Pour se défendre, les fourmis se servent d’un acide, I'acide formique (ou acide
méthanoique) qui en réagissant avec I'eau composant la peau, occasionne des
brilures
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Le vinaigrier (mastigoproctus giganteus)
asperge ses proies de microgouttelettes
contenant environ 85 % d’acide éthanoique. ..
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atmosphére

COZ atm

océans

COZ\-
Dissolution et réad!avec d’autres composés
H>0 + CO2 — H>COs3
O0=C=0 cl>
SNV
Du fait de I'acidification des océans, la coquille calcaire

de ce coquillage a réagi avec les acides présents et est
devenue si fine qu'elle en est transparent&.sciencesmrtout'fr
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Le chou rouge est un excellent indicateur coloré de pH grace a
ses pigments, les anthocyanes, qui changent de couleur selon

I’acidité ou la basicité du milieu.
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Linus Pauling

1901-1994
Prix Nobel 1954

Electronégativité

mesure de la capacité

d’un atome a attirer

vers lui les électrons
d’une liaison
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Electronégativité des éléments
Symbole X « Khi » pas dunité

Ele g
—=<Ctronégativitg Croissante
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Electronégativité X

2,1 21 <
H H Liaison Covalente
| . L
non polarisée
5+ 2,1 3,5 -

H @ O Liaison Covalente
polarisée

Na-|©CI © Liaison Ionique
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Liaison Liaison L.
Liaison
covalente covalente L
. o, ionique
non polarisée polarisée

H—H H->-0 Na+ C|-

ot 0~  solide ionique

Différence d’électronégativité croissante

comprise entre

A Y
0,5et1,5 x>18a2

Ax < 0,5 Ax

entre 1,6 et 1,8, on ne peut pas préalablement a une

expérimentation déduire si la liaison est ionique ou polarisée
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Représentation de Lewis

Monovalent trivalent trivalent Monovalent

bivalent tétravalent bivalent

[ ]
H | He

Li I.leo 01.30 0(.:0 II:IO I-Eo EO IFC-I

Na N.lgC ’A.|° oS.io |l.’0 I?o I—I. I;I

trivalent = peut faire trois liaisons
tétravalent = peut faire quatre liaisons

e

Cae

etc...
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5 g+ wono"
ICI4H N/
\ L'eau polaire \Oy
5_
Liaison fragile, instable, labile
IS<, 7 "
— L 177 — i
Cl attiré T — attire
727" 0= 0r »2»
par les 6+ «—— O ICI=H O — parless
T
de I'eau f’ 10 - de I'eau
— Io_% I

On obtient dans I'eau les ions ICI|~ H*
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H+> HO- H*= HO- Ht< HO-
neutralité
zone d’acidité | zone de basicité

eau
sang

poisson de cola
jus de tomate

salive
eau gazeuse eau savonneuse

ECHELLE pH

e

Aodeestomac Vinalgre Cafe Eau Bicarbonate  Ammoniaque
de soude

Javel
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eau de javel
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Sang  Pastile estomac  Savon Déboucheur

» acide : pH < 7
» neutre : pH =7
» basique pH > 7

|
| Acide Neutre

Basique | © sciencespartout.fr

» Solution aqueuse
neutre :

» Solution aqueuse acide : a beaucoup d’ions oxonium H3O+
’ L .
H+‘/_I_\9—H R /O\H (H30+)
H H \H

» Solution aqueuse basique : a beaucoup d’ions hydroxyde HO-

y v
S o,H
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Acide et base de Brgnsted

Acide AH

A+

Johannes Nicolaus Brgnsted
chimiste Danois
1879 - 1947

AH = A~ + H*

Base A-ou B

ouB + H+* —» BH+

H+ = AH
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Acide Base
H.gH® H-Cl| 4 — o
N H Acide N H Icl
Ion oxonium chlorhydrique eau Ion chlorure
o /0\
©,H ﬂ [O-H ° R |C|
N R— - — _ —E
eal!-l ~0—H Ton ~0l
hydroxyde
i |
| 5 H—N—H H—N—R
H—N%—H H—T —R |
,L H H H
Ton ammonium Ton ammonium Ammoniac Amine primaire
substitué
/O\ TN
70N I ﬁ /N
i A g b | Mo i@ 5
- - = - -l o
\Q/ \6/ (o) ol [o) \_O_l |Q/C\6|”
- Ion Ion ion =
Acide carbonique  hydrogénocarbonate| hydrogénocarbonate carbonate
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Exemples de couples Acide / Base

Acide Base
CH,CO,H CH,CO;
NH; NH,
% H;0* H0 —
—— H0 HO- H20 joue le
H20 joue le | H,SO, Hso; [role de base
role d’acide HS0; S02-

\_/
e

+H*

On dit que I'eau est une espece amphotére : elle peut, selon les
situations, se comporter soit comme un acide, soit comme une base.
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Comparaison couple acide/base et couple Redox
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Aspect

Acide / Base (Bronsted)

Oxydant / Réducteur (Redox)

Principe
Définitions

Echange de proton H*
Acide : donneur de H*
Base : capteur de H*

Echange d'électron(s) e
Oxydant : capteur d'e”
Réducteur : donneur d'e”

Couples

Couple AH/ A"

Couple Ox / Red

« Demi-équation » (conceptuelle)
Notion de force

AH=A+H"*

Acide/base fort(e) et donc
réaction totale : « — » utilisé
Acide/base faible et donc
équilibre : « & » utilisé

Ox +ne” = Red

Equation de réaction avec I'eau | AH + H,0 — H30* + A" (fort)

AH + H;0 = H;O* + A” (faible)

On additionne deux demi-
équations équilibrées

Phrase-synthése

Acide / Base : transfert de proton H*

Ox / Red : transfert d'électron e
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Sgren Sgrensen
chimiste Danois
(1868-1939)

Sgren Sgrensen a introduit la notion de pH
en 1909 en travaillant sur des solutions
biologiques.

Dans ces milieux, la concentration en ions
H,O" est tres faible (souvent 107 a 103
mol-L1).

La manipulation directe de ces valeurs n’était
pas pratique.

Il a donc utilisé une échelle logarithmique
permettant de simplifier I’'expression et la
comparaison du degré d’acidité des solutions.

© sciencespartout.fr
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=107 [Hs0+]=10-1* JAsE(ekd|

solution
basique

L—/ pH =-log([H30+])

Echelle plus lisible
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Le logarithme est défini mathématiquement comme une fonction
ne pouvant s’appliquer qu’a des nombres purs.

Le logarithme transforme une valeur en une autre échelle, mais
cette transformation n’a aucun sens physique si une unité est

impliquée.

Le log répond a :

gu’une référence ?”

“Combien de fois plus grande (ou plus petite)

On compare a une valeur de référence, ce qui élimine les unités.

Exemples :

- mesurer une hauteur par rapport au niveau de la mer.
- Cet immeuble fait 4 fois la hauteur du votre.

Pour étre exact, on faudrait écrire

[H30%]

pH = —log(—5)
CO est la concentration standard 1 mol.L!

© sciencespartout.fr
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Par souci de simplification, on n’indique pas la concentration
standard C° = 1 mol.L-1 dans |I'expression de pH.

Pour le Bac, sur votre copie a indiquer :

« Concentration standard C° = 1 mol.L-1. Par souci de
simplification, je ne ferai plus apparaitre CO par la suite. »

pH =-log([H30+])
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Réaction totale

Réaction équilibrée

Une réaction est dite totale
lorsque la totalité du réactif

Une réaction est dite équilibrée (ou non
totale) lorsqu‘a I'état final il reste a la fois

Définition limitant est consommé a I'état des réactifs et des produits dans le
final. mélange.
Dans ce cas, il n'y a pas de réactif limitant.
Pour une réaction totale, Pour une réaction non totale (réaction
2 I'équation de réaction s'écrit équilibrée), I'équation de réaction s'écrit
Equation avec une fléche simple : avec une double fléche :
aA+ bB - cC+dD aA+bB= cC+dD
L'avancement atteint sa valeur | L'avancement final de la réaction est
maximale, notée x,,,,, lorsque inférieur a x,,, et s'écrit x;.
Avancement tout le réactif limitant est
consommé.
Combustion de méthane : Synthése de I'ammoniac :
CHy +20, - CO, + 2H,0 N; +3H, = 2NH;
Exemple

Acide fort dans |'eau :
HCl+ H,0 — Hy0* + CI°

Acide faible dans I'eau :
CH3COOH + H,0 = CH;C00™ + H;0*

© sciencespartout.fr
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Equilibre dynamique d’une réaction

Si C, D peuvent réagir
pour former A et B

La fleche double indique que les deux transformations
(directe et sens inverse) se produisent simultanément.
On atteint ainsi I'état d’équilibre dynamique : Les deux
transformations continuent d’avoir lieu, mais les quantités
de matiére de chaque espéce n’évoluent plus ; on est a
I’état final d’équilibre.

aA+bB —=cC+dD

j// Analogie de I'équilibre
d , dynamique : le niveau d'eau
.~ reste constant car la quantité
d'eau qui arrive est exactement
= compensée par la quantité d'eau
. = qui s’écoule.
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- Si C, D peuvent réagir
a Aaq) + b Baa)—— ¢ Cag) + d D@a) pour former A et B

_ [CI*x [D])? [Cleyx DYy

= A Bp [A]s, X [BIL,

Lorsqu'un systéme siége d'une transformation non totale
atteint un état final d'équilibre, son quotient de réaction est
égal a la constante d'équilibre notée K(T) :

(Qr)ea = K(T)
Cette constante sans dimension, ne dépend que de la
température et aucunement de la composition du systéme a
I'état initial.
Cette constante est une caractéristique de la réaction
équilibrée.
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a A(aq) +b B(aq) =cC C(aq) +d D(aq)

_ rxicr o DLy XY,
[A]e X [B] [Al¢, X [BlL,

Qr

Qr varie avec le temps jusqu’a ce que I'équilibre
caractérisé par la constante K soit atteint.
Qr

si pas de réactifs
(A, B) initialement

réaction se fait dans
/ le sens indirect «

........................... -«— équilibre

réaction se fait dans
le sens direct =
temps

constante
d’équilibre
si pas de produits

(C, D)
initialement
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Q,
T , Q<K
I g j‘:{‘\‘» 111¢
K
Q,
< = Qr>K
~  Sensindirect
K
(Qr)eq
[ . (@Qr)eq =K
I Aucune
K évolution

Dans un systéme hors d'équilibre chimique, le
systeme évolue dans le sens tel que le quotient de
réaction Qr s'approche et éventuellement atteigne
la constante d'équilibre de la réaction K(T).
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Valeur Dissociation Acide AH Base A”

Ka grand AH se dissocie

fort faible
pKa petit beaucoup
Ka petit
e AH se dissocie peu faible fort
pKa grand

Force de 'acide
H,0
CH;NHS
NH “ Mnémotechnique
pKa | — acidité 1
pKa t — basicité 1

HCO

CH:COH
HCOH

H.0*

ACIDES Force de la base
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