH et de la base conjuguée A- en proportions telles que le pH ne soit pas
sensiblement modifié par dilution ou par addition en quantités
relativement importantes d’acide ou de base. ♦ Voir aussi : acide de
Brønsted, base de Brønsted, hydron. ♦ Équivalent étranger : buffer.
Source : Journal officiel du 22 septembre 2005.
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V	
  –	
  Les	
  solu4ons	
  tampon
1.	
  Propriétés	
  et	
  dé/inition
Une	
  solution	
  tampon	
  est	
  une	
  solution	
  dont	
  le	
  pH	
  varie	
  peu	
  par	
  un	
  apport	
  modéré	
  
d’acide	
  ou	
  de	
  base	
  (fort(e)	
  ou	
  faible)	
  ou	
  par	
  dilution	
  de	
  cette	
  solution



VI	
  –	
  Les	
  4trages	
  acido-­‐basiques

Cette	
   partie	
   sera	
   développée	
   en	
  
travaux	
  pratiques.


