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Exemple : Selon le graphique, sous une pression atmosphérique de 
 1,013 × 105 Pa, l'eau bout à une température de 100∘C. 
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( b ) ( i ) La hauteur de la colonne de mercure est directement proportionnelle à la 
pression atmosphérique. Lorsque la pression atmosphérique est de 
1,013 × 105 Pa, la hauteur de la colonne de mercure ℎ est égale à 760 mm ; 
ainsi, la hauteur de la colonne de mercure ℎ sous une pression atmosphérique de 
3,039 × 104 Pa est égale à :  

1,013 × 105 Pa: 760 mm = 3,039 × 104 Pa: ℎ [mm] 

Réponse : ℎ = 228 mm 

 

nezakr.natega4dk.net



12

 

1. La figure illustre les courbes de pression de vapeur des substances de A à C. Répondez aux questions 
suivantes :
(Graphique : axe vertical représentant la pression de vapeur ["hPa" ] de 0 
à 1000 ; axe horizontal représentant la température [°C] de 0 à 100 ; trois 
courbes identifiées par les lettres A, B et C)
( a ) Déduisez à partir du graphique le point d'ébullition de la substance A 

sous une pression de 1,0×10^5 " Pa" .
( b ) Quel est le point d'ébullition de l'eau au sommet du mont Sinaï ?
(Pression atmosphérique : 0,75×10^5 " Pa" )
( c ) Écrivez la lettre désignant la substance caractérisée par les forces 

d'attraction intermoléculaires les plus faibles.

Réponse : ..................................................................................
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Courbe de fusion 

Courbe de pression de 
vapeur 

Courbe de sublimation 

Fluide supercritique 

Point critique 
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Courbe de fusion 

Courbe de pression de 
vapeur 

Courbe de sublimation 

Fluide supercritique 

Point critique 

 

Limite liquide- gaz 

Limite solide-liquide 

Limite solide-gaz 

Solid, liquide et gaz coexistentensemble en état d’équilibre
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1.Remplissez les espaces vides de (I) à (VIII) par les termes scientifiques 
appropriés, en vous aidant du diagramme de phases de l'eau. 
( a ) Lors du chauffage de l'eau de A à E, la matière solide commence à se 
transformer en liquide lors de (I) à 0∘C. (II) reste constant(e) jusqu'à ce 
que toute la matière solide se transforme en liquide. Cependant, une fois 
que toute la matière solide a subi (I), la température recommence à 
augmenter et l'état liquide subsiste jusqu'au point D.  
La température au point D est appelée (III), et cette température atteint 
100∘C. Si le chauffage se poursuit, (II) reste constant(e) jusqu'à ce que 
tout le liquide (IV) se transforme en (V).  
 

( b ) Avec l'augmentation de la pression de F à J, au point G, le gaz 
commence à former une matière solide par (VI) ; au point H, il s'est 
entièrement transformé en matière solide ; et au point I, la matière solide 
(VII) pour former un liquide. Dans ce cas, la masse volumique (densité) du 
liquide au point J est supérieure à la masse volumique de la matière solide 
au point H. De plus, le point K, où les courbes se coupent, s'appelle (VIII).  
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(h ) Lorsque la température et la pression de 600 L  d›un gaz passent de 27
o
 

C  et 2,00×105 Pa à 0
o
 C  et 9,10×105 Pa, calculez le volume du gaz après cette 

variation. (Arrondir à deux décimales) 
Réponse : ......................................................................................................... 

nezakr.natega4dk.net



23

 

Considérez les situations suivantes : 
• La pâte à pain gonfle dans le four. 
• Une brique de jus hermétiquement fermée se gonfle lorsqu'on la laisse dans 

une voiture où la température est élevée. 
• Une bouteille de gaz utilisée par temps froid. 
• Un plongeur respire de l'air comprimé sous l'eau. 
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(d) Quelle est la quantité de la matière en (mol) qui occupe un volume de 16,6 L de gaz 
    à température 127°C et à pression 2,1×105 Pa ?
Réponse : …………………………………………………………………………………
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Imaginez un plongeur dans les profondeurs de la mer respirant un mélange spécial de gaz, 
ou un astronaute à l'intérieur d'un vaisseau spatial entouré de gaz minutieusement régulés. 
Que ressentirait chacun d'eux dans chaque situation ? Explorons la loi de Dalton et 
comment elle explique pourquoi la pression de chaque gaz dans la bouteille de plongée 
augmente avec la profondeur, affectant ainsi la sécurité du plongeur sous l'eau. 
 

 « La molécule de gaz la plus grande est celle qui exerce la pression la plus élevée ».  

La pression dépend principalement du nombre de particules, et non du volume de la molécule. 
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Lors du recueil du dihydrogène sur l'eau, et lorsque les niveaux d'eau à l'intérieur et à 
l'extérieur de l'éprouvette graduée sont devenus égaux, nous avons obtenu 𝟒𝟒𝟒𝟒𝟒𝟒 mL de gaz à 
𝟏𝟏, 𝟎𝟎𝟎𝟎 × 𝟏𝟏𝟏𝟏𝟓𝟓 Pa et 𝟐𝟐𝟐𝟐∘C. Quelle est la quantité de matière de dihydrogène recueillie [mol] ? 

 

Zinc 
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Gaz parfait : un modèle hypothétique supposé pour simplifier les calculs.  
1. Le volume propre des molécules de gaz est égal à zéro.  
2. Il n'existe pas de forces d'attraction entre les molécules.  
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( c ) À une température de 20∘C et sous une pression de 1,0 × 105 Pa, un 
volume de 125 mL de dioxygène se dissout dans 1,0 L d'eau, sachant que le 
volume du gaz est mesuré à une température de 0∘C et sous une pression de 
1,0 × 105 Pa. Quelle est la masse de dioxygène (g) qui se dissout dans 1,5 L 
d'eau à une température de 20∘C et sous une pression de 2,0 × 105 Pa ?  
(En supposant que le volume de 1 mol de gaz à 0∘C et 1,0 × 105 Pa est de 22,4 L 
et que O = 16) 
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( b ) Élévation du point d'ébullition: 

La température d'ébullition d'une solution d'un soluté non volatil est supérieure 
à celle du solvant pur.  

( c ) Constante molale d'élévation du point d'ébullition : 

Valeur de l'élévation du point d'ébullition lorsque la molalité de la solution est 
de 1 mol/kg. Elle est notée 𝐾𝐾𝑏𝑏.  
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( e ) La surfusion (super-cooling) : c'est le phénomène d'abaissement de la température 
du solvant liquide en dessous de son point de congélation (température de solidification) 
tout en restant à l'état liquide pendant le refroidissement. 
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∆t = Km (K est la constante d’élévation du point d’ébullition molale Kb ou la constante 
d’abaissement du point de congélation molale Kf), (m : molalité des molécules et ions 
dissous)  
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(a) (i) La surfusion (Supercooling) 
 

Si la valeur requise pour l'abaissement de la température de congélation de la solution 
aqueuse est Δ𝑡𝑡𝑓𝑓, que la constante cryoscopique (constante molale d'abaissement du point 
de congélation) est 𝐾𝐾𝑓𝑓 , et que la molalité de la solution est 𝑚𝑚 en unité [mol/kg], alors 
l'équation suivante peut être utilisée : Δ𝑡𝑡𝑓𝑓 = 𝐾𝐾𝑓𝑓 ⋅ 𝑚𝑚 
Par conséquent, on calcule d'abord la molalité des ions dissous :  

Quantité de matière de chlorure de sodium dissous = 
11,7 g

58,5 g/mol
= 0,200 mol 

Masse de l'eau = 500 g = 0,500 kg 

𝑚𝑚 = 0,200 mol

0,500 kg
= 0,400 mol/kg 
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(a) Quel est le phénomène qui se produit pour 
l'eau au point (a) ? 

.................................................................................  
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Loi de Van 't Hoff 
pour les solutions 
diluées : (𝜋𝜋 = 𝑐𝑐𝑐𝑐𝑐𝑐) 
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(iii) 
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Application pratique : 
L'osmose inverse : une technique permettant de transformer l'eau de mer en eau douce. 
Que se passe-t-il si l'on applique de manière forcée une pression supérieure à la pression 
osmotique du côté de la solution ?  
Il est étonnant de constater que les molécules d'eau présentes dans la solution (le côté 
concentré) sont poussées à travers la membrane semi-perméable vers l'eau pure (le côté 
dilué), à l'inverse du sens naturel du processus d'osmose. Ce phénomène est appelé 
l'osmose inverse.  
 

(c) Un volume de 200 mL  d'une solution aqueuse de glucose 
C6H12O6 a été préparé en dissolvant 1,2 g de glucose dans l'eau. 
Quelle est la pression osmotique (Pa) qu'il faut appliquer pour 
empêcher l'élévation du niveau ?  

nezakr.natega4dk.net



53

Lisez le texte suivant et répondez aux questions qui l'accompagnent : 
Comme le montre la figure ci-contre, le centre d'un tube en U est séparé par une membrane semi-
perméable. De l'eau pure est introduite dans la branche (A) et, au même moment, une solution 
aqueuse de glucose est introduite dans la branche (B), de telle sorte que le niveau des deux liquides 
soit à la même hauteur, puis l'ensemble est laissé à une température de 27∘C.  
De la branche (i) (A / B) vers la branche (ii) (A / B), les molécules (iii) (d'eau / de glucose) traversent 
la membrane semi-perméable, et le niveau du liquide s'élève dans (iv) (A / B).  
 ( a ) Choisissez les lettres ou les mots appropriés pour (i) à (iv) dans 
le texte parmi les propositions entre parenthèses.  
( b ) Un volume de 300 mL de solution aqueuse de glucose a été 
préparé dans le tube en dissolvant 1,8 g de glucose C6H12O6 dans 
l'eau. Quelle est la pression osmotique (Pa) qui agit pour empêcher 
l'élévation du niveau du liquide dans cette solution aqueuse ?  
Calculez la pression osmotique en arrondissant à deux décimales.  
Considérez que la constante des gaz est : 
𝑅𝑅 = 8,3 × 103 Pa ⋅ L/(K ⋅ mol) et que (C6H12O6 = 180).  
 

(b) La solution aqueuse de glucose a été préparée par dissolution de 
0,60 g de glucose C6H12O6 dans l'eau pour obtenir 200 mL. Quelle est 
la pression osmotique (Pa) qu'il faut appliquer pour empêcher 
l'élévation du niveau de cette solution aqueuse ? Calculez la pression 
osmotique à deux décimales. La constante des gaz est 
 𝑅𝑅 = 8,3 × 103 Pa ⋅ L/(K ⋅ mol) et que (C = 12 , H = 1,0 , O = 16) 
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(d) Le gel : solution colloïdale ayant perdu sa fluidité.  
Exemple : lait chaud avec de la fécule (amidon) ⟶ mhalbiya (crème-dessert / 
entremets).  
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(e) Les colloïdes hydrophiles et le relargage (précipitation par les sels) : 
- Le colloïde hydrophile :Système colloïdal dont les particules se caractérisent par une forte attraction 
pour l'eau, où un grand nombre de molécules d'eau les entourent et dispersent. Exemple : l'amidon, les 
protéines.  
- Le relargage : Phénomène par lequel se produit la précipitation du colloïde hydrophile lors de l'ajout 
d'une grande quantité d'électrolyte (substance ionisée) à celui-ci.  
(f) Les colloïdes hydrophobes et la coagulation : 
-Le colloïde hydrophobe : Colloïde présentant une faible attraction pour l'eau (ses particules sont 
dispersées dans le milieu grâce aux forces de répulsion entre les charges de même signe portées par les 
surfaces des particules).  Exemples : l'argile, le soufre, etc.  
-La coagulation: Phénomène au cours duquel se produisent la précipitation et l'agglomération du 
colloïde hydrophobe lors de l'ajout d'une faible quantité d'électrolyte à un colloïde hydrophobe.  
L'ion portant une charge opposée à celle des particules colloïdales et possédant une valence plus élevée 
(une charge plus grande) est plus efficace et a une plus grande capacité à provoquer le processus de 
coagulation.  
(g) Le colloïde protecteur: C'est un colloïde hydrophile ajouté au colloïde hydrophobe pour rendre 
difficile la coagulation ou la précipitation des particules du colloïde hydrophobe (en les entourant et en 
les protégeant de l'agglomération).  
 

( a ) Lisez le texte, puis répondez : 
Le mélange dans lequel des particules dont le diamètre est compris régulièrement entre 
environ 10−9 m et 10−7 m sont dispersées dans un liquide est appelé (A). Lors de l'ajout 
d'une solution aqueuse de chlorure de fer(III) à de l'eau bouillante, il se forme (A) 
d'hydroxyde de fer(III). Lorsque ce mélange est placé dans un sac en cellophane immergé 
dans de l'eau distillée, cela élimine les impuretés et le purifie – cette opération est 
appelée (B). Lors de l'ajout d'une petite quantité d'électrolyte à une portion de (A) et 
après l'avoir laissée reposer un certain temps, une précipitation se produit ; cela est 
appelé (C). Comme cela se produit facilement, le colloïde d'hydroxyde de fer(III) est classé 
comme un colloïde (D).  

• ( i ) Donnez les termes appropriés pour chacun de A à D dans le texte.  
• ( ii ) L'hydroxyde de fer(III) est un colloïde chargé positivement. Laquelle des 

solutions aqueuses électrolytiques suivantes (de a à d), ayant toutes la même 
molarité, provoque la précipitation avec la plus faible quantité ?  
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( a) NaCl  ( b ) Ca(NO3)2  ( c ) K2SO4   ( d) CaCl2 
( b ) Les phrases suivantes décrivent des phénomènes caractéristiques manifestés par les 
colloïdes. Identifiez le terme étroitement lié à chacun des phénomènes suivants : 

• ( i ) La trajectoire de la lumière émise par les phares d'une voiture peut être observée 
de côté pendant la nuit.  

• ( ii ) Les cendres (suies) peuvent être éliminées en appliquant une haute tension 
électrique en courant continu à l'intérieur des cheminées d'usines.  

• ( iii ) Les particules colloïdales se déplacent de manière irrégulière lorsqu'elles 
entrent en collision avec les molécules du solvant environnant.  

 

Puisqu'il s'agit d'un colloïde chargé positivement, l'électrolyte contenant 
l'anion ayant la charge électrique la plus élevée est le plus efficace. Parmi les 
choix de a à d, l'ion sulfate SO4

2−  possède la valence la plus élevée. Par 
conséquent : c 
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2. Associez chacune des descriptions suivantes (de i à v) au phénomène ou au procédé 
approprié (de A à E) :  
( i ) L'exposition d'une solution d'amidon à une lumière vive entraîne l'éclairement du trajet 
du faisceau lumineux.  
( ii ) Sous une tension en courant continu, les particules d'hydroxyde de fer(III) se déplacent 
vers la cathode.  
( iii ) Sous un microscope optique, les particules colloïdales s'animent d'un mouvement 
désordonné.  
( iv ) L'ajout d'une grande quantité d'électrolyte à un mélange d'amidon, de lait ou de 
gélatine provoque une précipitation.  
( v ) L'ajout d'une petite quantité d'électrolyte à une solution colloïdale de soufre entraîne 
une précipitation.  
A. Le relargage    B. La coagulation  
C. L'effet Tyndall     D. Le mouvement brownien  
E. L'électrophorèse  
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( iii ) Dans b, en supposant que le rayon atomique est 𝑟𝑟 et que la longueur de 
l'arête de la maille est 𝑙𝑙, exprimez 𝑟𝑟 en fonction de 𝑙𝑙.  
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Maille élémentaire 

Nombre d'ions par 
maille élémentaire 
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2. Que signifie l'indice de coordination (la coordinence) d'un ion dans un cristal ionique ? 
    (a) Le nombre d'électrons dans l'ion.  
    (b) Le nombre d'ions dans la maille élémentaire.  
    (c) Le nombre d'ions chargés entourant cet ion.  
    (d) Le nombre de liaisons que forme l'ion.  
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3. La figure ci-contre montre la maille élémentaire de CsCl, où Cs+ et Cl− sont en contact. 
Deux chiffres significatifs ; Longueur de l'arête = 0,41 nm ; √3 = 1,7 ; 𝑁𝑁𝐴𝐴 = 6,0 × 1023 / mol 
; (Cl = 35,5; Cs = 133) 
( a ) Si le rayon de Cl− est égal à 0,17 nm, déterminez le rayon de Cs+ (nm). 
( b ) Déterminez le volume de 1 mole de cristal de CsCl (cm3), sachant que (1,0 nm =
1,0 × 10−7 cm) et (4, 13 = 69). 
( c ) Déterminez la masse volumique du cristal de CsCl (g/cm3). 
 
Réponse : .................................................................................. 
 
……………………………………………………………………………………
…. 

Pensez de manière critique : 

Un chercheur en science des matériaux souhaite développer un cristal à haute 
stabilité, présentant une forte attraction ionique et un empilement efficace. En 
vous basant sur ce que vous avez appris concernant les structures des cristaux 
ioniques :  

-Quels sont les facteurs à prendre en considération ? 

...................................................................................................  

-Comment la taille de l'ion peut-elle influencer la structure cristalline ? 

...................................................................................................  
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CHAPITRE 2 

Changement et 
équilibre de la 
matière 

 

nezakr.natega4dk.net



68

2-1 — Les réactions chimiques et les variations d’enthalpie  
INTRODUCTION  
Imaginez que vous tenez une compresse froide instantanée après une blessure 
sportive. Dès que vous la pressez, elle devient soudainement froide sans avoir 
été placée au réfrigérateur. Ailleurs, un feu de camp libère de la chaleur et de la 
lumière qui réchauffent les personnes pendant une nuit froide. Dans cette leçon, 
nous explorerons comment les chimistes suivent les variations d’énergie au 
cours des réactions chimiques et comment les processus de transferts d’énergie 
invisibles influencent le monde qui nous entoure. 
 

QUESTION DIRECTRICE : 
Comment les scientifiques peuvent-ils utiliser les variations d’énergie des réactions chimiques pour 
expliquer et prévoir des phénomènes physiques et chimiques ? 

 
EXPLORATION  
Considérez les situations suivantes : 
• La combustion du gaz naturel dans une cuisinière. 
• La dissolution du nitrate d’ammonium dans l’eau à l’intérieur d’une compresse froide. 
• L’évaporation de la sueur de la peau. 
Sans étudier la leçon : 
• Quels processus libèrent de l’énergie ? …………………………………………… 
• Quels processus absorbent de l’énergie ? …………………………………………. 
Notez vos idées initiales et reprenez-les après l’étude des variations d’enthalpie. 
 
Apprendre 
1. Les réactions chimiques et l’enthalpie : 
(a) Les réactions chimiques et le transfert de chaleur : 
(i) Réaction exothermique : réaction qui libère de la chaleur vers le milieu 
environnant. 
(ii) Réaction endothermique : réaction qui absorbe de la chaleur du milieu 
environnant. 
(b) Le contenu thermique / L’enthalpie de la réaction : grandeur 
représentant le contenu thermique (l’énergie) d’une substance. Il est 
symbolisé par H. 
Son unité de mesure est le joule (J). 
(c) Le contenu thermique de la réaction / L’enthalpie de la réaction :  
C’est la variation d’enthalpie au cours d’une réaction chimique. Il est 
symbolisé par ΔH. 
(d) Signe du contenu thermique de la réaction / Signe de l’enthalpie de la 
réaction : 
La valeur du ΔH est négative pour les réactions exothermiques et positive 
pour les réactions endothermiques. 

Les réactions exothermiques libèrent de la chaleur 
Les réactions endothermiques absorbent de la chaleur 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Faits essentiels : 
- Les réactions exothermiques 
libèrent de la chaleur vers le 
milieu environnant. 
- Les réactions endothermiques 
absorbent de la chaleur du milieu 
environnant. 
- L’enthalpie de combustion est 
toujours négative. 
 
Concepts clés : 
- Réaction chimique.  
- Transfert de chaleur. 
- Enthalpie (H).  
- Variation d’enthalpie (ΔH). 
- Réaction exothermique.  
- Réaction endothermique.  
- Enthalpie de combustion. 
- Enthalpie de formation.  
- Enthalpie de dissolution. 
- Enthalpie de neutralisation. 
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2-1 — Les réactions chimiques et les variations d’enthalpie  
INTRODUCTION  
Imaginez que vous tenez une compresse froide instantanée après une blessure 
sportive. Dès que vous la pressez, elle devient soudainement froide sans avoir 
été placée au réfrigérateur. Ailleurs, un feu de camp libère de la chaleur et de la 
lumière qui réchauffent les personnes pendant une nuit froide. Dans cette leçon, 
nous explorerons comment les chimistes suivent les variations d’énergie au 
cours des réactions chimiques et comment les processus de transferts d’énergie 
invisibles influencent le monde qui nous entoure. 
 

QUESTION DIRECTRICE : 
Comment les scientifiques peuvent-ils utiliser les variations d’énergie des réactions chimiques pour 
expliquer et prévoir des phénomènes physiques et chimiques ? 

 
EXPLORATION  
Considérez les situations suivantes : 
• La combustion du gaz naturel dans une cuisinière. 
• La dissolution du nitrate d’ammonium dans l’eau à l’intérieur d’une compresse froide. 
• L’évaporation de la sueur de la peau. 
Sans étudier la leçon : 
• Quels processus libèrent de l’énergie ? …………………………………………… 
• Quels processus absorbent de l’énergie ? …………………………………………. 
Notez vos idées initiales et reprenez-les après l’étude des variations d’enthalpie. 
 
Apprendre 
1. Les réactions chimiques et l’enthalpie : 
(a) Les réactions chimiques et le transfert de chaleur : 
(i) Réaction exothermique : réaction qui libère de la chaleur vers le milieu 
environnant. 
(ii) Réaction endothermique : réaction qui absorbe de la chaleur du milieu 
environnant. 
(b) Le contenu thermique / L’enthalpie de la réaction : grandeur 
représentant le contenu thermique (l’énergie) d’une substance. Il est 
symbolisé par H. 
Son unité de mesure est le joule (J). 
(c) Le contenu thermique de la réaction / L’enthalpie de la réaction :  
C’est la variation d’enthalpie au cours d’une réaction chimique. Il est 
symbolisé par ΔH. 
(d) Signe du contenu thermique de la réaction / Signe de l’enthalpie de la 
réaction : 
La valeur du ΔH est négative pour les réactions exothermiques et positive 
pour les réactions endothermiques. 

Les réactions exothermiques libèrent de la chaleur 
Les réactions endothermiques absorbent de la chaleur 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Faits essentiels : 
- Les réactions exothermiques 
libèrent de la chaleur vers le 
milieu environnant. 
- Les réactions endothermiques 
absorbent de la chaleur du milieu 
environnant. 
- L’enthalpie de combustion est 
toujours négative. 
 
Concepts clés : 
- Réaction chimique.  
- Transfert de chaleur. 
- Enthalpie (H).  
- Variation d’enthalpie (ΔH). 
- Réaction exothermique.  
- Réaction endothermique.  
- Enthalpie de combustion. 
- Enthalpie de formation.  
- Enthalpie de dissolution. 
- Enthalpie de neutralisation. 

 

Exploration des changements d’énergie : 
Les élèves observent deux expériences sûres. 
Expérience A : dissolution du chlorure de calcium dans l’eau. 
Expérience B : dissolution du nitrate d’ammonium dans l’eau. 
Les élèves doivent : 
• Mesurez la température avant et après la dissolution. 
• Quels sont les résultats de vos observations ? 
…………………………………………………………………………………………………………… 
• Classez chaque processus comme exothermique ou endothermique. 
……………………………………………………………………………………………………………. 
• Déduisez le sens du transfert d’énergie. 
……………………………………………………………………………………………………………. 
Question de recherche :  
Quelle preuve permet aux scientifiques de conclure que de l’énergie est entrée dans un système ou en est 
sortie ? …………………………………………………………………………………………………… 

 
2. Expression de l’enthalpie de réaction : 
1. Écrivez l’équation chimique. 
2. Indiquez l’état physique de chaque substance après sa formule chimique. 
Remarque : en cas de présence d’allotropie, écrivez le nom de la substance ; exemple : C (graphite). 
3. Ramenez le coefficient de la substance étudiée à 1. 
4. Écrivez ΔH après l’équation de la réaction. 
 

Exemple : 
La réaction de combustion de 1 mole d’hydrogène H₂ pour produire de l’eau H₂O ;  
(L’enthalpie de la réaction vaut −286 kJ). 

1. 2H₂ + O₂ → 2H₂O 

2. 2H₂(g) + O₂(g) → 2H₂O(l) 

3. H₂(g) + ½O₂(g) → H₂O(l) 

4. H₂(g) + ½O₂(g) → H₂O(l)     ΔH = −286 kJ 

 
Pensez de manière critique :  
Une entreprise affirme : « Le nouveau carburant que nous produisons libère deux fois plus de chaleur 
qu’un carburant ordinaire ; il est donc toujours meilleur pour l’environnement. » 
Affirmation – Preuves – Raisonnement 
Les élèves évaluent les points suivants : 
• L’affirmation est-elle scientifiquement valide ? 
……………………………………………………………………………………………………… 
• Quelles preuve manque-t-il ? 
…………………………………………...………………………………………………………… 
• Une libération d’énergie plus élevée signifie-t-elle toujours une meilleure durabilité ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
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3. Types de variations de l’enthalpie de la réaction : 
(a) Variation de l’enthalpie lors d’un changement d’état physique : 
Lorsque l’état physique d’une substance change, son contenu thermique (enthalpie) change également. 
L’enthalpie de changement d’état est définie comme la variation d’enthalpie lorsque 1 mole d’une 
substance passe d’un état physique à un autre. 
(b) Le contenu thermique / l’enthalpie de combustion :  
C’est la variation d’enthalpie d’une réaction lors de la combustion complète de 1 mole d’une substance. 
Sa valeur est toujours négative. 
 
(c) Le contenu thermique / l’enthalpie de dissolution :  
C’est la variation d’enthalpie résultant de la dissolution complète de 1 mole d’une substance dans un 
excès de solvant. 
• On représente la dissolution d’une substance dans l’eau par le symbole (aq) (solution aqueuse), qui 

indique la présence d’un excès d’eau. 
• Exemple : ’enthalpie de dissolution de l’hydroxyde de sodium (NaOH) est - 44,5 kJ/mol 

NaOH(s) → NaOH(aq)   ΔH = −44,5 kJ. 
(d) Le contenu thermique / l’enthalpie de neutralisation :  
C’est la variation d’enthalpie d’une réaction lorsqu’un acide réagit avec une base pour former 1 mole 
d’eau. 
(e) Le contenu thermique / l’enthalpie de formation : C’est la variation d’enthalpie d’une réaction lorsque 
1 mole d’un composé se forme à partir de ses éléments constitutifs dans leurs états les plus stables, sous 
les conditions standard. 
 
Résumé des différents types d’enthalpie : 

Type Définition rapportée à… Signe 
Combustion 1 mole de substance entièrement brûlée toujours négatif 

Dissolution 1 mole dissoute dans un excès de 
solvant ± 

Neutralisation 1 mole d’eau formée 
 (acide fort + base forte) négatif 

Formation 1 mole de composé formée à partir des 
éléments ± 

Changement 
d’état 

1 mole passe d’un état physique à un 
autre. 

 
± 

 

 
 
 
 
 
 

 
 
 
 

Application dans la vie quotidienne :  
Les compresses chaudes et de froides instantanées :  
Elles reposent sur des variations d’enthalpie précises. Une compresse chaude 
utilise une réaction exothermique (exemple le magnésium et l’eau, ou un 
mélange de fer, carbone et sel lorsqu’on presse ou casse le sachet) ce qui 
libère de la chaleur vers le milieu environnant. 
Quant à la compresse froide, elle repose sur une réaction endothermique, 
(comme la dissolution du nitrate d’ammonium dans l’eau) ; ce qui provoque 
une absorption de chaleur et refroidissement de votre peau. 

Car de la chaleur est libérée au cours de cette réaction 

SOYEZ UN CITOYEN 
DU MONDE 
La compréhension des 
variations d’enthalpie 
aide les scientifiques à 
concevoir des carburants 
plus propres, à améliorer 
les batteries, à développer 
des procédés industriels 
efficaces et réduire la 
consommation 
énergétique mondiale. 
De nombreuses initiatives 
modernes de 
développement durable 
reposent sur le contrôle 
du transfert d'énergie dans 
les réactions chimiques. 
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3. Types de variations de l’enthalpie de la réaction : 
(a) Variation de l’enthalpie lors d’un changement d’état physique : 
Lorsque l’état physique d’une substance change, son contenu thermique (enthalpie) change également. 
L’enthalpie de changement d’état est définie comme la variation d’enthalpie lorsque 1 mole d’une 
substance passe d’un état physique à un autre. 
(b) Le contenu thermique / l’enthalpie de combustion :  
C’est la variation d’enthalpie d’une réaction lors de la combustion complète de 1 mole d’une substance. 
Sa valeur est toujours négative. 
 
(c) Le contenu thermique / l’enthalpie de dissolution :  
C’est la variation d’enthalpie résultant de la dissolution complète de 1 mole d’une substance dans un 
excès de solvant. 
• On représente la dissolution d’une substance dans l’eau par le symbole (aq) (solution aqueuse), qui 

indique la présence d’un excès d’eau. 
• Exemple : ’enthalpie de dissolution de l’hydroxyde de sodium (NaOH) est - 44,5 kJ/mol 

NaOH(s) → NaOH(aq)   ΔH = −44,5 kJ. 
(d) Le contenu thermique / l’enthalpie de neutralisation :  
C’est la variation d’enthalpie d’une réaction lorsqu’un acide réagit avec une base pour former 1 mole 
d’eau. 
(e) Le contenu thermique / l’enthalpie de formation : C’est la variation d’enthalpie d’une réaction lorsque 
1 mole d’un composé se forme à partir de ses éléments constitutifs dans leurs états les plus stables, sous 
les conditions standard. 
 
Résumé des différents types d’enthalpie : 

Type Définition rapportée à… Signe 
Combustion 1 mole de substance entièrement brûlée toujours négatif 

Dissolution 1 mole dissoute dans un excès de 
solvant ± 

Neutralisation 1 mole d’eau formée 
 (acide fort + base forte) négatif 

Formation 1 mole de composé formée à partir des 
éléments ± 

Changement 
d’état 

1 mole passe d’un état physique à un 
autre. 

 
± 

 

 
 
 
 
 
 

 
 
 
 

Application dans la vie quotidienne :  
Les compresses chaudes et de froides instantanées :  
Elles reposent sur des variations d’enthalpie précises. Une compresse chaude 
utilise une réaction exothermique (exemple le magnésium et l’eau, ou un 
mélange de fer, carbone et sel lorsqu’on presse ou casse le sachet) ce qui 
libère de la chaleur vers le milieu environnant. 
Quant à la compresse froide, elle repose sur une réaction endothermique, 
(comme la dissolution du nitrate d’ammonium dans l’eau) ; ce qui provoque 
une absorption de chaleur et refroidissement de votre peau. 

Car de la chaleur est libérée au cours de cette réaction 

SOYEZ UN CITOYEN 
DU MONDE 
La compréhension des 
variations d’enthalpie 
aide les scientifiques à 
concevoir des carburants 
plus propres, à améliorer 
les batteries, à développer 
des procédés industriels 
efficaces et réduire la 
consommation 
énergétique mondiale. 
De nombreuses initiatives 
modernes de 
développement durable 
reposent sur le contrôle 
du transfert d'énergie dans 
les réactions chimiques. 

 
Exemple : 
 
 
(a) Expliquez ce que représente ΔH dans l’équation chimique suivante. 

Identifiez les substances et les types de variation d’enthalpie que cette valeur ΔH peut décrire. 
C(graphite) + O₂(g) → CO₂(g)     ΔH = −394 kJ 

(b) Exprimez les transformations chimiques ou les transformations d’états suivantes par des équations 
thermochimiques. 
(i) La combustion complète de 1 mole d’éthane C₂H₆, la libération d’énergie thermique 1562 kJ. 
(ii) L’évaporation de 9,0 g d’eau, lors de l’absorption de 22 kJ de chaleur du milieu environnant.  
        (H = 1,0 ; O = 16). 
 
EXPLICATION 
(a)  La matière concernée dans l’équation chimique possède toujours un coefficient égal à 1.  
Premièrement, puisque 1 mole de graphite réagit avec l’oxygène, il s’agit d’une combustion complète : 
dans ce cas, ΔH représente l’enthalpie de combustion du graphite.  
Aussi, dans cette réaction il se forme 1 mole de dioxyde de carbone à partir du carbone (graphite) et de 
l’oxygène : alors dans ce cas, ΔH représente également l’enthalpie de formation du dioxyde de carbone.  
D’après ce qui précède, la valeur du ΔH correspond à l’enthalpie de la combustion de graphite ainsi que 
l’enthalpie de dioxyde de carbone. 
(b) Procédez selon les étapes suivantes : 
(i) 1. Écrivez l’équation chimique : 
                                         2C₂H₆ + 7O₂ → 4CO₂ + 6H₂O 
2. Indiquez l’état physique de chaque substance après la formule chimique : 
                                          2C₂H₆(g) + 7O₂(g) → 4CO₂(g) + 6H₂O(l) 
3. Puisque l’équation représente la réaction de 1 mole de l’éthane, ramenez à 1 le coefficient de C₂H₆ : 
                                         C₂H₆(g) + 72 O₂(g) → 2CO₂(g) + 3H₂O(l) 
4. Écrivez ΔH après l’équation de la réaction. 
En notant que l’enthalpie de combustion est négative, alors l’enthalpie de la combustion de 1 mole de 
l’éthane est −1562 kJ/ mol 
                       C₂H₆(g) + 72 O₂(g) → 2CO₂(g) + 3H₂O(l)     ΔH = −1562 kJ/mol 
(ii) 1 et 2. Écrivez l’équation de la réaction : 

H₂O(l) → H₂O(g) 
3 et 4. Puisque le coefficient de H₂O est déjà 1. Écrivez ΔH après l’équation de la réaction. 
Notez que l’enthalpie de la réaction s’exprime pour 1 mol de la substance concernée. 
Quantité de matière correspondant à 9,0 g d’eau : 9,0 g 

18 g/mol = 0,50 mol. 

Puisque la chaleur absorbée lors de l’évaporation de 0,50 mol d’eau est 22 kJ, 
donc l’enthalpie de la réaction lors de l’évaporation de 1 mole d’eau est 44 kJ/ mol. 

H₂O(l) → H₂O(g)     ΔH = +44 kJ/mol

Répondez aux questions suivantes 
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ACTIVITÉ D’INTERPRÉTATION DES DONNÉES  
Analyse de résultats expérimentaux 
 
 Substance dissoute (soluté) Température initiale (°C) Température finale (°C) 

NaOH 25 34 
NH₄NO₃ 25 18 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Répondez aux questions suivantes : 

1. Indiquez le type de variation thermique (l’enthalpie de réaction) représenté par ΔH et la substance 
concernée. 
(a) HCl(aq) + KOH(aq) → KCl(aq) + H₂O(l)     ΔH = −56 kJ 
(b) C₂H₆(g) + 72 O₂(g) → 2CO₂(g) + 3H₂O(l)     ΔH = −1562 kJ 
 
2. Exprimez les changements suivants sous forme d’équations thermochimiques. (H = 1,0 ; N = 14 ; O = 16) 
(a) Combustion complète de 1 mole de méthane CH₄ produisant du dioxyde de carbone CO₂ et de l’eau H₂O 
et libérant une chaleur de 891 kJ. 
(b) Combustion de 1 mole d’hydrogène H₂ produisant de la vapeur d’eau H₂O(g) et libérant une chaleur 
 de 242 kJ. 
(c) Faire passer de la vapeur d’eau sur 1 mole de graphite pour produire du monoxyde de carbone CO et de 
l’hydrogène H₂ par absorption de l’énergie thermique de 131 kJ. 
(d) Dissolution de 4,0 g de nitrate d’ammonium NH₄NO₃ dans un excès d’eau et l’absorption de 1,3 kJ de 
l’énergie thermique. 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………… 
3. Exprimez les changements d’état suivants sous forme d’équations thermochimiques. 
(a) Variation de chaleur accompagnant l’évaporation du brome : 31 kJ/mol. 
(b) Variation de chaleur de condensation de l’éthanol C₂H₅OH : −39 kJ/mol. 
 
 
 
 
1. Pourquoi l’enthalpie de combustion est-elle toujours négative ? 
a) Les produits ne contiennent aucune énergie.    
b) La combustion absorbe de la chaleur. 
c) Accompagnée d’une libération de la chaleur vers le milieu environnant.    
d) Consomme de l’oxygène. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………………………

PENSER COMME UN CHIMISTE : 
1. Quel processus est exothermique ? …………………………………………………………………….. 
2. Quel processus est endothermique ? …………………………………………………………………… 
3. Quelle preuve soutien votre conclusion ? ……………………………………………………………… 
4. Quel processus possède ΔH > 0 ? ……………………………………………………………………… 

À VOUS D’ESSAYER 

EXERCICE 

Choisissez la bonne réponse : 
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ACTIVITÉ D’INTERPRÉTATION DES DONNÉES  
Analyse de résultats expérimentaux 
 
 Substance dissoute (soluté) Température initiale (°C) Température finale (°C) 

NaOH 25 34 
NH₄NO₃ 25 18 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Répondez aux questions suivantes : 

1. Indiquez le type de variation thermique (l’enthalpie de réaction) représenté par ΔH et la substance 
concernée. 
(a) HCl(aq) + KOH(aq) → KCl(aq) + H₂O(l)     ΔH = −56 kJ 
(b) C₂H₆(g) + 72 O₂(g) → 2CO₂(g) + 3H₂O(l)     ΔH = −1562 kJ 
 
2. Exprimez les changements suivants sous forme d’équations thermochimiques. (H = 1,0 ; N = 14 ; O = 16) 
(a) Combustion complète de 1 mole de méthane CH₄ produisant du dioxyde de carbone CO₂ et de l’eau H₂O 
et libérant une chaleur de 891 kJ. 
(b) Combustion de 1 mole d’hydrogène H₂ produisant de la vapeur d’eau H₂O(g) et libérant une chaleur 
 de 242 kJ. 
(c) Faire passer de la vapeur d’eau sur 1 mole de graphite pour produire du monoxyde de carbone CO et de 
l’hydrogène H₂ par absorption de l’énergie thermique de 131 kJ. 
(d) Dissolution de 4,0 g de nitrate d’ammonium NH₄NO₃ dans un excès d’eau et l’absorption de 1,3 kJ de 
l’énergie thermique. 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………… 
3. Exprimez les changements d’état suivants sous forme d’équations thermochimiques. 
(a) Variation de chaleur accompagnant l’évaporation du brome : 31 kJ/mol. 
(b) Variation de chaleur de condensation de l’éthanol C₂H₅OH : −39 kJ/mol. 
 
 
 
 
1. Pourquoi l’enthalpie de combustion est-elle toujours négative ? 
a) Les produits ne contiennent aucune énergie.    
b) La combustion absorbe de la chaleur. 
c) Accompagnée d’une libération de la chaleur vers le milieu environnant.    
d) Consomme de l’oxygène. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………………………

PENSER COMME UN CHIMISTE : 
1. Quel processus est exothermique ? …………………………………………………………………….. 
2. Quel processus est endothermique ? …………………………………………………………………… 
3. Quelle preuve soutien votre conclusion ? ……………………………………………………………… 
4. Quel processus possède ΔH > 0 ? ……………………………………………………………………… 

À VOUS D’ESSAYER 

EXERCICE 

Choisissez la bonne réponse : 
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2. Lequel de ce qui suit exprime la variation d’enthalpie de la réaction d’un acide avec une base pour 
former de l’eau ? 
a) Enthalpie de formation.    
b) Enthalpie de combustion.   
c) Enthalpie de dissolution. 
d) Enthalpie de neutralisation. 
Réponse : ……………………………………………………………………………………………… 
 
3. Indiquez le type de variation d’enthalpie de chacune des réactions suivantes représentée par ΔH dans 
l’équation chimique et identifiez la substance concernée. 
(a) HCl(aq) + NaOH(aq) → NaCl(aq) + H₂O(l)     ΔH = −56 kJ 
(b) CO(g) + 12 O₂(g) → CO₂(g)     ΔH = −283 kJ 
Réponse : ……………………………………………………………………………………………… 
 
4. Exprimez la variation d’enthalpie de chacun de ce qui suit sous forme d’une équation 
thermochimique. (H = 1,0 ; O = 16 ; Na = 23) 
(a) Combustion complète de 1 mole de diamant et libération de 395 kJ de l’énergie thermique. 
(b) Dissolution de 1,0 g de NaOH en excès d’eau et libération de 4,5 kJ de l’énergie thermique. 
(c) Formation de 1 mole d’oxyde nitrique NO de la réaction de l’azote N₂ et l’oxygène O₂ par absorber 
90 kJ de chaleur. 
Réponse : ……………………………………………………………………………………………… 
 
5. Exprimez chaque changement d’état sous forme d’une équation thermochimique. 
(a) Variation d’enthalpie de la vaporisation d’éthanol C₂H₅OH est 39 kJ/mol. 
(b) Variation d’enthalpie de sublimation de l’iode est 62 kJ/mol. 
Réponse : ……………………………………………………………………………………………… 
 

Défiez votre réflexion : 
La variation d'enthalpie (changement thermique) d'une réaction chimique est : ΔH = −250 kJ 
L'un des élèves affirme : « La réaction a absorbé une énergie thermique de 250 kJ, car sa valeur  
est grande. » 
Évaluez cette hypothèse 
• Cette explication est-elle correcte ? ……………………………………………………………………. 
• Que déduisez-vous du signe de ΔH? ………………………………………………………………… 
• Quel sera l'effet sur le milieu environnant ? ………………………………………………………... 
• Utilisez une preuve scientifique pour justifier votre réponse ………………………………………….. 
 

 
 

nezakr.natega4dk.net



74

2-2 — Loi de Hess  INTRODUCTION  
Introduction 
En chimie, les réactions peuvent suivre des parcours différents et, chose surprenante,  
la variation totale d’énergie reste fixe quel que soit le parcours emprunté. Dans cette leçon, 
nous explorons comment les chimistes déterminent des variations inconnues dans l’énergie  
à l’aide de la loi de Hess. 

QUESTION DIRECTRICE ? 
Comment les scientifiques peuvent-ils déterminer la variation d’énergie d’une réaction qui ne peut 
pas être mesurée directement ? 

 
EXPLORATION 
Un groupe d’élèves étudie trois réactions : A → B ; B → C ; A → C.  
• Peut-on prévoir ΔH(A→C) à partir des deux autres réactions ? ………………………………………… 
• Quelle preuve soutien votre conclusion ? ................................................................................................... 

 
 

Apprendre 
LOI DE HESS 
(a) Loi de Hess : stipule que si les états initial et final d’une réaction sont 
déterminés, l’enthalpie totale de réaction reste constante, quel que soit le 
chemin réactionnel. 
(b) Calcul de l’enthalpie de réaction à l’aide de la loi de Hess : 
1. Considérez l’enthalpie de réaction recherchée comme X [kJ/mol]; écrivez 
l’équation chimique de la réaction demandée. 
2. Écrivez toutes les équations chimiques des réactions dont les enthalpies sont 
données. 
3. Additionnez les équations écrites à l’étape 2 pour obtenir celle de l’étape 1. 
4. Calculez l’enthalpie de la réaction recherchée. 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Fait essentiel 
La variation totale 
d’enthalpie d’une réaction 
est une valeur constante 
quel que soit le chemin 
suivi entre les réactifs et 
les produits. 
 
Concepts clés : 
- Variation d’enthalpie 
(ΔH) 
- Loi de Hess 
- Enthalpie de formation 
- Enthalpie de combustion 
- Enthalpie de liaison 
- Équations 
thermochimiques 
 
Loi scientifique 
La loi de Hess établit que 
la variation totale 
d’enthalpie est 
indépendante du chemin 
de la réaction. 
 

 

 
EXEMPLE : Sachant que l’enthalpie de combustion du graphite C est égale 
à −394 kJ/mol et celle du monoxyde de carbone CO est égale à 
 −283 kJ/mol, Trouvez l’enthalpie de formation du monoxyde de carbone. 
 
1. Soit X[kJ/mol] l’enthalpie de formation recherchée. Écrivez l’équation 
thermochimique de la formation du monoxyde de carbone CO, avec un 
coefficient égal à 1 : 
                      C(graphite) +  12O₂(g) → CO(g)     ΔH = x [kJ/mol] 
2. Écrivez les équations thermochimiques de combustion de Carbone 
(graphite) et du monoxyde de carbone CO dont les enthalpies sont données : 
                C(graphite) + O₂(g) → CO₂(g)     ΔH = −394 kJ …(i) 
                CO(g)  + 12O₂(g) → CO₂(g)          ΔH = −283 kJ …(ii) 
3. Combinons les deux équations en (2) pour obtenir la réaction (1).  
Dans l'équation (1) : l’élément de carbone C apparaît à gauche avec un 
coefficient de 1; on conserve donc l’équation (i) telle quelle et dans  
le même sens. Le CO dans l’équation demandée apparaît à droite avec un 
coefficient de 1, alors qu'il apparaît à gauche dans l'équation (ii) et de 
coefficient 1.  
Il faut donc inverser le sens de l'équation (ii). 
Lorsqu'une réaction est inversée, son équation est traitée comme étant 
soustraite. 
Ainsi, en calculant (i − ii), il donne l'équation chimique recherchée. 

nezakr.natega4dk.net



75

2-2 — Loi de Hess  INTRODUCTION  
Introduction 
En chimie, les réactions peuvent suivre des parcours différents et, chose surprenante,  
la variation totale d’énergie reste fixe quel que soit le parcours emprunté. Dans cette leçon, 
nous explorons comment les chimistes déterminent des variations inconnues dans l’énergie  
à l’aide de la loi de Hess. 

QUESTION DIRECTRICE ? 
Comment les scientifiques peuvent-ils déterminer la variation d’énergie d’une réaction qui ne peut 
pas être mesurée directement ? 

 
EXPLORATION 
Un groupe d’élèves étudie trois réactions : A → B ; B → C ; A → C.  
• Peut-on prévoir ΔH(A→C) à partir des deux autres réactions ? ………………………………………… 
• Quelle preuve soutien votre conclusion ? ................................................................................................... 

 
 

Apprendre 
LOI DE HESS 
(a) Loi de Hess : stipule que si les états initial et final d’une réaction sont 
déterminés, l’enthalpie totale de réaction reste constante, quel que soit le 
chemin réactionnel. 
(b) Calcul de l’enthalpie de réaction à l’aide de la loi de Hess : 
1. Considérez l’enthalpie de réaction recherchée comme X [kJ/mol]; écrivez 
l’équation chimique de la réaction demandée. 
2. Écrivez toutes les équations chimiques des réactions dont les enthalpies sont 
données. 
3. Additionnez les équations écrites à l’étape 2 pour obtenir celle de l’étape 1. 
4. Calculez l’enthalpie de la réaction recherchée. 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Fait essentiel 
La variation totale 
d’enthalpie d’une réaction 
est une valeur constante 
quel que soit le chemin 
suivi entre les réactifs et 
les produits. 
 
Concepts clés : 
- Variation d’enthalpie 
(ΔH) 
- Loi de Hess 
- Enthalpie de formation 
- Enthalpie de combustion 
- Enthalpie de liaison 
- Équations 
thermochimiques 
 
Loi scientifique 
La loi de Hess établit que 
la variation totale 
d’enthalpie est 
indépendante du chemin 
de la réaction. 
 

 

 
EXEMPLE : Sachant que l’enthalpie de combustion du graphite C est égale 
à −394 kJ/mol et celle du monoxyde de carbone CO est égale à 
 −283 kJ/mol, Trouvez l’enthalpie de formation du monoxyde de carbone. 
 
1. Soit X[kJ/mol] l’enthalpie de formation recherchée. Écrivez l’équation 
thermochimique de la formation du monoxyde de carbone CO, avec un 
coefficient égal à 1 : 
                      C(graphite) +  12O₂(g) → CO(g)     ΔH = x [kJ/mol] 
2. Écrivez les équations thermochimiques de combustion de Carbone 
(graphite) et du monoxyde de carbone CO dont les enthalpies sont données : 
                C(graphite) + O₂(g) → CO₂(g)     ΔH = −394 kJ …(i) 
                CO(g)  + 12O₂(g) → CO₂(g)          ΔH = −283 kJ …(ii) 
3. Combinons les deux équations en (2) pour obtenir la réaction (1).  
Dans l'équation (1) : l’élément de carbone C apparaît à gauche avec un 
coefficient de 1; on conserve donc l’équation (i) telle quelle et dans  
le même sens. Le CO dans l’équation demandée apparaît à droite avec un 
coefficient de 1, alors qu'il apparaît à gauche dans l'équation (ii) et de 
coefficient 1.  
Il faut donc inverser le sens de l'équation (ii). 
Lorsqu'une réaction est inversée, son équation est traitée comme étant 
soustraite. 
Ainsi, en calculant (i − ii), il donne l'équation chimique recherchée. 

 
 
 
 
 
 
(c) Énergie de liaison (Enthalpie de liaison) 
C’est l’énergie nécessaire pour rompre les liaisons covalentes dans une molécule, exprimée pour chaque 
1 mol de liaisons dans la molécule. 
• Dans une même molécule, s'il existe plusieurs liaisons entre les atomes, l'enthalpie de liaison 
représente l'énergie nécessaire pour rompre toutes ces liaisons. 
Exemple : La réaction transformant le méthane CH₄ en un atome de carbone et des atomes d'hydrogène : 

CH₄(g) → C(g) + 4H(g) 
L’enthalpie de cette réaction correspond à l’énergie nécessaire pour rompre les 4 liaisons C–H. 
 
OUTILS ESSENTIELS 

Opération Règle 
Inverser une réaction changez le signe de ΔH (soustraire la réaction) 

Multiplier une 
réaction par n multiplier ΔH par n 

À partir des 
enthalpies de liaison 

ΔH = Σ(énergies de rompre les liaisons) − Σ(énergies de 
formations des liaisons) 

À partir des 
enthalpies de 

formation 
ΔH = ΣΔHf(produits) − ΣΔHf(réactifs) 

Exemple : 
Répondez aux questions suivantes : 
(a) Calculez l’enthalpie de formation [kJ/mol] du propane C₃H₈. Sachant que 
les enthalpies de combustion du graphite, du dihydrogène et du propane sont 
respectivement −394 kJ/mol, −286 kJ/mol et −2219 kJ/mol. 
 
(b) À partir des équations thermochimiques suivantes, calculez l’énergie de 
la liaison (enthalpie de la liaison) O–H [kJ/mol] et arrondissez votre réponse 
au nombre entier le plus proche. 

H₂(g) + 12O₂(g)  → H₂O(g)      ΔH = −242 kJ 
H₂(g)  → 2H(g)                    ΔH = 436 kJ 
O₂(g) → 2O(g)                     ΔH = 498 kJ 
 
EXPLICATION  
 (a)1. Écrivez l’équation thermochimique de formation du propane C₃H₈   
En supposant X [kJ/mol] comme l’enthalpie de formation du propane. 
3C(graphite) + 4H₂(g) → C₃H₈(g)       ΔH = X [kJ] 
 
2. Écrivez les équations thermochimiques et les variations d’enthalpie des 
réactions de combustion des substances dont leurs enthalpies sont données.  
C(graphite) + O₂(g)  → CO₂(g)    ΔH = −394 kJ …(i) 
H₂(g)  + 12 O₂(g)   → H₂O(l)     ΔH = −286 kJ …(ii) 
C₃H₈(g) + 5O₂(g)  → 3CO₂(g)  + 4H₂O(l)     ΔH = −2219 kJ …(iii) 

 

Calculez l'enthalpie de la réaction en appliquant la même transformation que celle effectuée à l'étape 3. 
X = [enthalpie de la réaction (i)]−[Enthalpie de la réaction (ii)] 
X= −394 − (−283) = −111 kJ 
Ainsi, l’enthalpie de formation de CO est égale à −111 kJ/mol. 

Philosophie des sciences 
La loi de Hess illustre : 
 
• Objectivité :  
Différents scientifiques 
obtiennent la même valeur 
de ΔH lorsqu’ils utilisent 
les mêmes données. 
 
• Cumulativité : 
 La loi de Hess s’appuie 
sur les travaux antérieurs 
liés à la loi de conservation 
de l’énergie afin de 
développer une méthode 
plus efficace pour calculer 
les enthalpies des réactions 
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Défiez votre réflexion : 
De nombreuses réactions industrielles ont lieu à des températures et des pressions qui rendent la mesure 
directe de l’enthalpie difficile. 
Comment la loi de Hess peut-elle aider à estimer les variations d’énergie avant la construction d’une 
installation chimique à grande échelle ? 
………………………………………………………………………………………………………. 
……………………………………………………………………………………………………… 

 
 
 
 

Choisissez la bonne réponse : 

 
Sachant que les enthalpies de formation des composés suivants sont données : 
CO₂(g) : −394 kJ/mol      H₂O(l) : −286 kJ/mol     C₂H₅OH(l) : −277 kJ/mol. 
(a) Écrivez l’équation chimique de la combustion de l’éthanol en indiquant les états physiques. 
Réponse : 
……………………………………………………………………………………………………… 
(b) Calculez l’enthalpie de combustion de l’éthanol, arrondie à l’entier le plus proche. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………….. 
 
 
 
 

 

3. Additionnez les équations en (2) pour obtenir celle de l’étape (1) en utilisant la relation :   
(i)×3 + (ii)×4 − (iii). 

4. Calculez l’enthalpie selon la même relation dérivée en (3): 
                                             x = {−394×3 + (−286)×4} − (−2219) = −107 kJ 
L’enthalpie de formation recherchée est donc −107 kJ/mol. 
(b) 1. Considérez X [kJ/mol] comme l’enthalpie de liaison : 
                                              H₂O(g) → 2H(g) + O(g)     ΔH = X [kJ] 
2. Écrivez les équations chimiques et les variations d’enthalpies correspondantes : 
H₂(g) + 12O₂(g) → H₂O(g)   ΔH = −242 kJ …(i) 
H₂(g)  → 2H(g)                  ΔH = 436 kJ …(ii) 
O₂(g)  → 2O(g)                  ΔH = 498 kJ …(iii) 
3. On peut obtenir l’équation (1) à l’aide de la relation:  
                                                 (ii) + (iii) × 12 − (i) 
4.En utilisant la même relation en (3) : 436 + 249 + 242 = 927 kJ.  

Puisque H₂O contient deux liaisons O–H, l’enthalpie de liaison vaut 927Kj × 12 = 463,5 kJ ≈ 464 kJ/mol. 

À VOUS D’ESSAYER 
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Défiez votre réflexion : 
De nombreuses réactions industrielles ont lieu à des températures et des pressions qui rendent la mesure 
directe de l’enthalpie difficile. 
Comment la loi de Hess peut-elle aider à estimer les variations d’énergie avant la construction d’une 
installation chimique à grande échelle ? 
………………………………………………………………………………………………………. 
……………………………………………………………………………………………………… 

 
 
 
 

Choisissez la bonne réponse : 

 
Sachant que les enthalpies de formation des composés suivants sont données : 
CO₂(g) : −394 kJ/mol      H₂O(l) : −286 kJ/mol     C₂H₅OH(l) : −277 kJ/mol. 
(a) Écrivez l’équation chimique de la combustion de l’éthanol en indiquant les états physiques. 
Réponse : 
……………………………………………………………………………………………………… 
(b) Calculez l’enthalpie de combustion de l’éthanol, arrondie à l’entier le plus proche. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………….. 
 
 
 
 

 

3. Additionnez les équations en (2) pour obtenir celle de l’étape (1) en utilisant la relation :   
(i)×3 + (ii)×4 − (iii). 

4. Calculez l’enthalpie selon la même relation dérivée en (3): 
                                             x = {−394×3 + (−286)×4} − (−2219) = −107 kJ 
L’enthalpie de formation recherchée est donc −107 kJ/mol. 
(b) 1. Considérez X [kJ/mol] comme l’enthalpie de liaison : 
                                              H₂O(g) → 2H(g) + O(g)     ΔH = X [kJ] 
2. Écrivez les équations chimiques et les variations d’enthalpies correspondantes : 
H₂(g) + 12O₂(g) → H₂O(g)   ΔH = −242 kJ …(i) 
H₂(g)  → 2H(g)                  ΔH = 436 kJ …(ii) 
O₂(g)  → 2O(g)                  ΔH = 498 kJ …(iii) 
3. On peut obtenir l’équation (1) à l’aide de la relation:  
                                                 (ii) + (iii) × 12 − (i) 
4.En utilisant la même relation en (3) : 436 + 249 + 242 = 927 kJ.  

Puisque H₂O contient deux liaisons O–H, l’enthalpie de liaison vaut 927Kj × 12 = 463,5 kJ ≈ 464 kJ/mol. 

À VOUS D’ESSAYER 

EXERCICE 
 
 
 

1. Le principe scientifique sur lequel repose la loi de Hess est : 
A. Conservation de la masse     B. Conservation de l’énergie 
C. Principe de Le Chatelier       D. Loi de Boyle 
Réponse : ……………………………………………………….. 
 
2. Laquelle des affirmations suivantes décrit le mieux la loi de Hess ? 
A. L’enthalpie dépend de la vitesse de réaction. 
B. L’enthalpie dépend du type de catalyseur. 
C. La variation totale d’enthalpie dépend uniquement des états initial et final. 
D. L’enthalpie dépend du chemin de la réaction. 
Réponse : ……………………………………………………….. 
 
3. Écrivez l’équation de combustion de l’éthane C₂H₆(g), en montrant la variation 
d’enthalpie, à partir des données : 
                C(graphite) + O₂(g) → CO₂(g)                ΔH = −394 kJ …(i) 
                H₂(g)   + 12 O₂(g)  → H₂O(l)                     ΔH = −286 kJ …(ii) 
               2C(graphite) + 3H₂(g)  → C₂H₆(g)          ΔH = −84 kJ …(iii) 
Réponse : …………………………………………………………….. 
 
4. Calculez ΔH pour la réaction suivante : 
                                                          2H₂(g)  + O₂(g)  → 2H₂O(g) 
Sachant que :  
L’enthalpie H–H = 436 kJ/mol              L’enthalpie O=O = 498 kJ/mol  
L’enthalpie O–H = 463 kJ/mol. 
Réponse : ………………………………………………………………. 
 

Défiez votre réflexion : 
C(graphite) + O₂(g)  → CO₂(g)                ΔH = −394 kJ 
H₂(g)  + ½O₂(g)  → H₂O(l)                      ΔH = −286 kJ 
CH₄(g)  + 2O₂(g)  → CO₂(g) + 2H₂O(l)     ΔH = −891 kJ 
 
Déterminez l’enthalpie de formation du méthane : 
                                                 C(graphite) + 2H₂(g)  → CH₄(g) 
Expliquez chaque étape en appliquant la loi de Hess. 
………………………………………………………………………………………… 
………………………………………………………………………………………… 

 

Répondez aux questions suivantes 

Réfléchis et médite 
Complète : 
Une idée qui a 
changé ma façon de 
penser : 
................................ 
Une application 
dans la vie réelle 
que j'ai découverte: 
................................ 
Une question que je 
souhaite encore 
explorer : 
................................ 
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2-3 — Cellule électrochimique (1) — La pile de Daniell  
INTRODUCTION  
Imaginez qu’une panne d’électricité survienne soudainement dans votre ville. En 
quelques secondes, des millions de personnes dépendent des batteries, des générateurs 
et des systèmes d’alimentation de secours pour maintenir en fonctionnement les 
hôpitaux, les réseaux de communication et les transports. Mais d’où vient cette énergie 
électrique ? 
 
De façon surprenante, l’électricité peut être produite par de simples réactions chimiques 
comprenant des métaux et des ions. Toute batterie, de celle d’un smartphone à celle d’un véhicule 
électrique, repose sur le même principe scientifique.  
Dans cette leçon, nous découvrirons comment les réactions chimiques peuvent être transformées en 
énergie électrique et comment les cellules électrochimiques alimentent les 
technologies modernes par l’énergie. 
 

 
EXPLORATION 

 
 
ACTIVITÉ EXPÉRIMENTALE 
MATÉRIEL 
• Un citron, une pomme de terre ou une orange 
• Une pièce ou une lame de cuivre 
• Un clou galvanisé (recouvert de zinc) 
• Des fils de connexion 
• Une petite ampoule LED 
 
PROCÉDURE 
1. Enfoncez le clou de zinc et la lame de cuivre dans le fruit. 
2. Reliez les fils aux deux métaux. 
3. Observez : une énergie électrique est-elle produite ? 
4. Testez différents fruits et comparez les résultats. 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment une réaction chimique spontanée peut-elle être utilisée pour 
produire l’énergie électrique qui alimente les appareils et les technologies 
que nous utilisons chaque jour ? 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Fait essentiel 
Une cellule 
électrochimique 
convertit l’énergie 
chimique en énergie 
électrique grâce à une 
réaction spontanée 
d’oxydoréduction où 
l’oxydation a lieu à 
l’anode et la réduction à 
la cathode. 
 
Concepts clés : 
• Cellule 
électrochimique 
• Electrode positif  
• Electrode négatif  
• Force électromotrice 
(FEM) 
• Pile Daniell 
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2-3 — Cellule électrochimique (1) — La pile de Daniell  
INTRODUCTION  
Imaginez qu’une panne d’électricité survienne soudainement dans votre ville. En 
quelques secondes, des millions de personnes dépendent des batteries, des générateurs 
et des systèmes d’alimentation de secours pour maintenir en fonctionnement les 
hôpitaux, les réseaux de communication et les transports. Mais d’où vient cette énergie 
électrique ? 
 
De façon surprenante, l’électricité peut être produite par de simples réactions chimiques 
comprenant des métaux et des ions. Toute batterie, de celle d’un smartphone à celle d’un véhicule 
électrique, repose sur le même principe scientifique.  
Dans cette leçon, nous découvrirons comment les réactions chimiques peuvent être transformées en 
énergie électrique et comment les cellules électrochimiques alimentent les 
technologies modernes par l’énergie. 
 

 
EXPLORATION 

 
 
ACTIVITÉ EXPÉRIMENTALE 
MATÉRIEL 
• Un citron, une pomme de terre ou une orange 
• Une pièce ou une lame de cuivre 
• Un clou galvanisé (recouvert de zinc) 
• Des fils de connexion 
• Une petite ampoule LED 
 
PROCÉDURE 
1. Enfoncez le clou de zinc et la lame de cuivre dans le fruit. 
2. Reliez les fils aux deux métaux. 
3. Observez : une énergie électrique est-elle produite ? 
4. Testez différents fruits et comparez les résultats. 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment une réaction chimique spontanée peut-elle être utilisée pour 
produire l’énergie électrique qui alimente les appareils et les technologies 
que nous utilisons chaque jour ? 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Fait essentiel 
Une cellule 
électrochimique 
convertit l’énergie 
chimique en énergie 
électrique grâce à une 
réaction spontanée 
d’oxydoréduction où 
l’oxydation a lieu à 
l’anode et la réduction à 
la cathode. 
 
Concepts clés : 
• Cellule 
électrochimique 
• Electrode positif  
• Electrode négatif  
• Force électromotrice 
(FEM) 
• Pile Daniell 

 

QUESTIONS D’INVESTIGATION 
• Quel fruit produit la tension la plus élevée ?  
……………………………………………………………………………………………………….. 
• Le changement des métaux constituant les électrodes influence-t-il les résultats ? 
………………………………………………………………………………………………………. 
• Quelle preuve indique qu’une réaction d’oxydoréduction se produit ? 
………………………………………………………………………………………………………. 
 
Apprendre  
1. La cellule électrochimique 
(a) La cellule électrochimique : un dispositif qui convertit l’énergie chimique en énergie électrique et 
vice-versa au moyen d’une réaction d’oxydoréduction. 
• L’électrode qui libère les électrons (e⁻) est appelée anode (−) ; celle qui les reçoit est appelée cathode 
(+). 
(b) Série électrochimique des métaux : classement des métaux selon leur potentiel d’oxydation (leur 
tendance à subir une oxydation). 
K > Na > Ca > Mg > Al > Zn > Fe > Ni > Sn > Pb > (H) > Cu > Hg > Ag > Au > Pt  
(c) Force électromotrice (FEM) : tensions électriques (différence de potentiel), entre l’anode et la 
cathode. Plus l’écart entre les deux métaux utilisés dans la série électrochimique est grand, plus la force 
électromotrice est élevée. 
(d) Représentation conventionnelle d’une pile : 
Cathode (+) | Solution électrolytique aqueuse | Anode (−) 

 
Figure 2.3.1 — Échantillons de métaux 

 
2. La pile Daniell 
Cellule galvanique constituée d’une électrode de zinc plongée dans une solution aqueuse de sulfate de 
zinc (ZnSO₄) et d’une électrode de cuivre plongée dans une solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) 
(CuSO₄). Les deux demi-cellules sont séparées par un vase poreux et reliées par un fil conducteur. 
(a) Symbole de la pile : (–) Zn | Zn2+(aq) | Cu2+(aq) | Cu (+) 
(b) Réactions aux électrodes : 
• À l’anode : Zn → Zn²⁺ + 2e⁻ 
• À la cathode : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu 
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(c) Les caractéristiques : 
Pendant la décharge, les ions Zn²⁺ provenant du côté de la solution de sulfate 
de zinc et les ions SO₄²⁻ provenant du côté de la solution de sulfate de 
cuivre(II) traversent le vase poreux vers les solutions aqueuses opposées. 
 
 
RÉFÉRENCE RAPIDE 

Électrode Signe Processus 
Anode − Oxydation — libère des électrons : Zn → Zn²⁺ + 2e⁻ 

Cathode + Réduction — reçoit des électrons : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu 
 

APPLICATION DANS LA VIE 
Toute batterie de smartphone, d’ordinateur portable, de montre connectée 
ou de véhicule électrique fonctionne selon des principes électrochimiques 
semblables à ceux de la pile de Daniell. Leur compréhension aide les 
scientifiques à développer : 
• Des batteries de plus longue durée de vie ; 
• Des systèmes de charge plus rapides ; 
• Des technologies de stockage de l’énergie plus durables. 
 
 
 
 
 
Répondez aux questions suivantes : 
(a) Exprimez, à l’aide d’équations ioniques contenant des électrons (e⁻), les 
réactions qui se produisent respectivement à l’anode 
(−) et à la cathode (+). 
(b) Pour augmenter la durée de décharge, quelles 
doivent être les concentrations initiales des solutions A 
et B ? Répondez en utilisant les expressions « forte 
concentration » et « faible concentration ».  Justifiez 
votre réponse en vous appuyant sur l’augmentation ou 
la diminution des ions à chaque électrode. 
 
EXPLICATION 
a) Anode:  Zn → Zn2+ + 2e− 
    Cathode: Cu2+ + 2e− → Cu 
 
b) [Condition de concentration] 
On rend la concentration de la solution aqueuse de (ZnSO4) (A) faible, et la concentration de la solution 
aqueuse de (CuSO4) (B) élevée (ou forte). 
 

 

 

CITOYEN DU 
MONDE 
Les cellules 
électrochimiques jouent 
un rôle majeur dans le 
développement durable : 
Elles sont utilisées dans 
les véhicules électriques, 
le stockage de l’énergie 
renouvelable, les 
dispositifs médicaux 
portables, les systèmes 
d’alimentation d’urgence 
et les technologies 
satellitaires.  
Les progrès des batteries 
peuvent réduire la 
dépendance aux 
combustibles fossiles et 
soutenir les objectifs 
mondiaux de durabilité 

 

Exemple : 

Le schéma ci-dessus représente une pile de Daniell. 
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(c) Les caractéristiques : 
Pendant la décharge, les ions Zn²⁺ provenant du côté de la solution de sulfate 
de zinc et les ions SO₄²⁻ provenant du côté de la solution de sulfate de 
cuivre(II) traversent le vase poreux vers les solutions aqueuses opposées. 
 
 
RÉFÉRENCE RAPIDE 

Électrode Signe Processus 
Anode − Oxydation — libère des électrons : Zn → Zn²⁺ + 2e⁻ 

Cathode + Réduction — reçoit des électrons : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu 
 

APPLICATION DANS LA VIE 
Toute batterie de smartphone, d’ordinateur portable, de montre connectée 
ou de véhicule électrique fonctionne selon des principes électrochimiques 
semblables à ceux de la pile de Daniell. Leur compréhension aide les 
scientifiques à développer : 
• Des batteries de plus longue durée de vie ; 
• Des systèmes de charge plus rapides ; 
• Des technologies de stockage de l’énergie plus durables. 
 
 
 
 
 
Répondez aux questions suivantes : 
(a) Exprimez, à l’aide d’équations ioniques contenant des électrons (e⁻), les 
réactions qui se produisent respectivement à l’anode 
(−) et à la cathode (+). 
(b) Pour augmenter la durée de décharge, quelles 
doivent être les concentrations initiales des solutions A 
et B ? Répondez en utilisant les expressions « forte 
concentration » et « faible concentration ».  Justifiez 
votre réponse en vous appuyant sur l’augmentation ou 
la diminution des ions à chaque électrode. 
 
EXPLICATION 
a) Anode:  Zn → Zn2+ + 2e− 
    Cathode: Cu2+ + 2e− → Cu 
 
b) [Condition de concentration] 
On rend la concentration de la solution aqueuse de (ZnSO4) (A) faible, et la concentration de la solution 
aqueuse de (CuSO4) (B) élevée (ou forte). 
 

 

 

CITOYEN DU 
MONDE 
Les cellules 
électrochimiques jouent 
un rôle majeur dans le 
développement durable : 
Elles sont utilisées dans 
les véhicules électriques, 
le stockage de l’énergie 
renouvelable, les 
dispositifs médicaux 
portables, les systèmes 
d’alimentation d’urgence 
et les technologies 
satellitaires.  
Les progrès des batteries 
peuvent réduire la 
dépendance aux 
combustibles fossiles et 
soutenir les objectifs 
mondiaux de durabilité 

 

Exemple : 

Le schéma ci-dessus représente une pile de Daniell. 
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[La raison] 
À l’anode, des ions Zn²⁺ se forment à mesure que la réaction se poursuit. En commençant avec une 
faible concentration de ZnSO₄, la solution met plus de temps à atteindre la saturation, ce qui permet à 
une plus grande quantité de zinc de se dissoudre. En revanche À la cathode, les ions Cu²⁺ sont 
consommés, en utilisant au début une solution de CuSO₄ très concentrée, l’épuisement des ions de Cu2+ 
est retardé, assurant à la réaction de se poursuivre plus longtemps. 
 

Résolution de problème 
 Analysez de données expérimentales 
Deux cellules électrochimiques sont construites : 
Cellule A : Zn(s) | Zn²⁺(aq) || Cu²⁺(aq) | Cu(s) 
Cellule B : Mg(s) | Mg²⁺(aq) || Cu²⁺(aq) | Cu(s) 
À l’aide de la série électrochimique : 
• Prévoyez quelle cellule produit la FEM la plus élevée. …………………………………………. 
• Justifiez votre raisonnement……………………………………………………………………… 
• Identifiez l’anode et la cathode dans chaque cellule. ……………………………………………. 

 
 
 

Répondez à propos de la cellule représentée 
(a) Quel est le nom de la cellule illustrée dans la figure ?  
(b) Quelle plaque métallique représente la cathode (+) ? Répondez par son 
symbole chimique. 
(c) Lorsque les plaques de zinc et de cuivre sont reliées par un fil conducteur, 
exprimez les transformations aux deux électrodes à l’aide d’équations ioniques 
contenant des électrons (e⁻). 
(d) Dans quel sens, (i) ou (ii), les électrons circulent-ils dans le fil conducteur ? 
(e) Pour augmenter la charge électrique totale produite, comment faut-il choisir 
les concentrations initiales des solutions aqueuses de la solution de sulfate de 
zinc et la solution de sulfate de cuivre (II)? 
(f) Quel nom donne-t-on à la différence de potentiel produite entre les deux électrodes ? 
(g) Si la plaque de zinc est remplacée par une plaque de nickel et sa solution aqueuse par une autre de 
sulfate de nickel(II) aqueux, comment la différence de potentiel varie-t-elle par rapport à celle de (f) ? 
Réponse : …………………………………………………………………………………………… 
 

À VOUS D’ESSAYER  
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Choisissez la bonne réponse 
1. Quelle électrode gagne de la masse pendant le fonctionnement d’une pile de Daniell ? 
A) Électrode de zinc                                B) Électrode de cuivre      
C) Les deux électrodes                            D) Aucune électrode augmente de masse 
Réponse : …………………………………………………………………………………… 
 
2. Dans une pile de Daniell, l’oxydation se produit à : 
A. la cathode     B. l’électrolyte     C. l’anode     D. le vase poreux 
Réponse : …………………………………………………………………………………… 
 
3. Etudiez la cellule illustrée dans la figure, puis répondez aux questions suivantes : 

 
 

(a) Exprimez les réactions qui se produisent à l’anode (−) et à la cathode (+) respectivement, en utilisant 
des équations ioniques. 
(b) Dans quel sens les électrons circulent-ils dans le fil conducteur : (A) ou (B) ? 
(c) Lequel des éléments suivants se déplace de la solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) vers la 
solution aqueuse de sulfate de zinc à travers le vase poreux ? 
Répondez par le numéro correspondant. 
(i) Zn     (ii) Zn²⁺     (iii) Cu     (iv) Cu²⁺     (v) H⁺     (vi) SO₄²⁻ 
Réponse : 
…………………………………………………………………………………………………… 

 

Défiez votre réflexion : 
La pile de Daniell st constituée de : 
• Une électrode de Zn dans une solution de ZnSO₄  
• Une électrode de Cu dans une solution de CuSO₄.  
Un élève propose d’augmenter la concentration de ZnSO₄ et de diminuer celle de CuSO₄ afin de 
prolonger la durée de fonctionnement de la pile. 
Évaluez cette proposition. 
• Cela entraînera-t-il une augmentation ou une diminution du temps de décharge ? 
………………………………………………………………………………………….. 
• Expliquez à partir des variations des concentrations de Zn²⁺ et Cu²⁺ aux deux électrodes. 
………………………………………………………………………………………………. 
____________________________________________________________________ 

EXERCICE 
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Choisissez la bonne réponse 
1. Quelle électrode gagne de la masse pendant le fonctionnement d’une pile de Daniell ? 
A) Électrode de zinc                                B) Électrode de cuivre      
C) Les deux électrodes                            D) Aucune électrode augmente de masse 
Réponse : …………………………………………………………………………………… 
 
2. Dans une pile de Daniell, l’oxydation se produit à : 
A. la cathode     B. l’électrolyte     C. l’anode     D. le vase poreux 
Réponse : …………………………………………………………………………………… 
 
3. Etudiez la cellule illustrée dans la figure, puis répondez aux questions suivantes : 

 
 

(a) Exprimez les réactions qui se produisent à l’anode (−) et à la cathode (+) respectivement, en utilisant 
des équations ioniques. 
(b) Dans quel sens les électrons circulent-ils dans le fil conducteur : (A) ou (B) ? 
(c) Lequel des éléments suivants se déplace de la solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) vers la 
solution aqueuse de sulfate de zinc à travers le vase poreux ? 
Répondez par le numéro correspondant. 
(i) Zn     (ii) Zn²⁺     (iii) Cu     (iv) Cu²⁺     (v) H⁺     (vi) SO₄²⁻ 
Réponse : 
…………………………………………………………………………………………………… 

 

Défiez votre réflexion : 
La pile de Daniell st constituée de : 
• Une électrode de Zn dans une solution de ZnSO₄  
• Une électrode de Cu dans une solution de CuSO₄.  
Un élève propose d’augmenter la concentration de ZnSO₄ et de diminuer celle de CuSO₄ afin de 
prolonger la durée de fonctionnement de la pile. 
Évaluez cette proposition. 
• Cela entraînera-t-il une augmentation ou une diminution du temps de décharge ? 
………………………………………………………………………………………….. 
• Expliquez à partir des variations des concentrations de Zn²⁺ et Cu²⁺ aux deux électrodes. 
………………………………………………………………………………………………. 
____________________________________________________________________ 

EXERCICE 
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2-4 — Cellule électrochimique (2) — Différents types de cellules 
INTRODUCTION  
Un autobus fonctionnant à l’hydrogène traverse une ville sans produire de fumée, de 
dioxyde de carbone ni de polluants nocifs ; seule de l’eau est rejetée. Parallèlement, 
des millions de voitures utilisent chaque jour une batterie au plomb-acide pour 
démarrer leur moteur. 
Dans cette leçon, nous étudierons comment différentes cellules électrochimiques 
emmagasinent et produisent l’électricité, et comment les scientifiques utilisent des 
preuves chimiques pour expliquer et prévoir leurs performances. 
 
QUESTION DIRECTRICE 
Comment concevoir et contrôler des réactions chimiques afin de fournir de l’énergie 
électrique à différentes applications de la vie réelle ? 
 
Apprendre 
 1. DIFFÉRENTS TYPES DE CELLULES 
(a) Batterie au plomb-acide : batterie constituée de plomb Pb (anode), 
le dioxyde de plomb (IV) PbO₂ (cathode) et une solution diluée 
d’acide sulfurique comme électrolyte. 
1. Symbole de la cellule : (−) Pb | H₂SO₄(aq) | PbO₂ (+) 
2. Réactions aux électrodes (pendant la décharge) : 
• Réaction à l’anode : Pb + SO₄²⁻ → PbSO₄ + 2e⁻ 
• Réaction à la cathode : PbO₂ + 4H⁺ + SO₄²⁻ + 2e⁻ → PbSO₄ + 2H₂O 
• Réaction globale : Pb + PbO₂ + 2H₂SO₄ → 2PbSO₄ + 2H₂O 
 

3. Les caractéristiques :  
•  La concentration de l’acide sulfurique diminue 

 à cause du processus de décharge. 
•  Pour recharger la batterie, on la relie à une source électrique extérieure. 

Pendant la recharge, les réactions inverses de celles de la décharge se 
produisent. 
• (b) Cellule à combustible : dispositif qui extrait de l’énergie électrique au 

moyen d’un combustible (agent réducteur), tel que l’hydrogène, et d’un 
oxydant, tel que le dioxygène. 
1. Symbole de la cellule : (−) H₂ | H₃PO₄(aq) | O₂ (+) 
2. Réactions aux électrodes : type à acide phosphorique :  
• Réaction à l’anode :  H₂ → 2H⁺ + 2e⁻  
• Réaction à la cathode : O₂ + 4H⁺ + 4e⁻ → 2H₂O 
• Réaction globale : 2H₂ + O₂ → 2H₂O. 

 

Car H2SO4 est consommé et il se forme H2O 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Fait essentiel :  
Les cellules 
électrochimiques 
convertissent l’énergie 
chimique en énergie 
électrique par des réactions 
d’oxydoréduction.  
La quantité d’électricité 
produite dépend de la 
quantité d’électrons 
transférés. 
 
Concepts clés :  
- Cellule électrochimique - 
Batterie au plomb-acide  
- Cellule à combustible   
- Oxydation  
- Réduction  
- Constante de Faraday  
- Charge électrique   
- Électrolyte  
- Réactions aux électrodes. 
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Pensez comme un ingénieur 
Les ingénieurs qui conçoivent des véhicules électriques doivent choisir entre une batterie au plomb-
acide, une batterie lithium-ion et une cellule à combustible à hydrogène. 
 
Le défi : Quelle technologie choisiriez-vous pour chacun de ce qui suit ?  
• un autobus scolaire ? ………………………………………………………………………… 
• une voiture particulière ? ………………………………………………………………………… 
• un système d’alimentation de secours ? …………………………………………………………… 
Justifiez vos choix par des preuves scientifiques. …………………………………………………… 

 
2. Quantité d’électricité : 
(a) Expression de la quantité d’électricité : la quantité d’électricité produit par le passage d’un courant 
électrique d’intensité de 1 ampère pendant 1 seconde est exprimée dans une unité appelée 1 coulomb 
(C). 

 
(b) Constante de Faraday : quantité d’électricité correspondant à 1 mole d’électrons ; son symbole est F. 

F = 9,65 × 10⁴ C/mol 
• On peut calculer la quantité d’électricité écoulée à l’aide de la constante de Faraday : 
Charge électrique totale [C] = constante de Faraday [C/mol] × quantité de matière d’électrons [mol] 
(c) Équations chimiques des piles: Dans une pile, comme les réactions qui se produisent à chaque 
électrode sont différentes, il faut choisir l’équation de réaction adaptée à la grandeur recherchée. 
 
Réactions et charges essentielles 

Pile Anode (−) / oxydation Cathode (+) / réduction 

Plomb-acide Pb + SO₄²⁻ → PbSO₄ + 2e⁻ PbO₂ + 4H⁺ + SO₄²⁻ + 2e⁻ → PbSO₄ + 
2H₂O 

Pile à combustible 
(H₃PO₄) H₂ → 2H⁺ + 2e⁻ O₂ + 4H⁺ + 4e⁻ → 2H₂O 

 
Applications dans la vie : 
Batteries automobiles — Les batteries au plomb-acide fournissent la forte impulsion d’énergie 
électrique nécessaire au démarrage des moteurs. 
 
Véhicules publics à Hydrogène — Les cellules à combustible produisent de l’électricité et ne 
produisent que de l’eau comme produit secondaire. 
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• un autobus scolaire ? ………………………………………………………………………… 
• une voiture particulière ? ………………………………………………………………………… 
• un système d’alimentation de secours ? …………………………………………………………… 
Justifiez vos choix par des preuves scientifiques. …………………………………………………… 

 
2. Quantité d’électricité : 
(a) Expression de la quantité d’électricité : la quantité d’électricité produit par le passage d’un courant 
électrique d’intensité de 1 ampère pendant 1 seconde est exprimée dans une unité appelée 1 coulomb 
(C). 

 
(b) Constante de Faraday : quantité d’électricité correspondant à 1 mole d’électrons ; son symbole est F. 

F = 9,65 × 10⁴ C/mol 
• On peut calculer la quantité d’électricité écoulée à l’aide de la constante de Faraday : 
Charge électrique totale [C] = constante de Faraday [C/mol] × quantité de matière d’électrons [mol] 
(c) Équations chimiques des piles: Dans une pile, comme les réactions qui se produisent à chaque 
électrode sont différentes, il faut choisir l’équation de réaction adaptée à la grandeur recherchée. 
 
Réactions et charges essentielles 

Pile Anode (−) / oxydation Cathode (+) / réduction 

Plomb-acide Pb + SO₄²⁻ → PbSO₄ + 2e⁻ PbO₂ + 4H⁺ + SO₄²⁻ + 2e⁻ → PbSO₄ + 
2H₂O 

Pile à combustible 
(H₃PO₄) H₂ → 2H⁺ + 2e⁻ O₂ + 4H⁺ + 4e⁻ → 2H₂O 

 
Applications dans la vie : 
Batteries automobiles — Les batteries au plomb-acide fournissent la forte impulsion d’énergie 
électrique nécessaire au démarrage des moteurs. 
 
Véhicules publics à Hydrogène — Les cellules à combustible produisent de l’électricité et ne 
produisent que de l’eau comme produit secondaire. 
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Répondez aux questions suivantes, sachant que le constant de Faraday est (F = 9,65 × 10⁴ C/mol) 
 et (H = 1,0 ; O = 16 ; S = 32) 

 
(a) Lisez le texte suivant, une batterie au plomb-acide comporte des plaques de plomb et de (A), 
plongées dans de l’acide sulfurique dilué. Lorsque 1,0 mole de plomb est entièrement transformée 
pendant la décharge, on peut obtenir une quantité de charge de (B) Coulomb et la masse de l’acide 
sulfurique dilué diminue de (C) g. Lors de la recharge de la batterie au plomb-acide, relie le plomb au 
pôle (D) d’une source extérieure d’énergie électrique ; la masse des deux plaques (E). 
(i) Complétez de (A à E) par les mots ou les valeurs numériques convenables, arrondis le résultat à deux 
chiffres décimaux. 
(ii) Exprimez les transformations qui se produisent lors de la recharge de la batterie au plomb-acide par 
une équation chimique. 
 
(b) Lisez le texte suivant, une pile à combustible est un dispositif qui transforme l’énergie d’une réaction 
de combustion en énergie électrique en utilisant un combustible et de l’oxygène. Dans une pile à 
combustible contenant une solution aqueuse d’acide phosphorique comme électrolyte, il se passe (A) à 
l’hydrogène à (B) pour devenir (C), qui traverse l’électrolyte et réagit avec l’oxygène au (D) pour former 
(E). 
(i) Complétez de (A à E) avec les termes appropriés. 
(ii) Écrivez les réactions qui se produisent à l’anode et à la cathode sous forme d’équations ioniques 
avec les électrons e⁻. 
 
 
 
EXPLICATION  
a) (i) A : Oxyde de plomb (IV). 
         B : comme on connaît la quantité de variation de plomb et l’on cherche la 
quantité de charges électriques, on considère la réaction à l’anode : 
                                   Pb + SO₄²⁻ → PbSO₄ + 2e⁻.  
Lors de la transformation de 1,0 mole de Plomb, 2,0 moles d’électrons circulent. 
Puisque la quantité de flux d’électricité (C) = constante de Faraday [C/mol] × 
quantité de matière d’électrons [mol] 
la quantité d’électricité =  2,0 × 9,65 × 10⁴ C/mol = 1,93 × 10⁵ C ≈ 1,9 × 10⁵ C. 
C : pour la diminution de l’acide sulfurique, met en considération la réaction 
globale :  

Pb + PbO₂ + 2H₂SO₄ → 2PbSO₄ + 2H₂O 
Lors de la transformation de 1,0 mol de Plomb, l’acide sulfurique diminue de 2,0 
mol et l’eau augmente de 2,0 mol. 
 Et puisque (H₂SO₄) = 98 g/mol et (H₂O) = 18 g/mol , alors la valeur de diminution dans l’acide 
sulfurique dilué est : (98 − 18) g/mol × 2,0 mol = 160 = 1,6 × 10² g. 
D : reliez respectivement l’anode et la cathode de la batterie au plomb-acide aux bornes négative et 
positive d’une source d’énergie extérieure.  
Pendant la recharge, la borne négative de la batterie au plomb-acide (où se trouve le plomb), est reliée à 
la borne négative de la source d’énergie extérieure et joue le rôle de cathode négative. 
 

Des idées fausses 
Les faux concepts : 
 « L’électricité est stockée 
dans les fils. » 
Explication scientifique : 
l’énergie électrique est 
générée par le transfert 
d’électrons au cours des 
réactions 
d’oxydoréduction.  
Les fils fournissent 
simplement un trajet suivi 
par le flux d’électrons. 

Exemple : 

nezakr.natega4dk.net



86Chimie | Baccalauréat égyptien | Version française 85 

 

E : pendant la décharge, Pb et PbO₂ se transforment en PbSO₄, ce qui augmente la masse des électrodes. 
Pendant la recharge, des réactions inverses se produisent : ce qui diminue la masse des électrodes. 
 
(ii) Pendant la recharge, la réaction se produit dans le sens inverse de la décharge  
                                 2PbSO₄ + 2H₂O → Pb + PbO₂ + 2H₂SO₄. 
(b) (i) A : oxydé ; B : anode ; C : ions hydrogène ; D : cathode ; E : eau. 
(ii) Anode : H₂ → 2H⁺ + 2e⁻  
     Cathode : O₂ + 4H⁺ + 4e⁻ → 2H₂O. 
 

La nature de Science : Identification des variables 
Un scientifique voulait étudier comment la quantité de charge électrique produite par une batterie au 
plomb-acide dépend de la quantité de plomb réagissant pendant la décharge.  
•  Il prépare plusieurs batteries au plomb-acide identiques. 
• Il modifie seulement la quantité de plomb disponible dans chaque batterie en gardant toutes les 

autres conditions constantes puis mesurer la charge électrique totale produite. 
1. Quelle est la variable indépendante ? 
………………………………………………………………………………………………… 
2. Quelle est la variable dépendante ? 
……………………………………………………………………………….……………. 
3. Quelles variables faut-il contrôler pour garantir un essai équitable ? _ 
……………………………………………………………………………………………………. 

 
 
 
 

Choisissez la bonne réponse : 
 
1. Lequel de ce qui suit exprime la variation produite dans la concentration de l’acide sulfurique pendant 
la décharge d’une batterie au plomb-acide ? 
A) augmente     B) reste constante     C) diminue     D) se double 
Réponse : __........................................................................................... 
 
2. Laquelle des substances suivantes se forme à la cathode d’une pile à combustible à hydrogène ? 
A) Dihydrogène     B) Acide sulfurique     C) Eau     D) Dioxygène 
Réponse :      ………………………………………………………….. 
 

 

3- De la figure suivante et qui représente une pile au plomb-acide  

Sachant que le constant de Faraday (F = 9,65 × 10⁴ C/mol)  
et (H = 1,0 ; O = 16 ; S = 32 ; Pb = 207 ) 
 
(a) Quelle sont les substances utilisées pour : 
(a)l’anode, (b) la cathode et (c)l’électrolyte, répondez par leur formule 
chimique. 
(b) Écrivez respectivement les réactions à la cathode (+) et à l’anode (−) pendant la décharge sous forme 
des équations ioniques avec les e⁻. 
(c) Indiquez la réaction globale de la batterie pendant la décharge par une équation chimique. 

À VOUS D’ESSAYER 

Répondez aux questions suivantes 
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Pendant la recharge, des réactions inverses se produisent : ce qui diminue la masse des électrodes. 
 
(ii) Pendant la recharge, la réaction se produit dans le sens inverse de la décharge  
                                 2PbSO₄ + 2H₂O → Pb + PbO₂ + 2H₂SO₄. 
(b) (i) A : oxydé ; B : anode ; C : ions hydrogène ; D : cathode ; E : eau. 
(ii) Anode : H₂ → 2H⁺ + 2e⁻  
     Cathode : O₂ + 4H⁺ + 4e⁻ → 2H₂O. 
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Un scientifique voulait étudier comment la quantité de charge électrique produite par une batterie au 
plomb-acide dépend de la quantité de plomb réagissant pendant la décharge.  
•  Il prépare plusieurs batteries au plomb-acide identiques. 
• Il modifie seulement la quantité de plomb disponible dans chaque batterie en gardant toutes les 

autres conditions constantes puis mesurer la charge électrique totale produite. 
1. Quelle est la variable indépendante ? 
………………………………………………………………………………………………… 
2. Quelle est la variable dépendante ? 
……………………………………………………………………………….……………. 
3. Quelles variables faut-il contrôler pour garantir un essai équitable ? _ 
……………………………………………………………………………………………………. 

 
 
 
 

Choisissez la bonne réponse : 
 
1. Lequel de ce qui suit exprime la variation produite dans la concentration de l’acide sulfurique pendant 
la décharge d’une batterie au plomb-acide ? 
A) augmente     B) reste constante     C) diminue     D) se double 
Réponse : __........................................................................................... 
 
2. Laquelle des substances suivantes se forme à la cathode d’une pile à combustible à hydrogène ? 
A) Dihydrogène     B) Acide sulfurique     C) Eau     D) Dioxygène 
Réponse :      ………………………………………………………….. 
 

 

3- De la figure suivante et qui représente une pile au plomb-acide  

Sachant que le constant de Faraday (F = 9,65 × 10⁴ C/mol)  
et (H = 1,0 ; O = 16 ; S = 32 ; Pb = 207 ) 
 
(a) Quelle sont les substances utilisées pour : 
(a)l’anode, (b) la cathode et (c)l’électrolyte, répondez par leur formule 
chimique. 
(b) Écrivez respectivement les réactions à la cathode (+) et à l’anode (−) pendant la décharge sous forme 
des équations ioniques avec les e⁻. 
(c) Indiquez la réaction globale de la batterie pendant la décharge par une équation chimique. 

À VOUS D’ESSAYER 

Répondez aux questions suivantes 
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(d) Comment varie la concentration de l’électrolyte due à la décharge ? 
(e) Après la décharge de cette batterie pour un certain temps, elle a été rechargée et la masse de l’anode 
a diminué de 7,2 g. Quelle est la valeur de la quantité d’électricité en unité de [C] qui circule pendant la 
recharge ?                                                                        (Donnez la réponse à deux décimales près.) 
 
 

 

Répondez aux questions suivantes : 

1. La figure suivante représente un schéma d’une batterie au plomb – acide, répondez aux questions 
suivantes        (H = 1,0 ; O = 16 ; S = 32 ; Pb = 207 ) 
a) Indiquez le nom de la substance utilisée pour la cathode (+).  
b) Exprimez les réactions à la cathode (+) et à l’anode (-) respectivement, pendant la 
décharge, en utilisant des équations ioniques avec les e⁻. 
c) Exprimez la réaction globale de la batterie pendant la décharge par une équation 
chimique. 
d) Comment varie la concentration de l’électrolyte due à la décharge ? 
e) Lors de la circulation d’une quantité d’électricité équivalente à 1,0 mol d’électrons, combien de 
grammes la masse de l’électrode positive augmente ou diminue-t-elle ? (Donnez la réponse à deux 
décimales près). 
 
2. La figure suivante exprime un schéma d’une pile à combustible (de type d’acide phosphorique)  
La pile à combustible extrait l’énergie électrique de la réaction du dihydrogène (combustible) avec le 
dioxygène.  
Répondez aux questions suivantes : 
(A) Concernant la pile à combustible ( de type 
acide phosphorique), la réaction (a) se produit à 
la cathode (+), la réaction (b) à l’anode (−) et la 
réaction globale (c).  
•  Écrivez les équations ioniques avec les e⁻ qui 

expriment (a) et (b). 
•  Écrivez l’équation de la réaction (c). 
(B) Calculez la quantité d’électricité qui circule 
lorsque 5,6 L de dihydrogène sont consommés à 0 °C et 1,013 × 10⁵ Pa, supposant que le dioxygène est 
en excès. (la constant de Faraday, F = 9,65 × 10⁴ C/mol). (Donnez la réponse à deux décimales près) 
réponse à deux nombres décimaux) 
 

Défiez votre réflexion : 
Une batterie au plomb-acide se décharge complètement ce qui provoque la circulation de 3,0 mol 
d’électrons. En utilisant F = 9,65 × 10⁴ C/mol, calculez : 
1. La charge totale produite. ………………………………………………………………………….. 
2. La charge serait-elle plus grande ou plus petite si 5,0 mol d’électrons circulaient ? ……………… 
3. Justifiez votre réflexion. …………………………………………………………………………….. 

EXERCICE 
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2-5 Les réactions aux électrodes (1) 
INTRODUCTION 
Une entreprise souhaite produire de l’hydrogène comme combustible et source 
d’énergie propre et du chlore pour le traitement de l’eau. Au lieu d’ajouter de 
substances chimiques, les ingénieurs font simplement passer un courant électrique 
dans une solution saline. Quelques minutes plus tard, des bulles de gaz apparaissent 
aux deux électrodes et des substances entièrement nouvelles se forment. 
 
Explorons dans cette leçon comment l’électricité peut transformer des substances en 
nouveaux produits. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment l’énergie électrique peut-elle provoquer des réactions chimiques non spontanées 
, et comment les chimistes prévoient-ils les substances qui se formeront à chaque électrode ? 

 
Apprendre 
A) Électrolyse : 
Un procédé qui utilise l’énergie électrique pour provoquer des réactions d’oxydoréduction non 
spontanées. 
- La réaction à l’électrode dépend de la nature de l’électrode et celle des ions présents dans la solution 
aqueuse. 
 
(b) Les réactions aux électrodes  
 « Réactions à l’anode » 
(i) Lorsqu’on utilise une électrode de platine ou de carbone (électrode inerte) : 
• En présence d’ions halogénure, (tels que Cl⁻ et I⁻), ceux-ci sont oxydés en 
leurs éléments.  
     Exemple : 2I⁻ → I₂ + 2e⁻. 
• En présence d’autres ions, (tels que les ions de sulfate SO₄²⁻ et les ions de 
nitrate NO₃⁻ ) : 
- Lorsque la solution aqueuse est acide ou neutre, c’est l’eau qui s’oxyde avec 
dégagement du gaz dioxygène O₂ 

2H₂O → O₂ + 4H⁺ + 4e⁻  
- Lorsque la solution aqueuse est basique, les ions hydroxyde OH⁻ s’oxydent 
avec dégagement du gaz dioxygène O₂ 
                                            4OH⁻ → O₂ + 2H₂O + 4e⁻ 
(ii) Lorsqu’on utilise une autre électrode (métallique) que le platine ou le 
carbone : Les atomes du métal constituant l’anode s’oxydent et se dissolvent 
sous formes de cations.  
    Exemple : Cu → Cu²⁺ + 2e⁻ 
 
« Réactions à la cathode » La nature de l’électrode n’affecte pas les produits de l’électrolyse 
(i) En cas de présence d’ions métalliques moins réactifs que l’hydrogène (par exemple Ag⁺, Cu²⁺) à la 
cathode, ces ions sont réduits et se déposent sous forme de leur métal correspondants. 
Exemple : Ag⁺ + e⁻ → Ag. 
(ii) En cas de présence d’ions métalliques plus réactifs que l’hydrogène, l’eau est réduite à la cathode au 
lieu des ions métalliques, avec dégagement de gaz hydrogène : 
                                                     2H₂O + 2e⁻ → H₂ + 2OH⁻ 
(iii) Lorsque la solution aqueuse est acide, les ions hydrogène H⁺ sont réduits à la cathode et du gaz 
hydrogène se dégage: 
                                                               2H⁺ + 2e⁻ → H₂

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Fait essentiel 
Les produits de 
l’électrolyse dépendent 
à la fois des ions 
présents en solution et 
de la nature de 
l’électrode utilisé. 
 
Concepts clés :  
- L’électrolyse  
- Les réactions aux 
électrodes 
- La membrane 
échangeuse de cations   
- La méthode à 
membrane échangeuse 
d’ions. 
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2-5 Les réactions aux électrodes (1) 
INTRODUCTION 
Une entreprise souhaite produire de l’hydrogène comme combustible et source 
d’énergie propre et du chlore pour le traitement de l’eau. Au lieu d’ajouter de 
substances chimiques, les ingénieurs font simplement passer un courant électrique 
dans une solution saline. Quelques minutes plus tard, des bulles de gaz apparaissent 
aux deux électrodes et des substances entièrement nouvelles se forment. 
 
Explorons dans cette leçon comment l’électricité peut transformer des substances en 
nouveaux produits. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment l’énergie électrique peut-elle provoquer des réactions chimiques non spontanées 
, et comment les chimistes prévoient-ils les substances qui se formeront à chaque électrode ? 

 
Apprendre 
A) Électrolyse : 
Un procédé qui utilise l’énergie électrique pour provoquer des réactions d’oxydoréduction non 
spontanées. 
- La réaction à l’électrode dépend de la nature de l’électrode et celle des ions présents dans la solution 
aqueuse. 
 
(b) Les réactions aux électrodes  
 « Réactions à l’anode » 
(i) Lorsqu’on utilise une électrode de platine ou de carbone (électrode inerte) : 
• En présence d’ions halogénure, (tels que Cl⁻ et I⁻), ceux-ci sont oxydés en 
leurs éléments.  
     Exemple : 2I⁻ → I₂ + 2e⁻. 
• En présence d’autres ions, (tels que les ions de sulfate SO₄²⁻ et les ions de 
nitrate NO₃⁻ ) : 
- Lorsque la solution aqueuse est acide ou neutre, c’est l’eau qui s’oxyde avec 
dégagement du gaz dioxygène O₂ 

2H₂O → O₂ + 4H⁺ + 4e⁻  
- Lorsque la solution aqueuse est basique, les ions hydroxyde OH⁻ s’oxydent 
avec dégagement du gaz dioxygène O₂ 
                                            4OH⁻ → O₂ + 2H₂O + 4e⁻ 
(ii) Lorsqu’on utilise une autre électrode (métallique) que le platine ou le 
carbone : Les atomes du métal constituant l’anode s’oxydent et se dissolvent 
sous formes de cations.  
    Exemple : Cu → Cu²⁺ + 2e⁻ 
 
« Réactions à la cathode » La nature de l’électrode n’affecte pas les produits de l’électrolyse 
(i) En cas de présence d’ions métalliques moins réactifs que l’hydrogène (par exemple Ag⁺, Cu²⁺) à la 
cathode, ces ions sont réduits et se déposent sous forme de leur métal correspondants. 
Exemple : Ag⁺ + e⁻ → Ag. 
(ii) En cas de présence d’ions métalliques plus réactifs que l’hydrogène, l’eau est réduite à la cathode au 
lieu des ions métalliques, avec dégagement de gaz hydrogène : 
                                                     2H₂O + 2e⁻ → H₂ + 2OH⁻ 
(iii) Lorsque la solution aqueuse est acide, les ions hydrogène H⁺ sont réduits à la cathode et du gaz 
hydrogène se dégage: 
                                                               2H⁺ + 2e⁻ → H₂

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Fait essentiel 
Les produits de 
l’électrolyse dépendent 
à la fois des ions 
présents en solution et 
de la nature de 
l’électrode utilisé. 
 
Concepts clés :  
- L’électrolyse  
- Les réactions aux 
électrodes 
- La membrane 
échangeuse de cations   
- La méthode à 
membrane échangeuse 
d’ions. 

Chimie | Baccalauréat égyptien | Version française 87 

(c) Exemple d’électrolyse ; 
« L’électrolyse d’une solution aqueuse d’acide sulfurique dilué H₂SO₄ avec des électrodes en platine » 

(1) À l’anode : 2H₂O → O₂ + 4H⁺ + 4e⁻ 

(ii) À la cathode : 2H⁺ + 2e⁻ → H₂ 

 

EXPLORATION PAR L’INVESTIGATION 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Méthode à membrane échangeuse d’ions 
(a) Membrane échangeuse de cations : membrane qui ne laisse passer que les ions positifs (cations)  
(b) Procédé à membrane échangeuse d’ions : procédé industriel de fabrication de l’hydroxyde de 
sodium au moyen d’une membrane échangeuse de cations. 
❶ Électrolyse d’une solution aqueuse de chlorure de sodium avec des électrodes de carbone et de fer. 
• Réaction à l’anode :         2Cl⁻ → Cl₂ + 2e⁻ 
• Réaction à la cathode :    2H₂O + 2e⁻ → H₂ + 2OH⁻ 
Le gaz dichlore Cl2 se dégage à l’anode et le gaz dihydrogène à la cathode. 
❷ Les ions Na⁺ traversent la membrane échangeuse de cations vers la cathode. 
❸À la cathode, les concentrations en OH⁻ et Na⁺ augmentent  
⇒ On obtient ainsi une solution d’hydroxyde de sodium 
de haute pureté et de forte concentration dans le 
compartiment de la cathode.  
 
 

La pile  Électrolyte Électrode 
A NaCl(aq) Carbone 
B AgNO₃(aq) Argent 
C NaOH(aq) Platine 

 
1. Quels ions sont présents dans chaque solution ? ……………………………………………………… 

2. Quels ions sont les plus susceptibles de gagner des électrons ? ……………………………………… 

3. Quelles particules sont les plus susceptibles de perdre des électrons ? ………………………………… 

Dans le cas d’électrodes en platine, il existe des 
ions sulfate ሺ𝑆𝑆𝑂𝑂42−ሻet la solution aqueuse est acide. 
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APPLICATION DANS LA VIE  
 L’économie de l’hydrogène  
La société dépend actuellement des combustibles fossiles (charbon, pétrole et gaz), mais leur 
combustion libère du CO₂, qui a un effet de serre et élève le niveau des mers. L’hydrogène H₂ est un 
alternatif idéal : car sa combustion ne produit que de l’eau ; c’est donc un combustible non polluant et 
renouvelable. « L’économie de l’hydrogène » repose sur deux technologies électrochimiques : 
 1. l’électrolyse de l’eau - alimentée par l’énergie solaire, pour dissocier l’eau en hydrogène.  
 2. les piles à combustible, qui convertissent l’énergie chimique de l’hydrogène en électricité.  
La maîtrise de l’électrochimie est essentielle à un avenir durable et sans carbone. 

 
 
 

Par l’électrolyse des solutions (a), (b) et (c), écrivez la demi-équation d’oxydation ou de réduction qui 
se produit à chaque électrode. 

 
 (a) (b) (c) 

Électrolyte Solution de chlorure de 
cuivre (II) 

Solution de nitrate 
d’argent 

Solution d’hydroxyde de 
sodium 

Anode C Ag Pt 
Cathode C Ag Pt 

 
EXPLICATION 
(a) À l’anode (carbone) : Le chlorure de cuivre (II) s’ionise et les ions chlorure Cl⁻ se dirigent vers 
l’anode, où ils sont oxydés en chlore gazeux :   2Cl⁻ → Cl₂ + 2e⁻. 
À la cathode (carbone) : 
Le chlorure de cuivre (II) s’ionise et les ions cuivre Cu²⁺ se dirigent vers la cathode. (Comme le cuivre 
est un métal moins réactif que l’hydrogène), les ions cuivre sont réduits et du cuivre métallique se 
dépose : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu. 
 
(b) À l’anode : l’électrode étant en argent, les atomes du métal d’argent s’oxydent et se dissolvent sous 
forme d’ions positifs :    Ag → Ag⁺ + e⁻. 
À la cathode : Le nitrate d’argent s’ionise et les ions argent Ag⁺ (métal moins réactif que l’hydrogène) 
sont réduits en atomes d’argent métallique qui se déposent : Ag⁺ + e⁻ → Ag. 
 
(c) À l’anode l’électrode est en platine et la solution aqueuse d’hydroxyde de sodium (NaOH) est 
basique Dans ce cas, les ions hydroxyde OH⁻ sont oxydés : 4OH⁻ → O₂ + 2H₂O + 4e⁻.  
À la cathode : L’hydroxyde de sodium s’ionise et il existe des ions des métaux plus réactif que 
l’hydrogène (Na⁺). Dans ce cas, c’est l’eau est réduite et du gaz hydrogène se dégage : 

2H₂O + 2e⁻ → H₂ + 2OH⁻.

Réfléchis comme un chimiste 
Un élève affirme : « Le sodium métallique devrait se former pendant l’électrolyse d’une solution de 
chlorure de sodium, puisque des ions sodium sont présents. »  
 
Évaluez cette affirmation. 
• Le sodium est-il plus réactif que l’hydrogène ? 
………………………………………………………………… 
• Quelle espèce est la plus facile à réduire ? 
……………………………………………………………………… 
• Quelle preuve soutien votre conclusion ? 
…………………………………………………………………………… 

Exemple : 
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APPLICATION DANS LA VIE  
 L’économie de l’hydrogène  
La société dépend actuellement des combustibles fossiles (charbon, pétrole et gaz), mais leur 
combustion libère du CO₂, qui a un effet de serre et élève le niveau des mers. L’hydrogène H₂ est un 
alternatif idéal : car sa combustion ne produit que de l’eau ; c’est donc un combustible non polluant et 
renouvelable. « L’économie de l’hydrogène » repose sur deux technologies électrochimiques : 
 1. l’électrolyse de l’eau - alimentée par l’énergie solaire, pour dissocier l’eau en hydrogène.  
 2. les piles à combustible, qui convertissent l’énergie chimique de l’hydrogène en électricité.  
La maîtrise de l’électrochimie est essentielle à un avenir durable et sans carbone. 

 
 
 

Par l’électrolyse des solutions (a), (b) et (c), écrivez la demi-équation d’oxydation ou de réduction qui 
se produit à chaque électrode. 

 
 (a) (b) (c) 

Électrolyte Solution de chlorure de 
cuivre (II) 

Solution de nitrate 
d’argent 

Solution d’hydroxyde de 
sodium 

Anode C Ag Pt 
Cathode C Ag Pt 

 
EXPLICATION 
(a) À l’anode (carbone) : Le chlorure de cuivre (II) s’ionise et les ions chlorure Cl⁻ se dirigent vers 
l’anode, où ils sont oxydés en chlore gazeux :   2Cl⁻ → Cl₂ + 2e⁻. 
À la cathode (carbone) : 
Le chlorure de cuivre (II) s’ionise et les ions cuivre Cu²⁺ se dirigent vers la cathode. (Comme le cuivre 
est un métal moins réactif que l’hydrogène), les ions cuivre sont réduits et du cuivre métallique se 
dépose : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu. 
 
(b) À l’anode : l’électrode étant en argent, les atomes du métal d’argent s’oxydent et se dissolvent sous 
forme d’ions positifs :    Ag → Ag⁺ + e⁻. 
À la cathode : Le nitrate d’argent s’ionise et les ions argent Ag⁺ (métal moins réactif que l’hydrogène) 
sont réduits en atomes d’argent métallique qui se déposent : Ag⁺ + e⁻ → Ag. 
 
(c) À l’anode l’électrode est en platine et la solution aqueuse d’hydroxyde de sodium (NaOH) est 
basique Dans ce cas, les ions hydroxyde OH⁻ sont oxydés : 4OH⁻ → O₂ + 2H₂O + 4e⁻.  
À la cathode : L’hydroxyde de sodium s’ionise et il existe des ions des métaux plus réactif que 
l’hydrogène (Na⁺). Dans ce cas, c’est l’eau est réduite et du gaz hydrogène se dégage : 

2H₂O + 2e⁻ → H₂ + 2OH⁻.

Réfléchis comme un chimiste 
Un élève affirme : « Le sodium métallique devrait se former pendant l’électrolyse d’une solution de 
chlorure de sodium, puisque des ions sodium sont présents. »  
 
Évaluez cette affirmation. 
• Le sodium est-il plus réactif que l’hydrogène ? 
………………………………………………………………… 
• Quelle espèce est la plus facile à réduire ? 
……………………………………………………………………… 
• Quelle preuve soutien votre conclusion ? 
…………………………………………………………………………… 

Exemple : 
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Répondez aux questions suivantes 
 
1. Par électrolyse des solutions aqueuses d’électrolytes indiquées dans le tableau ci-dessous, exprimez 
les transformations A à F qui se produisent à chaque électrode par une équation de demi-réaction 
d’oxydation ou de réduction. 
 

Électrolyte aqueux Cathode Transformation Anode Transformation 
(a) Acide sulfurique dilué Cu (A) Cu (B) 

(b) Solution d’hydroxyde de sodium Pt (C) Pt (D) 
(c) Solution de sulfate de cuivre (II) Pt (E) Pt (F) 

 
Réponse : ………………………………………………………………………………………………….. 
 
 
 
2. À partir du schéma ci-dessous représentant la fabrication industrielle de l’hydroxyde de sodium par le 
procédé à membrane échangeuse d’ions. Choisissez le groupe de formules chimiques le plus approprié  
parmi (1) à (6), pour placer les espèces chimiques de (a) à (c) dans le schéma ci-dessous. 

Choix a b c 
(1) O₂ Na⁺ OH⁻ 
(2) O₂ OH⁻ OH⁻ 
(3) O₂ Na⁺ Cl⁻ 
(4) Cl₂ OH⁻ Cl⁻ 
(5) Cl₂ Na⁺ Cl⁻ 
(6) Cl₂ Na⁺ OH⁻ 

 
 
 

 

Choisissez la bonne réponse : 
 
1. Lors de l’électrolyse d’une solution aqueuse de AgNO₃(aq), le métal argent se dépose à la cathode 
parce que : 
a) les ions Ag⁺ se réduisent facilement.                  b) l’eau s’oxyde. 
c) les ions nitrate gagnent des électrons.                d) l’argent est très réactif chimiquement. 
Réponse : ......................................................................................... 
 
2. Lequel des facteurs suivants peut modifier les produits de l’électrolyse ? 
a) la couleur du récipient.                     b) la nature de l’électrode. 
c) la forme du bécher.                           d) la position de la source d’alimentation. 
Réponse : ......................................................................................... 
 
 
 

Choisissez la bonne réponse : 
 

À VOUS D’ESSAYER 

EXERCICE 
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3. Lors de l’électrolyse des électrolytes et en utilisant les électrodes indiquées dans le tableau de (a) à 
(d), exprimez les réactions qui se produisent à l’anode et à la cathode en écrivant les équations des demi-
réactions correspondantes respectivement. 
 

 (a) (b) (c) (d) 

Électrolyte Acide sulfurique 
dilué Solution de KOH Solution de CuSO₄ Solution de NaCl 

Anode Pt Pt Cu C (graphite) 
Cathode Pt Pt Fe Fe 

 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
 

Défiez votre réflexion : 
Par l’électrolyse d’une solution aqueuse concentrée de chlorure de sodium avec des électrodes en 
carbone. 
 
1. Identifiez tous les ions présents. 
…………………………………………………………………………… 
 
2. Prévoyez le produit formé à l’anode. 
……………………………………………………………..…………… 
 
3. Prévoyez le produit formé à la cathode. 
…………………………………………………………………...……… 
 
4. Expliquer pourquoi le sodium métallique ne se forme pas. 
 …………………………………………………………………….…… 
 
5. Prévoyez comment le pH évolue dans le compartiment de la cathode. 
……………………………………………………………..…………… 
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3. Lors de l’électrolyse des électrolytes et en utilisant les électrodes indiquées dans le tableau de (a) à 
(d), exprimez les réactions qui se produisent à l’anode et à la cathode en écrivant les équations des demi-
réactions correspondantes respectivement. 
 

 (a) (b) (c) (d) 

Électrolyte Acide sulfurique 
dilué Solution de KOH Solution de CuSO₄ Solution de NaCl 

Anode Pt Pt Cu C (graphite) 
Cathode Pt Pt Fe Fe 

 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
 

Défiez votre réflexion : 
Par l’électrolyse d’une solution aqueuse concentrée de chlorure de sodium avec des électrodes en 
carbone. 
 
1. Identifiez tous les ions présents. 
…………………………………………………………………………… 
 
2. Prévoyez le produit formé à l’anode. 
……………………………………………………………..…………… 
 
3. Prévoyez le produit formé à la cathode. 
…………………………………………………………………...……… 
 
4. Expliquer pourquoi le sodium métallique ne se forme pas. 
 …………………………………………………………………….…… 
 
5. Prévoyez comment le pH évolue dans le compartiment de la cathode. 
……………………………………………………………..…………… 
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2-6 — Électrolyse (2) (Quantité d’électricité et deux cellules électrolytiques)  
INTRODUCTION  
Une entreprise utilise l’électrolyse pour produire du cuivre pur destiné aux fils 
électriques. Avant même le début du procédé, les ingénieurs savent exactement quelle 
masse de cuivre se déposera : non pas en pesant le cuivre, mais en mesurant 
l’intensité du courant qui traverse le circuit électrique. 
Dans cette leçon, nous découvrirons la relation entre la quantité d’électricité, les 
électrons et la transformation chimique, de plus nous verrons comment les chimistes 
utilisent des données quantitatives pour prévoir la production industrielle. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment les chimistes peuvent-ils prévoir la quantité de substance produite pendant une électrolyse 
en utilisant seulement des mesures électriques telles que l’intensité et le temps? 

 
EXPLORATION 
Les élèves peuvent réaliser la galvanoplastie d’une pièce de monnaie ou d’une 
clé métallique dans une solution de sulfate de cuivre. 
Observation 
Avant l’électrolyse : 
……………………………………………………………… 
Après l’électrolyse : 
……………………………………………………………… 
Déduction :  
…………………………………………………………………………… 
 
Apprendre 
1. Électrolyse et quantité d’électricité : 
(a) Calculez la quantité d’électricité :  
Quantité d’électricité (C) = intensité du courant (A) × temps (s) 
(b) Constante de Faraday F : quantité d’électricité portée par 1 mol 
d’électrons ; F = 9,65 × 10⁴ C/mol. 
(c) La masse de la substance produite par électrolyse (m) est directement 
proportionnelle à la quantité d’électricité (Q) qui traverse l’électrolyte. 
• m ∝ Q  
• Comme Q = I × t, (courant × temps), l’équation peut aussi s’écrire : 

                            m = ZIt. 
• m : masse de la substance déposée, en (g)  
• Q : quantité d’électricité passée (Coulomb) 
• I : Intensité du courant (Ampère)  
• t : temps, (seconde). 
• Z = équivalent électrochimique de la substance 

 
Équivalent électrochimique (Z) 
est la masse de la substance déposée à la suite du passage d'une quantité d'électricité égale à 1 coulomb. 
Sa valeur est calculée à partir de la relation suivante : 

𝑍𝑍 = 𝑀𝑀
𝑛𝑛𝑛𝑛 

où : 
• n = nombre d’électrons gagnés ou perdus par mole de substance (représente la valence de l’élément 

dans la réaction d’oxydoréduction) 
• F = constante de Faraday ሺ9,65 × 104C et représente la charge électrique d’une mole d’électrons. 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE 
Fait essentiel  
La quantité de substance 
produite de l’électrolyse 
est directement 
proportionnelle à la 
quantité d’électricité qui 
traverse le circuit. 
Concepts clés :  
- L’électrolyse.  
- La quantité d’électricité.  
- Le constante de Faraday.  
- L’oxydation.  
- La réduction. 
- L’électroraffinage. 
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2. Électrolyse avec deux cellules électrolytiques :  
Lorsque plusieurs cellules électrolytiques sont reliées, l’électrolyse 
se produit séparément pour chaque électrolyte aux électrodes de 
chaque cellule, où les électrons circulent entre les deux cellules 
électrolytiques.  
 
(a) Réactions aux électrodes dans la figure ci-contre : 
(i) Les réactions dans la solution de CuSO₄ 
À l'anode : Cu → Cu²⁺ + 2e⁻ 
À la cathode : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu 
 
(ii) Les réactions dans la solution de NaCl : 
À l'anode : 2Cl⁻ → Cl₂ + 2e⁻ 
À la cathode : 2H₂O + 2e⁻ → H₂ + 2OH⁻ 
 
(b) Le circuit et la quantité d’électricité : 
Lorsque les deux cellules électrolytiques A et B sont connectées en série, et les quantités d'électricité qui 
traversent respectivement les cellules A et B sont 𝑄𝑄𝐴𝐴et 𝑄𝑄𝐵𝐵. Et la quantité d'électricité totale qui traverse 
le circuit entièrement est 𝑄𝑄. On a alors la relation : 

𝑄𝑄 = 𝑄𝑄𝐴𝐴 = 𝑄𝑄𝐵𝐵 
 
 
 
 
 
3. Raffinage électrolytique du cuivre : 
(a) Électroraffinage : obtenir un métal pur à partir d’un métal contenant des 
impuretés par électrolyse.  
(b) Électroraffinage du cuivre : par fusion de la chalcopyrite (pyrite de 
cuivre), l’un des minerais du cuivre, on obtient le cuivre impur d’environ 99 % 
de pureté ; un raffinage électrolytique permet d’obtenir un cuivre pur à 99,99 % 
ou davantage. 
Mécanisme de raffinage électrolytique du cuivre : 
(1) Utilise la plaque de cuivre impur comme anode (+) et la plaque de cuivre 
pur comme cathode (−). 
(2) À l’anode, les atomes de cuivre perdent des électrons et se dissolvent sous forme d’ions cuivre (II) : 
L’équation chimique : Cu → Cu²⁺ + 2e⁻. 
À la cathode, les ions de cuivre (II) gagnent des électrons et se déposent sous forme de cuivre 
métallique : 
 L’équation chimique : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu. 
(3) À l’anode, l’or, l’argent et les autres métaux moins réactifs contenus dans le cuivre impur se 
déposent comme éléments.  Ce dépôt est appelé « boue anodique ». 

Les électrodes en cuivre et les ions 
Cu²⁺ dans la solution aqueuse 

Les électrodes en carbone et les ions 
Na⁺ et Cl⁻ dans la solution aqueuse 

La quantité d'électricité (C) = Intensité (A) x temps (S)  
Dans un circuit électrique en série, l'intensité du courant  
est la même dans toutes les parties du circuit. 
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Relations essentielles de la quantité d’électricité 
 

Relation Formule 
Charge à partir de l’intensité et du temps Q [C] = I [A] × t [s] 

Charge à partir des électrons Q [C] = F × n(e⁻), avec F = 9,65 × 10⁴ C/mol 

Cellules en série Q = QA = QB : les mêmes électrons traversent chaque 
cellule 

Raffinage du cuivre Cu impur = anode (+) ; Cu pur = cathode (−) ;  
Au/Ag → boue anodique 

 
APPLICATION DANS LA VIE 
L’électroraffinage assure une meilleure conductivité électrique, réduit les 
pertes d’énergie et rend les appareils électroniques plus fiables. Sans 
électrolyse, les systèmes modernes de communication ne fonctionneraient pas 
efficacement. 
  
 
 

Répondez aux questions suivantes : 
 
(a) Dans la figure ci-contre :   
On place une solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) dans la cellule 
électrolytique A et une solution aqueuse de nitrate d'argent dans la cellule 
électrolytique B. L'électrolyse est réalisée à l'aide d'électrodes de platine 
Lorsqu'un courant électrique d'intensité constante est appliqué, la masse 
de la cathode de B augmente de 5,4 g.  
 
Répondez aux questions suivantes. Donnez les résultats à deux décimales près. 
(Constante de Faraday, F = 9,65 × 10⁴ C/mol), (Cu = 64 et Ag = 108)  
(i) Écrivez la demi-équation à la cathode de B. 
(ii) Quelle quantité d’électricité, en C, est nécessaire pour réaliser cette électrolyse ? 
(iii) Quelle masse de cuivre, en g, s’est déposée à la cathode de A ? 
 
(b) Lisez le texte puis répondez :  
Le cuivre extrait de la chalcopyrite (pyrite de cuivre) est impur et contient 
notamment des impuretés comme l’or, l’argent, le fer et le zinc.  
En faisant du cuivre impur l’électrode (A) et du cuivre pur l’électrode (B), et 
par l’électrolyse de la   solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) pour 
obtenir du cuivre pur. Les métaux de réactivité (C), tels que l’or et l’argent, 
se déposent au fond de l’électrode ; ce dépôt est appelé (D). 
(i) Donnez les termes correspondant de A à D. 
(ii) Écrivez les demi-équations à l’anode et à la cathode. 

Exemple : 
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EXPLICATION  
(A) (i) Dans la solution aqueuse de la cellule électrolytique B, des ions d’un métal moins réactif Ag⁺, 
sont présents : Ag⁺ + e⁻ → Ag. 
(ii) Prend en considération la réaction qui se produit à la cathode de la cellule électrolytique B, dont la 
masse augmente.  
D’après l’équation de la réaction en (i), on constate que le dépôt de 1 mole d'Ag nécessite 1 mole 
d'électrons. 
Puisque la masse de la cathode de la cellule B augmente de 5,4 g d'argent (Ag). 
La quantité de matière Ag déposée est donc : 

5,4 𝑔𝑔
108 𝑔𝑔 ⋅ 𝑚𝑚𝑚𝑚𝑙𝑙−1 = 5,0 × 10−2 𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚 

 
Ainsi, la quantité de moles des électrons ayant traversé la solution est également : 5,0 × 10−2 𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚 
Donc, la quantité d'électricité nécessaire est alors : 
Q = 9,65 × 10⁴ C/mol × 5,0 × 10⁻² mol = 4,825 × 10³ ≈ 4,8 × 10³ C. 
 
(iii) La réaction à la cathode de la cellule électrolytique A est : 𝐶𝐶𝑢𝑢2+ + 2𝑒𝑒− → 𝐶𝐶𝐶𝐶 
D'après l’équation de la réaction, on constate que le dépôt de 1 mole de cuivre nécessite 2 moles 
d'électrons. 
Comme le courant traversant le circuit est le même dans toutes ses parties, le nombre de moles 
d'électrons traversant les deux cellules est également le même. 
Les électrons traversant la cellule électrolytique A est : 5,0 × 10−2 𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚 
La quantité de matière du cuivre formée est donc : 5,0 × 10−2  × 1

2 

Ainsi, la masse de cuivre déposée est : 64𝑔𝑔 × 5,0 × 10−2 × 1
2𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚𝑚 = 1,6 𝑔𝑔 

 
(B) (i) A : anode ; B : cathode ; C : faible ; D : boue anodique. 
(ii) Anode : Cu → Cu²⁺ + 2e⁻  
     Cathode : Cu²⁺ + 2e⁻ → Cu. 
 

NATURE DE LA SCIENCE — IDENTIFICATION DES VARIABLES 
Un scientifique étudie l’effet de l’intensité du courant sur la masse de cuivre déposée pendant 
l’électrolyse. 
 
1. Quelle est la variable indépendante ? 
………………………………………………………………………………………………………… 
 
2. Quelle est la variable dépendante ? 
………………………………………………………………………………………………………… 
 
3. Quelles variables faut-il contrôler pour garantir un essai équitable ? 
………………………………………………………………………………………………………… 
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Choisissez la bonne réponse 
 
1. Laquelle des équations suivantes exprime directement la relation entre l’intensité du courant, le temps 
et la quantité d’électricité ? 
A) PV = nRT     B) Q = It     C) π = cRT     D) Δt = Km 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
 
2. Lors de l’électroraffinage du cuivre, le cuivre impur constitue : 
A) la cathode     B) l’électrolyte     C) l’anode     D) le pont salin 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
 
 
 
3. Un dispositif électrolyse est monté comme indiqué sur la figure :  
la cellule électrolytique I contient une solution aqueuse de sulfate de cuivre (II) et la cellule 
électrolytique II contient une solution aqueuse de sulfate de sodium. L’électrolyse est effectuée pendant 
32 min 10 s avec un courant maintenu à 10 A. 
Répondez aux questions suivantes ;  
Supposons la constante de Faraday, F = 9,65 × 10⁴ C/mol. 
(a) Combien de moles d’électrons ont circulé ? 
(b) Exprimez par des demi-équations les transformations aux électrodes A et B. 
(c) Quelle valeur est la plus proche de la variation de masse [g] de l’électrode A dans la cellule 
électrolytique I après l’électrolyse ? (Cu = 64). 
1. −19,2   2. −12,8   3. −6,4   4. ±0   5. +6,4   6. +12,8   7. +19,2 
(d) Quel volume, en L, de gaz dégagé à l’électrode C de la cellule électrolytique II à 0 °C et sous une 
pression de 1,013 × 10⁵ Pa ? Donnez la réponse à deux décimales près. 
(e) Quelle propriété présente la solution aqueuse à proximité de l’électrode D dans la cellule 
électrolytique II après l’électrolyse ? 
 
 
 
Lisez le texte suivant et répondez aux questions :   
Suppose que la constante de Faraday, F = 9,65 × 10⁴ C/mol ; (H = 1,0 ; O = 16 ; S = 32 ; Cu = 64 ; Pb = 
207). 
Comme indiqué sur la figure, une batterie au plomb-acide, une 
cellule électrolytique et un ampèremètre sont connectés en série.  
La cellule électrolytique contient 200 ml d’une solution aqueuse 
de sulfate de cuivre (II) de concentration 0,200 mol/L. Des 
électrodes en platine sont utilisées. L’électrolyse est réalisée avec 
un courant de 2,00 A , pendant 32 min 10 s.  
Dans la cellule électrolytique, l'électrode de platine A joue le rôle 
d’anode et l'électrode de platine B joue le rôle de cathode. 
À l'électrode B, (i) se dépose. 
 

À VOUS D’ESSAYER  À VOUS D’ESSAYER  

Répondez aux questions suivantes : 

EXERCICE 
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La batterie au plomb-acide utilisée dans l’électrolyse est une batterie qui emploie de l’acide sulfurique 
dilué de masse volumique 1,20 g/cm³ et de concentration de masse de 30,0 %, où le plomb est immergé 
comme anode (−) et le dioxyde de plomb (IV) comme cathode (+). 
(I) À l’électrode de plomb se produit une réaction (ii) ; (II) à l’électrode de dioxyde de plomb (IV),  
se produit une réaction (iii). Lorsque la décharge se poursuit, un dépôt blanc se forme sur les deux 
électrodes et la force électromotrice diminue.  
La batterie déchargée peut être rechargée en reliant ses électrodes à une source extérieure et en faisant 
circuler un courant. 
 
(a) Choisissez les mots appropriés pour remplacer de (i) à (iv). Un même mot peut être utilisé plusieurs 
fois : 
Oxydation — Réduction — Cuivre — Plomb — Sulfate de cuivre (II) — Sulfate de plomb  (II) — 
Oxyde de cuivre (II) — Dioxyde de plomb (IV). 
 
(b) Écrivez les demi-équations des parties soulignées (I) et (II), en faisant apparaître le transfert 
d’électrons. 
(c) Avec des électrodes de platine, écrivez la demi-équation à l’électrode A (partie I). Puis remplacez-les 
par des électrodes de cuivre et écrivez la demi-équation à A (partie II). 
(d) Calculez la variation de masse de l’anode de plomb (−) de la batterie de plomb-acide, y compris 
l’augmentation ou la diminution à deux décimales près. 
 

Défiez votre réflexion : 
Deux cellules électrolytiques sont reliées en série : 
• La cellule A contient une solution de CuSO₄. 
• La cellule B contient une solution de AgNO₃. 
Pendant l’électrolyse, 10,8 g d’argent se déposent dans la cellule B. 
 
 Sans reprendre directement l’exemple de la leçon : 
1. Déterminez la quantité de matière d’argent produite. 
……………………………………………………… 
 
2. Calculez la quantité de moles d’électrons transférée. 
…………………………………………………… 
 
3. Calculez la masse de cuivre déposée dans la cellule A. 
…………………………………………………… 
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2-7 — Vitesse de réaction  
INTRODUCTION  
Un morceau de fer laissé à l’air libre peut mettre des mois ou des années à 
rouiller, tandis qu’un comprimé effervescent plongé dans l’eau peut 
commencer à réagir presque immédiatement. Dans l’industrie, certaines 
réactions doivent se produire rapidement afin d’augmenter la production, 
alors que d’autres doivent être ralenties pour des raisons de sécurité. 
 
Dans cette leçon, nous étudierons la mesure des vitesses de réaction et la 
manière dont les modèles mathématiques aident les scientifiques à 
comprendre les facteurs qui contrôlent les transformations chimiques. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Pourquoi certaines réactions chimiques se produisent-elles en quelques secondes, tandis que d’autres 
exigent des jours, des mois ou même des années ? Comment les chimistes peuvent-ils prévoir la 
vitesse d’une réaction ? 

 
Apprendre 
1. CONCEPT DE VITESSE DE RÉACTION 
Les réactions chimiques présentent des vitesses très diverses : certaines sont presque instantanées, 
d’autres se déroulent sur une très longue durée. 
• Exemple de réaction rapide : formation immédiate d’un précipité blanc de chlorure d’argent 
lorsqu’une solution de chlorure de sodium est ajoutée à une solution de nitrate d’argent. 
• Exemple de réaction lente : oxydation lente du cuivre et du fer par le dioxygène et l’humidité de l’air, 
ce qui entraine la formation de rouille. 
La vitesse d’une même réaction peut aussi varier selon les conditions de la réaction, notamment la 
température et la pression.  

 
 
2. Définition et expression de la vitesse de la réaction 
Vitesse de réaction : diminution de la quantité d’un réactif ou augmentation 
de la quantité d’un produit par unité de temps. La variation de la quantité de 
matière est généralement exprimée par une variation de concentration. 
 
 
 
 
Vitesse de la réaction = diminution de la concentration molaire du réactif 

temps de réaction  = augmentation de la concentration molaire du réactif 
temps de réaction  

 

Nature de la science— Identifications des variables 
Des élèves étudient l’effet de la température sur la vitesse de réaction en 
observant la réaction entre un comprimé effervescent et l’eau. 
1. Quelle est la variable indépendante ? 
…………………………………………………………………………… 
2. Quelle est la variable dépendante ? 
…………………………………………………………………………… 
3. Quelles variables faut-il contrôler pour garantir un essai équitable ? 
……………………………………………………………..………… 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Fait essentiel : 
 La vitesse de réaction 
dépend de la concentration 
des réactifs et de la 
température ; cette relation 
est décrite par une 
équation de vitesse 
déterminée 
expérimentalement. 
Concepts clés :  
- Vitesse de la réaction.   
- Concentration.  
- Équation de la vitesse.  
- Constante de vitesse.  
- Ordre de la réaction. 
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3. Rapport entre les vitesses de réaction et les 
coefficients stœchiométriques 
Bien que la variation de la concentration molaire par unité 
de temps soit différente selon la substance étudiée dans une 
réaction chimique, le rapport des vitesses de réaction de 
chaque substance est égal au rapport de leurs coefficients 
stœchiométriques dans l'équation chimique équilibrée. 
 
Exemple : Lorsque l’hydrogène et l’iode sont placés dans 
un récipient fermé et chauffés à température constante, 
la réaction suivante se produit en formant de l'iodure 
d'hydrogène : H₂ + I₂ → 2HI. 
Le rapport entre la vitesse de disparition de H₂ ou I₂ et la 
vitesse de formation de HI est 1 : 2. 
 
4. Équation de vitesse d’une réaction : 
L’équation de vitesse exprime la relation entre la vitesse de réaction et les concentrations molaires des 
substances des réactifs 
Pour une réaction exprimée par l’équation chimique A + B → C + D, si v est la vitesse de la réaction, 
[A] et [B] sont les concentrations molaires des réactifs et k, a et b sont des constantes, alors l'équation de 
vitesse (ou loi de vitesse) s'écrit : 

v = k[A]ᵃ[B]ᵇ 
• Constante de vitesse (k) : constante de proportionnalité dans l’équation de vitesse. Sa valeur reste 
constante si la température est fixe, mais varie lorsque la température change. 
• Ordres de réaction a et b : Les exposants 𝑎𝑎 et 𝑏𝑏 représentent les ordres de réaction par rapport aux réactifs A 
et B respectivement. Ils doivent être déterminés expérimentalement, ils ne coïncident pas nécessairement 
avec les coefficients stœchiométriques de l'équation chimique. 
 
Tableau des formules 

Grandeur Expression Remarque 

Vitesse de réaction v = −Δ[réactif]
Δt  =  Δ[produit]

Δt  
Variation par unité de temps, 
généralement comme la variation de 
concentration 

Rapport des vitesses Vitesse ∝ coefficient 
stœchiométrique 

Pour H₂ + I₂ → 2HI  
Rapport des vitesses :  

H₂ : I₂ : HI = 1 : 1 : 2 
Équation de vitesse 

(Loi de vitesse) v = k[A]ᵃ[B]ᵇ a et b sont ordres de réaction 
- déterminés expérimentalement 

Constante de vitesse k constante de proportionnalité Constante à température donnée ; 
change si T change 

 
APPLICATION DANS LA VIE   
Réfrigérateurs et congélateurs : 
Le stockage des aliments périssables dans un réfrigérateur ou un congélateur abaisse la température, 
ce qui ralentit fortement la vitesse des réactions chimiques et biologiques responsables de leur 
détérioration des aliments ou de la multiplication des bactéries. 
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Répondez aux questions suivantes : 

 
(A) Pour la réaction A + B → C, on fait varier les concentrations de A et de B et on mesure la vitesse 
instantanée v. Les résultats obtenus sont présentés dans le tableau ci-dessous : 

Expérience [A] [mol/L] [B] [mol/L] v [mol/(L·s)] 
1 0,30 1,20 3,6 × 10⁻² 
2 0,30 0,60 9,0 × 10⁻³ 
3 0,60 0,60 1,8 × 10⁻² 

 
(i) Exprimez la relation entre [A], [B] et v par une équation de vitesse de réaction, en notant k la 
constante de vitesse. 
(ii) Donnez la valeur de k à deux chiffres décimaux près. 
 
(B) Pour une certaine réaction, la constante de vitesse double chaque fois que la température augmente 
de 10 K de la température ambiante. Par quel facteur la vitesse (v) augmente-t-elle lorsque la 
température passe de 25 °C à 55 °C ? 
 
EXPLICATION 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

 

Réfléchis comme un chimiste 
Une entreprise pharmaceutique a développé un médicament qui se décompose trop rapidement 
pendant le stockage. 
• Faut-il le conserver à une température élevée ou basse ? …………………………………………… 
• Quels facteurs pourraient ralentir la réaction de décomposition ? 
………………………………………………………………………………………………………… 
• Comment la connaissance des vitesses de réaction peut-elle améliorer la sécurité du produit ? 
………………………………………………………………………………………………………… 
 

 

Exemple : 

(A) (i) D’après les expériences (1) et (2), on constate que lorsque la concentration [B] diminue à la 
moitié, la vitesse (v) diminue au1 4. Cela montre que la vitesse est directement proportionnelle au 
carré de la concentration de [B]: 
De même, d’après les expériences (2) et (3), on constate que lorsque la concentration [A] est 
doublée,  
la vitesse (v) se double également. Cela montre que la vitesse est directement proportionnelle à la 
première puissance de la concentration de [A] : Ainsi : v = k[A][B]². 
 
(ii) Une fois l’équation de vitesse (loi de vitesse) est déterminée, il est possible de calculer la 
constante de vitesse k à partir des résultats expérimentaux. D’après le résultat de l’expérience (3) : 
1,8 × 10⁻² mol/(L·s) = k × (0,60 mol/L) × (0,60 mol/L)² 
k = ሺ1,8 × 10⁻²ሻ 

0,60 × ሺ0,60ሻ²  = 0,0833 L²/(mol².s) ≈ 8,3 × 10⁻² L²/(mol².s). 
 
(B) Le passage de 25 °C à 55 °C correspond à une augmentation de température de 30 K. Sachant 
que la constante de vitesse double pour chaque augmentation de température de 10 K, une 
augmentation de 30 K multiplie la constante de vitesse par : 23=8 
Ainsi, la constante de vitesse devient 8 fois plus grande que sa valeur initiale. 
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1. On ajoute 10,0 ml de solution de peroxyde d’hydrogène de concentration 1,00 mol/L à une petite 
quantité d’oxyde de manganèse (IV). Le peroxyde d’hydrogène se décompose et du gaz oxygène se 
dégage. Après 2 min du début de la réaction, la concentration du peroxyde d’hydrogène devient 
0,64 mol/L.  
Répondez aux questions suivantes en donnant les résultats à deux nombres décimaux proches : 
(a) Quelle est la vitesse de décomposition en mol/(L·s) pendant cette durée de temps ? 
(b) Quelle est la vitesse de formation du dioxygène en mol/s ? 
Réponse : …………………………………………………………………………………………… 
 
2. Dans une réaction produisant C à partir de A et B à 25 °C, la vitesse de formation (v) de C est 
multipliée par 4 lorsque seule [A] est doublé et diminue au quart de sa valeur lorsque seule [B] a 
diminué à la moitié. Répondez aux questions suivantes. 
(a) Écrivez l’équation de vitesse qui exprime la relation entre v, [A] et [B] en considérant K comme 
constante de vitesse. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………….. 
(b) Par quel facteur v augmente-t-elle lorsque [A] et [B] sont toutes deux doublés ? 
Réponse : ………………………………………………………………………………………….. 
 
3. Dans une réaction, C s’est produit à partir de A et B, on a constaté que la vitesse de formation v, pour 
former C [mol·L⁻¹·s⁻¹], varie avec la variation des concentrations molaires [A] et [B] et les résultats 
obtenus étaient comme dans le tableau suivant : 
 

Expérience [A] [mol/L] [B] [mol/L] v [mol/(L·s)] 
(i) 0,30 0,60 0,0090 
(ii) 0,30 1,20 0,036 
(iii) 0,60 0,60 0,018 

 
(a) Écrivez l’équation de vitesse qui exprime la relation entre v, [A] et [B] et suppose que la constante de 
proportionnalité est k. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………………. 
(b) Comment appelle-t-on la constante de proportionnalité k ? 
Réponse : ………………………………………………………………………………………………. 
(c) Trouvez la valeur k à deux décimales près. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………………. 
 
EXERCICE 

Choisissez la bonne réponse 
 
1. Dans la réaction :  H₂ + I₂ → 2HI, le rapport entre la vitesse de formation de HI et la vitesse de 
disparition de H₂ est : 
A) 1 : 1     B) 2 : 1     C) 1 : 2     D) 4 : 1 
Réponse : …………………………………………………………………………………………….

À VOUS D’ESSAYER  
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À VOUS D’ESSAYER  
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2. Quelle grandeur change lorsque la température change ? 
A) L’ordre de réaction                                 B) Le coefficient stœchiométrique 
C) La constante de vitesse k                       D) L’équation chimique équilibrée 
Réponse : ................................................................................................................. 
 
3. Dans une réaction produisant C à partir de A et B à 25 °C, la vitesse de formation v de C se double 
lorsque seule [A] s’est doublé et diminue au quart de sa valeur originale lorsque seule [B] diminue à la 
moitié. 
Répondez aux questions suivantes : 
(a) Donnez l’unité de mesure de v, en supposant que l’unité de temps est en minute [min]. 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
(b) Écrivez l’équation de vitesse qui exprime la relation entre v, [A] et [B] en considérant K comme 
constante de vitesse. 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
(c) Par quel facteur v augmente-t-elle lorsque [A] est triplée et [B] quadruplée ? 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………. 
 

Défiez votre réflexion : 
Une réaction suit la loi de vitesse v = k[A][B]². Un élève a doublé les concentrations des deux réactifs 
simultanément. 
 
1. Par quel facteur la vitesse de réaction augmente-t-elle ? 
Réponse : ………………………………………………………………………………. 
 
2. Quel réactif a le plus grand effet sur la vitesse de la réaction ? 
Réponse : ………………………………………………………………………………. 
 
3. Prévoyez ce qui se produirait si [A] était divisée par deux alors que [B] reste constante. 
Réponse : ……………………………………………………………………………….  
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2-8 — Facteurs influençant la vitesse de réaction   
INTRODUCTION  
Un morceau de fer laissé à l’air libre rouille lentement pendant des mois, alors qu’un 
cierge magique brûle en quelques secondes. Une solution de peroxyde d’hydrogène 
peut rester stable plusieurs semaines dans son flacon, mais mousse vivement 
lorsqu’elle est versée sur une plaie. Pourquoi certaines réactions sont-elles presque instantanées et 
d’autres si lentes ? 
 
Dans cette leçon, nous étudierons comment des facteurs comme la concentration, la température,  
les catalyseurs, l’aire de la surface et la lumière affectent la vitesse des réactions chimiques et comment 
les scientifiques utilisent des preuves pour expliquer ces changements. 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment pouvons-nous contrôler la vitesse d’une réaction chimique afin de rendre les procédés plus 
sûrs, plus rapides et plus efficaces ? 

 
Exploration  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Apprendre : 
1. Facteurs influençant la vitesse de la réaction 
(a) Réactions chimiques et collisions de particules : 
Les réactions chimiques se produisent lorsque les particules — atomes, molécules ou ions — qui 
constituent les substances entrent en collision les unes avec les autres. L’augmentation du nombre de 
collisions accroît la vitesse de réaction. 
 

(b) Conditions modifiant la vitesse : 
1) Concentration : Plus la concentration des réactifs est élevée, plus la vitesse de réaction est grande. 
2) Température : Lorsque la température augmente, la vitesse de réaction augmente fortement. 
3) Catalyseur : Substance qui augmente la vitesse de la réaction sans subir aucun changement chimique. 
•  Catalyseur homogène : Catalyseur présent dans la même phase que les réactifs. 
•  Catalyseur hétérogène : Catalyseur présent dans une phase différente de celle des réactifs. 
•  Enzyme : Catalyseur agissant dans un organisme vivant et constitué de protéines. 

4) L’aire de surface d’un solide : L’augmentation de l’aire de la surface de contact d’un solide accroît  
     la vitesse de la réaction. 
 
 
 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Fait essentiel 
Une réaction chimique 
ne se produit que 
lorsque les particules 
entrent en collision avec 
une énergie suffisante 
pour franchir la barrière 
d’énergie d’activation. 
 
Concepts clés :  
- Catalyseur   
- Catalyseur homogène  
- Catalyseur hétérogène 
- Enzyme  
- État de transition  
- Énergie d’activation. 

INVESTIGATION FONDÉE SUR L’ENQUÊTE  
Matériel : 
• Comprimés effervescents 
• Trois béchers 
• Eau à températures différentes (froide, ambiante et chaude) 
• Chronomètre 
Procédé : 
1. Verser des volumes égaux d’eau dans les trois béchers. 
2. Régler les trois températures. 
3. Ajouter simultanément des comprimés identiques. 
4. Mesurer le temps nécessaire à la dissolution complète de chaque 
comprimé. 
Quelle est votre observation ? 
……………………………………………………………………………… 
Quelle est votre conclusion ? 
…………………………………………………………………………… 
 

Exemple : lorsqu’on ajoute la même quantité d’acide chlorhydrique à un ruban de magnésium 
et à de la poudre de magnésium, le dihydrogène se dégage à une vitesse plus rapide dans le 
cas de la poudre. 
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5) Réaction photochimique : Une réaction peut se produire lorsqu’une substance absorbe de l’énergie 
lumineuse  
 

RÉSOLUTION DE PROBLÈME 
Une entreprise chimique souhaite accroître la vitesse de production d’un produit sans augmenter la 
quantité de réactifs.  
 Quelle modification serait la plus efficace ? 
A) Abaisser la température                               B) Ajouter un catalyseur approprié 
C) Réduire l’aire de la surface des réactifs       D) Diluer les réactifs 
 
Justification : 
………………………………………………………………………………………………………… 

 

2. ÉNERGIE D’ACTIVATION  
a) État de transition : état de haute énergie dans lequel se 
produit le réarrangement des atomes. Au cours d’une 
réaction, les particules en collision passent par cet état. 
 
(b) Énergie d’activation : énergie minimale nécessaire 
pour amener les réactifs à l’état de transition. (voir figure 
2.8.1) 
• Pour qu’une réaction ait lieu, les particules doivent entrer 

en collision avec une énergie égale ou supérieure à 
l’énergie d’activation. 

 
(c) Catalyseur et énergie d’activation :  
L’utilisation d’un catalyseur augmente la vitesse de la réaction. 
Raison : 
Le catalyseur fournit un chemin réactionnel alternatif d’une 
énergie d’activation plus faible, ce qui permet aux réactifs 
d’atteindre plus facilement l’état de transition. 
  
 
Tableau de référence— Facteurs modifiant la vitesse de réaction 

Facteur Effet Raison 
Concentration ↑ Vitesse augmente Collisions des particules plus fréquentes 

Température ↑ Vitesse augmente 
fortement 

Davantage de collisions possèdent E ≥ énergie 
d’activation 

Catalyseur Vitesse augmente Chemin alternatif d’énergie d’activation plus faible 

Aire de la surface ↑ Vitesse augmente Surface de contact plus grande et collisions plus 
nombreuses 

Lumière 
(Réaction lumineuse) 

Peut déclencher la 
réaction La substance absorbe l’énergie lumineuse 
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APPLICATION DANS LA VIE  
Lorsqu’un métal comme le fer ou l’aluminium se trouve sous la forme 
d’un gros morceau solide, il réagit relativement lentement avec 
l’oxygène de l’air. Cependant, lorsque ce métal est broyé en poudre fine 
et utilisé dans les feux d’artifice ou les fusées éclairantes, il brûle très 
rapidement et produit une lumière vive ainsi que des étincelles. 

 

Application dans la vie quotidienne : 
 Les catalyseurs dans notre quotidien : Le catalyseur trois voies pour le traitement des gaz 
d'échappement automobiles 
Les gaz d'échappement des voitures contiennent des substances nocives telles que le monoxyde de 
carbone (CO), les hydrocarbures non brûlés et les oxydes d'azote (NOx). Pour transformer rapidement 
ces substances en produits inoffensifs, à savoir le dioxyde de carbone (CO₂), l'eau (H₂O) et le gaz diazote 
(N₂), on utilise un catalyseur trois voies.  
(i) Augmentation de la vitesse de réaction grâce au catalyseur 
Bien que les substances polluantes présentes  
dans les gaz d'échappement puissent réagir  
naturellement avec l'oxygène pour  
se transformer en produits inoffensifs, même  
en l'absence de catalyseur, la vitesse de ces  
réactions est extrêmement faible. 
Elle n'est donc pas suffisante pour traiter  
le flux continu de gaz émis pendant la conduite. 
Le catalyseur trois voies, constitué de métaux  
inertes tels que le platine (Pt) et le palladium  
(Pd), réduit considérablement l'énergie  
d'activation nécessaire aux réactions.  
Les réactions se produisent alors en un temps  
très court, ce qui permet d'épurer efficacement 
 les gaz d'échappement. 
(ii) Pourquoi utilise-t-on une structure alvéolaire ? 
Dans sa forme pratique, le catalyseur trois voies est constitué d'une fine structure céramique en nid 
d'abeilles appelée structure alvéolaire. 
Cette conception est utilisée afin d'augmenter au maximum l’aire de la surface de contact entre le 
catalyseur et les gaz d'échappement. Comme la vitesse de réaction est directement proportionnelle à la 
surface de contact entre les réactifs et la surface du catalyseur, cette structure permet de traiter de 
grandes quantités de gaz d'échappement avec une grande efficacité tout en occupant un espace réduit. 
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Répondez aux questions suivantes 
 
(A) Les affirmations suivantes (i) à (iv) décrivent des facteurs influençant la vitesse d'une réaction. 
Choisissez, parmi A à E, le facteur qui leur est le plus directement lié. 
(i) Une solution de peroxyde d’hydrogène est conservée à basse température. 
(ii) Lorsqu'on applique du peroxyde d'hydrogène dilué sur la peau, aucun changement notable n'est observé, mais 
lorsqu'on l'applique sur une plaie, une effervescence intense se produit. 
(iii) Lorsqu'un petit morceau de zinc est placé successivement dans une solution d'acide chlorhydrique de 
concentration 1 mol/L et dans une solution aqueuse d'acide acétique, le gaz hydrogène est produit plus rapidement 
dans l'acide chlorhydrique. 
(iv) L’acide nitrique est conservé dans un flacon ambré. 
A. Concentration     B. Température     C. Lumière     D. Catalyseur     E. Pression 
 
(B) Le graphique ci-contre montre la relation entre le trajet 
réactionnel et l’énergie avec et sans catalyseur. 
(i) La réaction est-elle exothermique ou endothermique ? 
(ii) Comment appelle-t-on l’état X ? 
(iii) Exprimez les valeurs suivantes avec a, b et c de la figure : 
A. l’énergie d’activation sans catalyseur. 
B. l’énergie d’activation avec catalyseur. 
C. l’enthalpie de réaction avec catalyseur. 
 
EXPLICATION  
(A) (i) B : Température 
Étant donné que la vitesse de réaction augmente lorsque la température est élevée, , il est conservé à 
basse température pour rendre la réaction moins susceptible de se produire B. »  
(ii) D : Catalyseur 
Dans une plaie, les enzymes présentes dans les tissus vivants agissent comme des catalyseurs, ce qui 
augmente considérablement la vitesse de réaction et provoque une forte effervescence. 
(iii) A : Concentration 
L'acide chlorhydrique est un acide fort tandis que l'acide acétique est un acide faible. La concentration 
en ions hydrogène H⁺ est donc plus élevée dans l'acide chlorhydrique, ce qui entraîne une production 
plus rapide de dihydrogène. 
(iv) C : Lumière 
L'acide nitrique se décompose facilement sous l'action de la lumière. Il est donc conservé dans une 
bouteille ambrée qui limite la pénétration de la lumière. 
 
(B) (i) D'après le graphique, l'énergie diminue au cours de la réaction. Cette diminution d'énergie indique 
qu'il s'agit d'une réaction exothermique, qui libère de l'énergie pendant son déroulement. 
(ii) X représente l'état de transition. 
(iii) La courbe continue, qui présente une énergie d'activation plus élevée, correspond à la réaction sans 
catalyseur, tandis que la courbe en pointillés correspond à la réaction avec catalyseur. 
A : L'énergie d'activation est la différence entre l'énergie des réactifs et celle de l'état de transition.𝑐𝑐 − 𝑎𝑎 
B : 𝑏𝑏 − 𝑎𝑎 
C : L'enthalpie de réaction est la différence entre l'énergie des produits et celle des réactifs. 
Comme l'énergie des produits est inférieure à celle des réactifs : 
alors le signe est négatif. 

Exemple : 
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1. Deux réactions identiques sont réalisées. L’expérience A emploie du carbonate de calcium en poudre 
et l’expérience B de gros morceaux de marbre. Pourquoi A est-elle plus rapide ? 
A. La poudre a une énergie d’activation plus faible. 
B. La poudre possède une plus grande aire de surface. 
C. La poudre augmente la température. 
D. La poudre agit comme catalyseur. 
Réponse : ……………………………………………………………………….. 
 
2. Une réaction devient quatre fois plus rapide quand la température augmente. Quelle explication est la 
plus précise ? 
A. Davantage de particules sont créées. 
B. Davantage de collisions possèdent l’énergie suffisante pour réagir. 
C. L’énergie d’activation augmente. 
D. Les réactifs disparaissent instantanément. 
Réponse : ……………………………………………………………………… 
 
3. Lisez le texte suivant puis répondez aux questions 
suivantes : 
Le graphique représente la variation d’énergie lors de la réaction 
de l’hydrogène H2 avec l’iode I2 pour produire l’iodure 
d’hydrogène HI  
• L’énergie d’activation de la formation de HI vaut (A) kJ, son 

enthalpie de réaction vaut (B) kJ, l’énergie d’activation de la 
décomposition de HI vaut (C) kJ et son enthalpie de réaction 
vaut (D) kJ. Lorsqu’un catalyseur est ajouté, l’énergie 
d’activation de la réaction de formation (E) et l’enthalpie de 
formation (F). 

 
(a) Choisissez les symboles ou les mots appropriés pour A à F dans le texte de (i) à (vii) parmi les 
propositions suivantes : 
(i) Q₁                     (ii) Q₂                   (iii) Q₁ − Q₂              (iv) Q₂ − Q₁  
(v) augmente        (vi) diminue         (vii) ne change pas. 
(b) Expliquez pourquoi l’ajout d’un catalyseur augmente la vitesse de réaction. 
Réponse :  ……………………………………………………………………………………………… 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
 
 
 
 
 
 

À VOUS D’ESSAYER  

Choisissez la bonne réponse 

DÉFI DE CONCEPTION TECHNIQUE 
Concevez une investigation simple pour déterminer lequel des facteurs suivants influence le 
plus la vitesse de dissolution d’un comprimé effervescent :  
     - température      - aire de la surface        - concentration. 
Les élèves doivent : 
1. Formulez une hypothèse : ……………………………………………………………… 
2. Identifiez les variables : ……………………………………………………………… 
3. Recueillez des données : ……………………………………………………………… 
4. Formulez des conclusions fondées sur les preuves : ………………………………………… 
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EXERCICE 
Répondez aux questions suivantes 
1. Pour chacune des affirmations suivantes concernant la vitesse de réaction, choisissez dans la banque 
de mots ci-dessous le facteur qui lui est le plus fortement lié. 
Remarque : Le même facteur peut être choisi plusieurs fois s'il convient à plusieurs affirmations. 
(a) Le bois brûle plus rapidement lorsqu'il est découpé en petits morceaux. 
(b) L'acide nitrique concentré est conservé dans une bouteille ambrée. 
(c) Lorsqu'une petite quantité de solution aqueuse de chlorure de fer (III) est ajoutée à une solution de 
peroxyde d'hydrogène, l'oxygène se dégage rapidement. 
(d) Lorsqu'on ajoute des masses égales de zinc à 10 ml d'acide chlorhydrique de concentration 1 mol/L 
et à de l'acide acétique, le dihydrogène se forme plus rapidement dans l'acide chlorhydrique. 
(e) Un bâtonnet d'encens brûle plus rapidement dans l'oxygène pur que dans l'air. 
(f) Il est préférable de conserver le peroxyde d'hydrogène au réfrigérateur lorsque cela est possible. 
(Banque de mots : Température – Concentration – Pression- Aire de la surface – Catalyseur – Lumière) 
Réponse : ……………………………………………………………………………………………… 
 
2. Le graphique ci-contre montre la variation de l'énergie de réaction pour la réaction : 

𝐴𝐴 + 𝐵𝐵 → 𝐶𝐶 
 
en présence et en absence de catalyseur. Répondez aux questions suivantes :  
(a) Exprimez les énergies suivantes à l'aide des symboles a à d de la figure : 
(i) Énergie d'activation de la réaction 𝐴𝐴 + 𝐵𝐵 → 𝐶𝐶, en absence de catalyseur. 
(ii) Énergie d'activation de la réaction 𝐴𝐴 + 𝐵𝐵 → 𝐶𝐶, en présence de 
catalyseur. 
(iii) Énergie d'activation de la réaction 𝐶𝐶 → 𝐴𝐴 + 𝐵𝐵, en absence de 
catalyseur. 
(iv) Enthalpie de réaction de 𝐴𝐴 + 𝐵𝐵 → 𝐶𝐶. 
 
(b) La réaction 𝐴𝐴 + 𝐵𝐵 → 𝐶𝐶, est-elle exothermique ou endothermique ? 
…………………………………………………………………………………………….. 
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2-9 — Équilibre chimique  
INTRODUCTION  
Imaginez que vous ouvriez une bouteille de boisson gazeuse. Dès l’ouverture, des bulles 
s’échappent. Tant que la bouteille reste fermée, le dioxyde de carbone demeure dissous 
dans la boisson. Pourquoi le système se comporte-t-il différemment lorsque les 
conditions changent ? 
 
De même, dans notre organisme, le dioxygène se fixe continuellement sur 
l’hémoglobine puis s’en détache, ce qui permet son transport vers les tissus. Ces 
phénomènes mettent en jeu des réactions qui se déroulent dans les deux sens et finissent 
par atteindre un état d’équilibre appelé équilibre chimique. 
 
Dans cette leçon, nous étudierons comment les réactions réversibles atteignent l’équilibre et comment 
les chimistes utilisent ce concept pour prévoir et contrôler les systèmes chimiques. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment une réaction chimique peut-elle sembler s’arrêter alors que les réactifs et les produits 
continuent à réagir ? 

 
Observez et prévoyez : 
Observation : Un élève introduit un échantillon de dioxyde d’azote brun 
NO₂ dans un récipient transparent hermétiquement fermée. Au début, le gaz 
est brun foncé. Après un certain temps :  
 
Quelle est votre observation ? 
……………………………………………………………………………… 
 
Quelle est votre prévision ? Si la température change, la position 
d’équilibre peut se déplacer et modifier de nouveau l’intensité de la couleur. 
……………………………………………………………………………… 
 
Apprendre 
1. Réactions réversibles et irréversibles (complète) 
(a) Réaction réversible : réaction qui se déroule dans les deux sens. Elle est 
représentée par une double flèche « ⇌ ». 
 
 
 
 
 
 
Dans une réaction réversible, la réaction qui se déroule vers la droite est appelée réaction directe, et celle 
qui se déroule vers la gauche réaction inverse. 
 
(b) Réaction irréversible : réaction qui ne se déroule que dans un seul sens. Elle est représentée par une 
flèche simple « → ». 
 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Fait essentiel 
À l’équilibre chimique, les 
réactions directe et inverse 
se poursuivent, mais à des 
vitesses égales ; les 
concentrations restent donc 
constantes. 
Concepts clés :  
- Réaction réversible  
- Réaction irréversible  
- Équilibre dynamique  
- Constante d’équilibre K  
- Réaction directe  
- Réaction inverse. 
- Énergie d’activation 

Exemple : lorsque le dihydrogène et le diiode sont chauffés, de l’iodure 
d’hydrogène se forme. Inversement, lorsque l’iodure d’hydrogène est 
chauffé, il se décompose en dihydrogène et en diiode.   H₂ + I₂ ⇌ 2HI 
 

Exemple : lorsque de la laine d’acier est chauffée, il se forme de l’oxyde de fer magnétique Fe3O4, 
mais la réaction inverse ne se produit pas. 3Fe + 2O₂ → Fe3O4 
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2. ÉQUILIBRE CHIMIQUE 
(a) État d’équilibre chimique : état dans lequel la vitesse de la réaction directe est égale à celle de la 
réaction inverse, et où les concentrations des réactifs et des produits restent constantes. 
(b) Loi de l’équilibre chimique (loi d’action de masse) 
Dans la réaction réversible hypothétique : 𝑎𝑎𝑎𝑎 + 𝑏𝑏𝑏𝑏 ⇌ 𝑐𝑐𝑐𝑐 + 𝑑𝑑𝑑𝑑 
Lorsque la réaction atteint l’état d’équilibre, la relation suivante relie les concentrations des réactifs et des produits 
[A], [B], [C], [D] de chaque matière 

K ሺconstanteሻ =
[C]c × [D]d
[A]a × [B]b 

Remarque : K dans cette équation est appelée constante d’équilibre de la réaction chimique. Sa valeur 
reste constante tant que la température ne change pas. 
• Pour les réactions entre des solides et des gaz, la constante d’équilibre est exprimée par la 
concentration des gaz, car la concentration des solides purs restent constantes et n’influencent pas 
l’expression de l’équilibre. 
 
 
 
• L’unité de la constante d’équilibre, K est déterminée en calculant les unités ensembles  
 
 
 
(c) CALCUL DE LA CONSTANTE D’ÉQUILIBRE 
1. Écrire l’équation chimique équilibrée et noter la quantité initiale de matière (ou la concentration) de 
chaque réactif et produit. 
2. Déterminer la variation de la quantité de matière (ou de la concentration) de chaque espèce au cours 
de la progression vers l’équilibre. 
3. Calculer la quantité de matière (ou la concentration) de chaque espèce à l’équilibre. 
4. Remplacer les concentrations d’équilibre dans l’expression de la constante d’équilibre K, puis calculer 
la valeur de la constante. 
 
Exemple : à une certaine température, 0,60 mol de dioxyde d’azote NO₂ se forme à partir de 0,50 mol 
de tétroxyde de diazote N₂O₄ dans un récipient de 10 L. 

Volume de récipient = 10 L N₂O₄ ⇌⇌ 2NO₂ 
Unité 

 N₂O₄          2NO₂ 
❶Initial 0,50 0 mol 
❷ Variation −0,30 +0,60 mol 
❸ Équilibre 0,20 0,60 mol 
  
❹❹ Constante d’équilibre 
K = (0,60 mol / 10 L)² ÷ (0,20 mol / 10 L) 

Exemple : pour la réaction C(s) + CO₂(g) ⇌ 2CO(g), la constante d’équilibre, K =[CO]² 
[CO₂]   

 

Exemple : l’unité de K= [B] 
[A]³  est (mol/L)⁻². 

 

Réfléchissez de manière critique 
Analyse de données expérimentales : 
Dans le procédé Haber, les scientifiques augmentent souvent la pression afin de produire davantage 
d’ammoniac. 
Si l’augmentation de la pression exige plus d’énergie et entraîne des coûts plus élevés, comment les 
ingénieurs peuvent-ils décider si l’augmentation de production d’ammoniac mérite ce coût supplémentaire ? 
………………………………………………………………………………………………………… 
………………………………………………………………………………………………………… 
………………………………………………………………………………………………………… 
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Exemple 

On introduit 5,50 mol d’hydrogène et 4,00 mol d’iode dans un récipient de capacité 100 L maintenu à 
une température donnée. La réaction suivante se produit : H₂ + I₂ ⇌ 2HI 
et à l’atteinte de l’état d’équilibre, 7,00 mol d’iodure d’hydrogène se sont alors formées. 
 
 
(a) Calculez la constante d’équilibre de cette réaction à deux décimales près. 
(b) Si 3,00 mol de dihydrogène et 3,00 mol de diiode sont placées dans le même récipient à la même 
température qu’en (a), combien de moles d’iodure d’hydrogène se forment-elles ? (Donnez la réponse 
avec deux décimales près). 
 
EXPLICATION  
(A) Écrivez l’équation équilibrée et un tableau de la réaction. 

 H₂ + I₂ ⇌⇌ 2HI Unité 
 H₂ I₂ 2HI  

Initial 5,50 4,00 0 mol 
Variation −3,50 −3,50 +7,00 mol 
Équilibre 2,00 0,50 7,00 mol 

 
Constante d’équilibre K= [HI]² 

ሺ[H₂][I₂]  et puisque le volume du récipient est de 
100 L, alors la constante d’équilibre de cette réaction est : 

 
 

En supposant que X mol de chacun de H₂ et de I₂ réagissent pour atteindre l’équilibre, les quantités de 
matière sont les suivantes : 

 H₂ + I₂ ⇌⇌ 2HI Unité 
 H₂ I₂ 2HI  

Initial 3,00 3,00 0 mol 
Variation −x −x +2x mol 
Équilibre 3,00 − x 3,00 − x 2x mol 

 
Puisque la constante d’équilibre, à la même température, est fixe. Soit K = 49 de (a), Ainsi : 
 
 
 
 
 
 
 
Comme les quantités initiales de H₂ et I₂ vaux 3,00 mol, x doit être inférieur à 3,00 
                                vérifier 0 < x < 3,00 ; donc x = 2,33 mol. 
La quantité de HI formée à l’équilibre est 2,33 × 2 = 4,66 ≈ 4,7 mol. 

DEVENIR UN CITOYEN DU 
MONDE 
L’augmentation du dioxyde de 
carbone atmosphérique accroît 
sa dissolution dans les océans et 
modifie l’équilibre des ions 
carbonate nécessaires aux 
coraux et aux organismes à 
coquille. 

Répondez aux questions suivantes : 
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Exemple 

On introduit 5,50 mol d’hydrogène et 4,00 mol d’iode dans un récipient de capacité 100 L maintenu à 
une température donnée. La réaction suivante se produit : H₂ + I₂ ⇌ 2HI 
et à l’atteinte de l’état d’équilibre, 7,00 mol d’iodure d’hydrogène se sont alors formées. 
 
 
(a) Calculez la constante d’équilibre de cette réaction à deux décimales près. 
(b) Si 3,00 mol de dihydrogène et 3,00 mol de diiode sont placées dans le même récipient à la même 
température qu’en (a), combien de moles d’iodure d’hydrogène se forment-elles ? (Donnez la réponse 
avec deux décimales près). 
 
EXPLICATION  
(A) Écrivez l’équation équilibrée et un tableau de la réaction. 

 H₂ + I₂ ⇌⇌ 2HI Unité 
 H₂ I₂ 2HI  

Initial 5,50 4,00 0 mol 
Variation −3,50 −3,50 +7,00 mol 
Équilibre 2,00 0,50 7,00 mol 

 
Constante d’équilibre K= [HI]² 

ሺ[H₂][I₂]  et puisque le volume du récipient est de 
100 L, alors la constante d’équilibre de cette réaction est : 

 
 

En supposant que X mol de chacun de H₂ et de I₂ réagissent pour atteindre l’équilibre, les quantités de 
matière sont les suivantes : 

 H₂ + I₂ ⇌⇌ 2HI Unité 
 H₂ I₂ 2HI  

Initial 3,00 3,00 0 mol 
Variation −x −x +2x mol 
Équilibre 3,00 − x 3,00 − x 2x mol 

 
Puisque la constante d’équilibre, à la même température, est fixe. Soit K = 49 de (a), Ainsi : 
 
 
 
 
 
 
 
Comme les quantités initiales de H₂ et I₂ vaux 3,00 mol, x doit être inférieur à 3,00 
                                vérifier 0 < x < 3,00 ; donc x = 2,33 mol. 
La quantité de HI formée à l’équilibre est 2,33 × 2 = 4,66 ≈ 4,7 mol. 

DEVENIR UN CITOYEN DU 
MONDE 
L’augmentation du dioxyde de 
carbone atmosphérique accroît 
sa dissolution dans les océans et 
modifie l’équilibre des ions 
carbonate nécessaires aux 
coraux et aux organismes à 
coquille. 

Répondez aux questions suivantes : 
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1. On a ajouté 1,00 mol d’acide acétique à 1,00 mol d’éthanol à une température constante. À l’équilibre, 
il reste 0,25 mol d’acide acétique. Donnez les réponses avec deux décimales près. 
     CH₃COOH + C₂H₅OH ⇌ CH₃COOC₂H₅ + H₂O 
(a) Calculez la constante d’équilibre de cette réaction. 
Réponse : …………………………………………………………………………… 
(b) Lorsqu’un mélange de 1,00 mol d’acide acétique, 1,00 mol d’éthanol et 4,00 mol d’eau réagissent 
ensemble et atteint l’équilibre à la même température, combien de moles d’acétate d’éthyle 
CH₃COOC₂H₅ se forment-elles ? 
Réponse : …………………………………………………………………………… 
2. Un mélange de 1,00 mol de H₂ et de 1,00 mol de I₂ est placé dans un récipient de volume constant à 
température constante. À l’équilibre, 1,6 mol de HI est présente. Donnez les réponses avec deux chiffres 
significatifs. 
(a) Calculez la constante d’équilibre de cette réaction. 
Réponse : ………………………………………………………………………………. 
(b) Si 1,6 mol de H₂ et 1,6 mol de I₂ sont placées dans un récipient de même volume à la même 
température, déterminez la quantité de HI à l’équilibre. 
Réponse : …………………………………………………………………………………    
 
EXERCICE 

Choisissez la bonne réponse : 
 
1. Pour la réaction N₂O₄ ⇌ 2NO₂, quelle expression de la constante d’équilibre K est correcte ? 
A. K = [N₂O₄]/[NO₂]²      
B. K = [NO₂]²/[N₂O₄] 
C. K = [NO₂]/[N₂O₄]      
D. K = [N₂O₄]/[NO₂] 
Réponse :………………………………………………………. 
 
2. Lorsqu’une bouteille de boisson gazeuse est ouverte, des bulles se dégagent rapidement. Quelle 
explication est la plus précise ? 
A. L’équilibre augmente lorsque la pression diminue. 
B. L’eau devient un catalyseur. 
C. La réaction devient irréversible. 
D. La température augmente. 
Réponse : ………………………………………………………….

À VOUS D’ESSAYER  

Répondez aux questions suivantes : 
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Répondez aux questions suivantes : 
3. Pour chacune des réactions suivantes, écrivez l’expression de la constante d’équilibre en fonction des 
concentrations molaires. Indiquez également l’unité de K, si c’est possible, en supposant que toutes les 
substances sont des gaz sauf une indication contraire. 
(a) N₂ + O₂ ⇌ 2NO 
(b) N₂ + 3H₂ ⇌ 2NH₃ 
(c) CO₂ + H₂ ⇌ CO + H₂O 
(d) C(s) + H₂O ⇌ CO + H₂ 
Réponse : ……………………………………………………………………………………….. 
 
4. Lors de la réaction de l’acide acétique CH₃COOH et de l’éthanol C₂H₅OH en présence d’acide 
sulfurique concentré utilisé comme catalyseur. Il se forme de l’acétate d’éthyle CH₃COOC₂H₅ et de 
l’eau, puis le système atteint l’équilibre. Donnez les réponses avec deux décimales près. 
      CH₃COOH + C₂H₅OH ⇌ CH₃COOC₂H₅ + H₂O 
(a) Lors de la réaction de 5,0 mol d’acide acétique et 8,0 mol d’éthanol. À l’équilibre, 4,0 mol d’acétate 
d’éthyle se sont formées. Calculez K de cette réaction. 
Réponse : ………………………………………………………….. 
(b) À la même température comme en (a), on mélange 8,0 mol d’acide acétique et 8,0 mol d’éthanol. 
Combien de moles d’acétate d’éthyle se forment-elles ? 
Réponse : ………………………………………………………….. 
 
5.  Lorsqu’on ajoute 5.50 mol d’hydrogène à 4,00 mol d’iode dans un récipient de capacité 100L, à 
température constante. À l’équilibre, il s’est formé 7,00 mol d’iodure d’hydrogène. Donnez les réponses 
avec deux décimales près. 
      H₂ + I₂ ⇌ 2HI 
 
a) Écrivez l’expression de la constante d’équilibre de la réaction en fonction de ces concentrations 
molaires. 
b) Calculez la constante d’équilibre de la réaction. 
c) Lorsque 4,00 mol d’hydrogène est ajouté à 4,00 mol d’iode dans le même récipient et sont conservés 
dans la même température, combien de moles d’iodure d’hydrogène se forment – elles ?  
Réponse : ……………………………………………………………………………………… 
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Répondez aux questions suivantes : 
3. Pour chacune des réactions suivantes, écrivez l’expression de la constante d’équilibre en fonction des 
concentrations molaires. Indiquez également l’unité de K, si c’est possible, en supposant que toutes les 
substances sont des gaz sauf une indication contraire. 
(a) N₂ + O₂ ⇌ 2NO 
(b) N₂ + 3H₂ ⇌ 2NH₃ 
(c) CO₂ + H₂ ⇌ CO + H₂O 
(d) C(s) + H₂O ⇌ CO + H₂ 
Réponse : ……………………………………………………………………………………….. 
 
4. Lors de la réaction de l’acide acétique CH₃COOH et de l’éthanol C₂H₅OH en présence d’acide 
sulfurique concentré utilisé comme catalyseur. Il se forme de l’acétate d’éthyle CH₃COOC₂H₅ et de 
l’eau, puis le système atteint l’équilibre. Donnez les réponses avec deux décimales près. 
      CH₃COOH + C₂H₅OH ⇌ CH₃COOC₂H₅ + H₂O 
(a) Lors de la réaction de 5,0 mol d’acide acétique et 8,0 mol d’éthanol. À l’équilibre, 4,0 mol d’acétate 
d’éthyle se sont formées. Calculez K de cette réaction. 
Réponse : ………………………………………………………….. 
(b) À la même température comme en (a), on mélange 8,0 mol d’acide acétique et 8,0 mol d’éthanol. 
Combien de moles d’acétate d’éthyle se forment-elles ? 
Réponse : ………………………………………………………….. 
 
5.  Lorsqu’on ajoute 5.50 mol d’hydrogène à 4,00 mol d’iode dans un récipient de capacité 100L, à 
température constante. À l’équilibre, il s’est formé 7,00 mol d’iodure d’hydrogène. Donnez les réponses 
avec deux décimales près. 
      H₂ + I₂ ⇌ 2HI 
 
a) Écrivez l’expression de la constante d’équilibre de la réaction en fonction de ces concentrations 
molaires. 
b) Calculez la constante d’équilibre de la réaction. 
c) Lorsque 4,00 mol d’hydrogène est ajouté à 4,00 mol d’iode dans le même récipient et sont conservés 
dans la même température, combien de moles d’iodure d’hydrogène se forment – elles ?  
Réponse : ……………………………………………………………………………………… 
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2-10 — Principe de Le Chatelier  
 
INTRODUCTION   
L’ammoniac est l’une des substances chimiques les plus importants au monde, car il 
sert à fabriquer des engrais qui contribuent à nourrir des milliards de personnes. 
Les scientifiques ont découvert que l’augmentation de la pression dans la réaction 
                                            N₂(g) + 3H₂(g) ⇌ 2NH₃(g)  
permet de produire davantage d’ammoniac. 
Si la pression à l’intérieur du réacteur augmente brusquement, que prévoyez-vous 
concernant la quantité d’ammoniac produite ? Justifiez votre réponse. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment les variations de concentration, de pression et de température, ainsi que les catalyseurs, 
influencent-elles l’équilibre chimique ? 

 
EXPLORATION  
Une usine d’engrais produit de l’ammoniac à partir des gaz d’azote et 
d’hydrogène. Les ingénieurs constatent que l’augmentation de la pression 
dans le réacteur accroît fortement la production d’ammoniac, tandis que 
l’augmentation de la température réduit la quantité produite. 
 
 Prévoyez 
Avant d’étudier le principe de Le Chatelier, que pensez-vous qu’il arrivera à 
la production d’ammoniac si : 
1. on ajoute davantage du gaz azote ? 
……………………………………………………………………………… 
2. la pression est doublée ? 
……………………………………………………………………………… 
3. la température augmente ? 
……………………………………………………………………………… 
 
Apprendre 
1. Sens du déplacement de l’équilibre chimique : 
PRINCIPE DE LE CHATELIER 
Lorsqu’une réaction réversible atteint un état d'équilibre, si l'un des facteurs d'influence tels que la 
concentration, la pression ou la température change, l'équilibre se déplace dans la direction qui résiste à 
cette variation et atteint un nouvel état d'équilibre.  
(a) Effet de la concentration 
  Lorsque la concentration de l’un des constituants de la réaction augmente, étant en état d’équilibre. 
  L’équilibre se déplace dans le sens qui diminue sa concentration. 

 
 
 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
 Fait essentiel  
Un équilibre chimique se 
déplace dans le sens qui 
s’oppose à toute 
modification imposée au 
système. 
Concepts clés : 
- Réactions réversibles  
- Équilibre chimique  
- Changement d’état 
d’équilibre  
- La concentration   
- La pression  
- La température  
- Le catalyseur. 
Loi essentielle :  
Principe de Le Chatelier. 

EXEMPLE  
Dans la réaction équilibrée H₂ + I₂ ⇌ 2HI, si [H₂] augmente à température constante, l’équilibre se 
déplace vers le sens direct (vers la droite) et atteint un nouvel état d’équilibre par diminuer [H₂]. 
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(b) Effet de la pression : 
Lorsque la pression sur un mélange gazeux augmente, l’équilibre se déplace 
dans le sens où le nombre total de molécules gazeuses diminue.  
(Figure 2.10.2)   
Dans une réaction où le nombre total de molécules gazeuses est le même 
avant et après la réaction, la pression n’a aucun effet sur l’état d’équilibre. 
 
(c) Effet de la température :   
Lorsque la température diminue, l’équilibre se déplace dans le sens de la réaction exothermique. Lorsque 
la température augmente, l’équilibre se déplace dans le sens de la réaction endothermique. 
 
(d) Effet d’un catalyseur : 
Un catalyseur réduit le temps nécessaire pour atteindre l’état d’équilibre, mais il n’affecte pas l’état 
d’équilibre. 
 
(e) Effet d’un gaz inerte : (Figure 2.10.3) 
Lorsque la réaction réversible : 2NO₂ ⇌ N₂O₄. est en état d’équilibre : 
(i) Le gaz d’argon Ar est ajouté à température et volume constants : le 
volume étant constant, les concentrations et les pressions partielles des 
substances participantes à la réaction ne changent pas ; donc l’équilibre n’est 
pas affecté. 
(ii) Le gaz d’argon Ar est ajouté à température et pression totale constantes :  
le volume augmente d’une quantité correspondant au gaz argon ajouté;  
les pressions partielles des gaz participant à la réaction diminuent. L’équilibre se déplace vers le sens 
inverse (la gauche). 
 
2. Synthèse de l’ammoniac : 
La réaction de synthèse de l’ammoniac 
 N₂(g) + 3H₂(g)  ⇌ 2NH₃(g)      ΔH = −92 kJ 
est exothermique où le nombre total de molécules 
gazeuses diminue.   
→ Par l’augmentation de la pression et la diminution de la 
température, l’équilibre se déplace vers le sens directe 
(droite)  
et augmente le rendement en ammoniac. 
 
 
 

APPLICATION DANS LA VIE  
 Production de l’ammoniac (procédé Habber) 
La production mondiale d’engrais dépend du contrôle des conditions 
d’équilibre afin de maximiser le rendement en ammoniac. Sans ce 
contrôle, l’agriculture moderne ne pourrait pas produire assez de 
nourriture pour une population mondiale croissante.  
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(b) Effet de la pression : 
Lorsque la pression sur un mélange gazeux augmente, l’équilibre se déplace 
dans le sens où le nombre total de molécules gazeuses diminue.  
(Figure 2.10.2)   
Dans une réaction où le nombre total de molécules gazeuses est le même 
avant et après la réaction, la pression n’a aucun effet sur l’état d’équilibre. 
 
(c) Effet de la température :   
Lorsque la température diminue, l’équilibre se déplace dans le sens de la réaction exothermique. Lorsque 
la température augmente, l’équilibre se déplace dans le sens de la réaction endothermique. 
 
(d) Effet d’un catalyseur : 
Un catalyseur réduit le temps nécessaire pour atteindre l’état d’équilibre, mais il n’affecte pas l’état 
d’équilibre. 
 
(e) Effet d’un gaz inerte : (Figure 2.10.3) 
Lorsque la réaction réversible : 2NO₂ ⇌ N₂O₄. est en état d’équilibre : 
(i) Le gaz d’argon Ar est ajouté à température et volume constants : le 
volume étant constant, les concentrations et les pressions partielles des 
substances participantes à la réaction ne changent pas ; donc l’équilibre n’est 
pas affecté. 
(ii) Le gaz d’argon Ar est ajouté à température et pression totale constantes :  
le volume augmente d’une quantité correspondant au gaz argon ajouté;  
les pressions partielles des gaz participant à la réaction diminuent. L’équilibre se déplace vers le sens 
inverse (la gauche). 
 
2. Synthèse de l’ammoniac : 
La réaction de synthèse de l’ammoniac 
 N₂(g) + 3H₂(g)  ⇌ 2NH₃(g)      ΔH = −92 kJ 
est exothermique où le nombre total de molécules 
gazeuses diminue.   
→ Par l’augmentation de la pression et la diminution de la 
température, l’équilibre se déplace vers le sens directe 
(droite)  
et augmente le rendement en ammoniac. 
 
 
 

APPLICATION DANS LA VIE  
 Production de l’ammoniac (procédé Habber) 
La production mondiale d’engrais dépend du contrôle des conditions 
d’équilibre afin de maximiser le rendement en ammoniac. Sans ce 
contrôle, l’agriculture moderne ne pourrait pas produire assez de 
nourriture pour une population mondiale croissante.  
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Exemple 
Exemple 

 
Répondez aux questions suivantes : 

(a) Pour chacun des systèmes suivants à l’équilibre, dans quel sens l’équilibre se déplace-t-il après la 
modification indiquée entre parenthèse ? Répondez par (A) vers la gauche, (B) vers la droite ou (C) n’a 
pas d’effet. 
(i) 3O₂ ⇌ 2O₃     (ajouter de l’oxygène) 
(ii) 2SO₂ + O₂ ⇌ 2SO₃     (ajouter un catalyseur) 
(iii) NH₃ + H₂O ⇌ NH₄⁺ + OH⁻     (ajouter de chlorure d’ammonium) 
 
(b) L’ammoniac est fabriqué selon (une réaction exothermique), par une diminution de température 
l’équilibre se déplace vers la droite. Pourtant, le procédé industriel est réalisé vers 400–500 °C. 
Expliquez ce choix en vous référant à la vitesse de réaction. 
 
EXPLICATION 
(A) (i) L’ajout de dioxygène augmente sa concentration. L’équilibre se déplace dans le sens qui la 
diminue, donc vers la droite : (B). 
 
(ii) l’ajout d’un catalyseur ne déplace pas l’équilibre : (C). 
 
(iii) Lors de l’ajout de chlorure d’ammonium, il s’ionise dans la solution aqueuse ce qui augmente la 
concentration des ions ammonium. L’équilibre se déplace dans le sens qui consomme les ions ajoutés, 
donc vers la gauche : (A). 
 
(B) Si la température est trop basse, la vitesse de réaction devient trop faible et le produit ne peut pas 
être obtenu dans un délai industriel raisonnable.  
 

NATURE DE LA SCIENCE — IDENTIFICATION DES VARIABLES 
Un élève veut étudier l’effet de la température sur l’équilibre de l’ammoniac. 
1. Quelle est la variable indépendante ? 
………………………………………………………………………… 
2. Quelle est la variable dépendante ? 
…………………………………………………………………………… 
3. Quelles variables doivent être contrôlées pour garantir un essai équitable ? 
………………………………………………………………..…………… 

 

 

 
 
1. Les systèmes suivants sont à l’état d’équilibre, dans quel sens l’équilibre se déplacera-t-il lorsqu’il est soumis à 
la modification indiquée entre parenthèses ? Répondez : « droite », « gauche » ou « aucun déplacement ». 
(a) H⁺ + OH⁻ ⇌ H₂O(l)     ΔH = −56 kJ     (refroidissement) 
(b) CO + 2H₂ ⇌ CH₃OH(g)                        (augmentation de la pression) 
(c) CO + 2H₂ ⇌ CH₃OH(g)                        (ajout d’un catalyseur) 
(d) N₂ + 3H₂ ⇌ 2NH₃                                 (ajout d’Ar à volume constant) 
(e) N₂ + 3H₂ ⇌ 2NH₃                                  (ajout d’Ar à pression constante

À VOUS D’ESSAYER  

Répondez aux questions suivantes : 
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2. Le système suivant contenant les gaz A, B et C est à l’équilibre :  
    aA + bB ⇌  cC           (a, b, c : coefficient) 
Le graphique représente la relation entre le pourcentage 
volumique de C et la température à l’équilibre. 
(a) Quelle relation est correcte ?  
            A) a + b < c     B) a + b > c     C) a + b = c 
Réponse : 
………………………………………………………………….. 
(b) La réaction directe est-elle exothermique ou 
endothermique? 
Réponse : 
………………………………………………………………….. 
(c) Lorsque la température augmente, comment la constante d’équilibre K varie-t-elle ? 
Réponse : ………………………………………………………………….. 
 
3. L’ammoniac est fabriqué à partir de l’azote et de l’hydrogène selon la réaction : 

N2 + 3H2 ⇌ 2NH3 
Lorsque 1 mole d’azote réagit avec 3 moles d’hydrogène à 
pression constante en présence d’un catalyseur (fer), la quantité 
d’ammoniac produite augmente jusqu’à ce que l’équilibre soit 
atteint. 
Le graphique montre la variation de la quantité d’ammoniac 
formée en fonction du temps à 400 °C et 500 °C, représentée 
par des courbes continues. 
En vous référant à ce graphique, choisissez une seule 
proposition correcte parmi les suivantes : 
(a) La réaction de formation de l’ammoniac est une réaction 
endothermique. 
(b) La constante d’équilibre de l’équation chimique à 500 °C est inférieure à sa valeur à 400 °C. 
(c) La vitesse de formation de l’ammoniac augmente avec le temps à 400 °C et à 500 °C. 
(d) Lorsqu’on réalise l’expérience à une pression plus élevée, la vitesse de réaction augmente, mais la 
quantité d’ammoniac présente à l’équilibre diminue. 
 
EXERCICE 

 Répondez aux questions suivantes : 
1. Les systèmes suivants sont à l’état d’équilibre, dans quel sens l’équilibre se déplacera-t-il lorsqu’il est soumis à 
la modification indiquée entre parenthèses ? Répondez : « droite », « gauche » ou « aucun déplacement ». 
Note : (g) gaz, (l) liquide, (s) solide, (aq) solution aqueuse ; ΔH variation d’enthalpie. 

(a) 2HI ⇌ H₂ + I₂(g)                          (ajout de HI) 
(b) 2NO₂ ⇌ N₂O₄                            (retrait de NO₂) 
(c) 2HI ⇌ H₂ + I₂(g)     ΔH = 9 kJ      (augmentation de la température) 
(d) 2NO₂ ⇌ N₂O₄     ΔH = −57 kJ   (diminution de la température) 
(e) 2HI ⇌ H₂ + I₂(g)                           (augmentation de la pression) 
(f) 2SO₂ + O₂ ⇌ 2SO₃                     (ajout d’Ar à pression constante) 
(g) C(s) + H₂O(g) ⇌ CO + H₂           (augmentation de la pression) 
(h) 2SO₂ + O₂ ⇌ 2SO₃                     (ajout d’un catalyseur) 
Réponse : ………………………………………………………………………………………….
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2. Le système suivant contenant les gaz A, B et C est à l’équilibre :  
    aA + bB ⇌  cC           (a, b, c : coefficient) 
Le graphique représente la relation entre le pourcentage 
volumique de C et la température à l’équilibre. 
(a) Quelle relation est correcte ?  
            A) a + b < c     B) a + b > c     C) a + b = c 
Réponse : 
………………………………………………………………….. 
(b) La réaction directe est-elle exothermique ou 
endothermique? 
Réponse : 
………………………………………………………………….. 
(c) Lorsque la température augmente, comment la constante d’équilibre K varie-t-elle ? 
Réponse : ………………………………………………………………….. 
 
3. L’ammoniac est fabriqué à partir de l’azote et de l’hydrogène selon la réaction : 

N2 + 3H2 ⇌ 2NH3 
Lorsque 1 mole d’azote réagit avec 3 moles d’hydrogène à 
pression constante en présence d’un catalyseur (fer), la quantité 
d’ammoniac produite augmente jusqu’à ce que l’équilibre soit 
atteint. 
Le graphique montre la variation de la quantité d’ammoniac 
formée en fonction du temps à 400 °C et 500 °C, représentée 
par des courbes continues. 
En vous référant à ce graphique, choisissez une seule 
proposition correcte parmi les suivantes : 
(a) La réaction de formation de l’ammoniac est une réaction 
endothermique. 
(b) La constante d’équilibre de l’équation chimique à 500 °C est inférieure à sa valeur à 400 °C. 
(c) La vitesse de formation de l’ammoniac augmente avec le temps à 400 °C et à 500 °C. 
(d) Lorsqu’on réalise l’expérience à une pression plus élevée, la vitesse de réaction augmente, mais la 
quantité d’ammoniac présente à l’équilibre diminue. 
 
EXERCICE 

 Répondez aux questions suivantes : 
1. Les systèmes suivants sont à l’état d’équilibre, dans quel sens l’équilibre se déplacera-t-il lorsqu’il est soumis à 
la modification indiquée entre parenthèses ? Répondez : « droite », « gauche » ou « aucun déplacement ». 
Note : (g) gaz, (l) liquide, (s) solide, (aq) solution aqueuse ; ΔH variation d’enthalpie. 

(a) 2HI ⇌ H₂ + I₂(g)                          (ajout de HI) 
(b) 2NO₂ ⇌ N₂O₄                            (retrait de NO₂) 
(c) 2HI ⇌ H₂ + I₂(g)     ΔH = 9 kJ      (augmentation de la température) 
(d) 2NO₂ ⇌ N₂O₄     ΔH = −57 kJ   (diminution de la température) 
(e) 2HI ⇌ H₂ + I₂(g)                           (augmentation de la pression) 
(f) 2SO₂ + O₂ ⇌ 2SO₃                     (ajout d’Ar à pression constante) 
(g) C(s) + H₂O(g) ⇌ CO + H₂           (augmentation de la pression) 
(h) 2SO₂ + O₂ ⇌ 2SO₃                     (ajout d’un catalyseur) 
Réponse : ………………………………………………………………………………………….
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2. L’équation chimique suivante représente la réaction de formation de l’ammoniac : 

N2ሺgሻ + 3H2ሺgሻ ⇌ 2NH3ሺgሻ 
 
Lorsqu’un mélange gazeux d’azote et d’hydrogène dans le rapport 1 : 3 est mis en réaction sous des 
pressions de 1,0 × 10⁷ Pa, 3,0 × 10⁷ Pa et 6,0 × 10⁷ Pa, à différentes températures, on obtient les résultats 
présentés dans la figure ci-contre.  
Répondez aux questions suivantes :  
(a) Déterminez la pression (en pascals) représentée par chacune 
des courbes A et B dans la figure respectivement. 
(b) En vous basant sur la figure, la formation de l’ammoniac est-
elle une réaction exothermique ou endothermique ? 
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2-11 — Équilibre ionique 
INTRODUCTION  
Imaginez que vous ouvriez deux flacons contenant des liquides transparents. Tous 
deux ressemblent à de l’eau pure ; pourtant, lorsqu’on y plonge un conductimètre, 
une solution fait briller fortement la lampe tandis que l’autre ne produit qu’une 
faible lueur. Une troisième solution ne provoque aucune réponse électrique, bien 
qu’elle se dissolve complètement dans l’eau. 
 
Dans cette leçon, nous allons explorer comment les chimistes utilisent les concepts 
de formation des ions et d’équilibre chimique pour expliquer les différences de conductivité électrique 
des solutions, et comment ces processus invisibles déterminent le comportement de la matière dans 
l’eau. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment les scientifiques peuvent-ils expliquer et prévoir le comportement électrique des solutions à 
partir du degré de formation des ions dans l’eau ? 

 
EXPLORATION  
Électrolyte fort, électrolyte faible ou non électrolyte ? 
 
Lorsqu’on dissout les substances suivantes dans l’eau :  
acide chlorhydrique HCl, acide acétique CH₃COOH et glucose 
C₆H₁₂O₆. Sans avoir encore étudié la leçon : 
• Quelle substance produira le plus grand nombre d’ions ? 
…………………………………………………… 
• Quelle substance ne produira pas d’ions ? 
……………………………………………………………………… 
• Laquelle produira un faible courant électrique ? 
……………………………………………………………… 
Notez vos idées initiales, puis réexaminez-les après l’étude des 
électrolytes et de l’équilibre d’ionisation. 
 
Apprendre 
1. Nature des électrolytes : forts et faibles 
Lorsqu’une substance se dissout dans l’eau, le phénomène par lequel 
les molécules ou les formules chimiques se transforment en ions est 
appelé ionisation (ou dissociation ionique). 
 Les substances sont classées généralement en deux catégories selon 
le degré de leur dissociation, appelée degré de dissociation (Alpha, α) 
 
• Électrolytes forts (acides forts et bases fortes) :  
Des substances dont toutes ses molécules se dissocient en ions dans 
sa solution aqueuse (ionisation complète) comme le chlorure 
d’hydrogène HCl et l’hydroxyde de sodium NaOH. Leur degré de dissociation est : α ≈ 1. 
 
• Électrolytes faibles (acides faibles et bases faibles) :  
Des substances dont une petite partie de ses molécules se dissocient en ions (ionisation incomplète), 
comme l’acide acétique CH₃COOH et l’ammoniac NH₃. Tandis que la majorité reste sous forme de 
molécules.

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE —  
Fait essentiel : 
- Les électrolytes forts se 
dissocient complètement en 
ions dans les solutions 
aqueuses.  
- Les électrolytes faibles se 
dissocient partiellement et 
arrivent à un état d’équilibre 
dans l’eau.  
- La conductivité électrique 
dépend du nombre d’ions libres 
présents dans la solution. 
Concepts clés :  
- Dissociation  
- Ionisation  
- Électrolyte  
- Électrolyte fort  
- Électrolyte faible  
- Degré de dissociation α  
- Équilibre dynamique  
- Constante de dissociation (Kₐ) 
- Conductivité ionique 
- Mouvements des ions  
- Dissolution 
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2-11 — Équilibre ionique 
INTRODUCTION  
Imaginez que vous ouvriez deux flacons contenant des liquides transparents. Tous 
deux ressemblent à de l’eau pure ; pourtant, lorsqu’on y plonge un conductimètre, 
une solution fait briller fortement la lampe tandis que l’autre ne produit qu’une 
faible lueur. Une troisième solution ne provoque aucune réponse électrique, bien 
qu’elle se dissolve complètement dans l’eau. 
 
Dans cette leçon, nous allons explorer comment les chimistes utilisent les concepts 
de formation des ions et d’équilibre chimique pour expliquer les différences de conductivité électrique 
des solutions, et comment ces processus invisibles déterminent le comportement de la matière dans 
l’eau. 
 

QUESTION DIRECTRICE 
Comment les scientifiques peuvent-ils expliquer et prévoir le comportement électrique des solutions à 
partir du degré de formation des ions dans l’eau ? 

 
EXPLORATION  
Électrolyte fort, électrolyte faible ou non électrolyte ? 
 
Lorsqu’on dissout les substances suivantes dans l’eau :  
acide chlorhydrique HCl, acide acétique CH₃COOH et glucose 
C₆H₁₂O₆. Sans avoir encore étudié la leçon : 
• Quelle substance produira le plus grand nombre d’ions ? 
…………………………………………………… 
• Quelle substance ne produira pas d’ions ? 
……………………………………………………………………… 
• Laquelle produira un faible courant électrique ? 
……………………………………………………………… 
Notez vos idées initiales, puis réexaminez-les après l’étude des 
électrolytes et de l’équilibre d’ionisation. 
 
Apprendre 
1. Nature des électrolytes : forts et faibles 
Lorsqu’une substance se dissout dans l’eau, le phénomène par lequel 
les molécules ou les formules chimiques se transforment en ions est 
appelé ionisation (ou dissociation ionique). 
 Les substances sont classées généralement en deux catégories selon 
le degré de leur dissociation, appelée degré de dissociation (Alpha, α) 
 
• Électrolytes forts (acides forts et bases fortes) :  
Des substances dont toutes ses molécules se dissocient en ions dans 
sa solution aqueuse (ionisation complète) comme le chlorure 
d’hydrogène HCl et l’hydroxyde de sodium NaOH. Leur degré de dissociation est : α ≈ 1. 
 
• Électrolytes faibles (acides faibles et bases faibles) :  
Des substances dont une petite partie de ses molécules se dissocient en ions (ionisation incomplète), 
comme l’acide acétique CH₃COOH et l’ammoniac NH₃. Tandis que la majorité reste sous forme de 
molécules.

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE —  
Fait essentiel : 
- Les électrolytes forts se 
dissocient complètement en 
ions dans les solutions 
aqueuses.  
- Les électrolytes faibles se 
dissocient partiellement et 
arrivent à un état d’équilibre 
dans l’eau.  
- La conductivité électrique 
dépend du nombre d’ions libres 
présents dans la solution. 
Concepts clés :  
- Dissociation  
- Ionisation  
- Électrolyte  
- Électrolyte fort  
- Électrolyte faible  
- Degré de dissociation α  
- Équilibre dynamique  
- Constante de dissociation (Kₐ) 
- Conductivité ionique 
- Mouvements des ions  
- Dissolution 
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2. Équilibre de dissociation comme réaction réversible : 
Lorsqu’un électrolyte faible est dissous dans l’eau, deux réactions simultanées se produisent : la réaction 
directe (l’ionisation des molécules en ions), et la réaction inverse (l’union des ions pour former les 
molécules de nouveau). Au cours du temps, leurs vitesses deviennent égales, la modification apparente 
cesse. On appelle ce cas l’équilibre de dissociation (équilibre ionique). 
 
Exemple :  On peut représenter l’équilibre ionique de l’acide acétique comme suit : 

CH₃COOH ⇌ CH₃COO⁻ + H⁺ 
 

Dans cet état d’équilibre, et en supposant que la température reste constante, on définit une grandeur 
appelée constante de dissociation (ou constante d’ionisation), notée Ka : 

Ka =
[CH3COO−][H+]

[CH3COOH]  

Remarque : 
𝐾𝐾𝑎𝑎 dépend uniquement de la température et ne varie pas avec le changement de la concentration. 
 
Montrons mathématiquement pourquoi le degré de dissociation (α) augmente lorsqu'on dilue une 
solution d’un électrolyte faible (sa concentration diminue). 
 
 
 
Montrons mathématiquement pourquoi le degré de dissociation α augmente lorsque la solution est 
diluée. Pour une solution aqueuse d’acide acétique de concentration c (mol/L), les concentrations à 
l’équilibre sont : 

Substance Concentration initiale Variation Concentration à l’équilibre 
CH₃COOH c −cα c(1 − α) 
CH₃COO⁻ 0 +cα cα 

H⁺ 0 +cα cα 
 
En remplaçant dans l’expression de Kₐ : 

 
Pour un acide faible, α est très petit par rapport à 1 (α  1) ; on peut 

donc écrire 1 − α ≈ 1. Ainsi Kₐ ≈ cα², d’où α = √Kₐ
c  

Cette relation montre que plus la concentration c est faible (la solution 
plus diluée), plus le degré de dissociation α est grand. 
 

RÉFLÉCHISSEZ DE MANIÈRE CRITIQUE  
Un élève affirme : « L’acide acétique est un acide faible parce qu’il se dissout mal dans l’eau. » 
(Affirmation - Preuve – Justification) 
L’élève évalue : 
• Cette affirmation est-elle scientifiquement valide? 
………………………………….………………………… 
• Quelle est la différence entre la solubilité et l’ionisation ? 
…………………………………………………………..… 
• Une substance peut-elle être très soluble mais faiblement ionisée ? Expliquez. 
……………………………………………………………… 

 
3. Produit ionique de l’eau (Kw) et sa relation avec la température 
Même l’eau pure s’ionise dans une très faible mesure : H₂O ⇌ H⁺ + OH⁻. 
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On peut déduire le produit ionique de l’eau (Kw) de cet équilibre 
Kw = [H⁺][OH⁻] = 1,0 × 10⁻¹⁴ (mol/L)² à 25 °C 
 
Il est important de noter que l'ionisation de l'eau est une réaction endothermique. Selon le principe de  
Le Chatelier, une augmentation de la température déplace l'équilibre vers la droite, favorisant ainsi la 
dissociation. Cela signifie que plus la température augmente, plus la valeur de la constante d'ionisation 
de l'eau (𝐾𝐾𝑤𝑤) augmente. Par conséquent, une solution neutre aura une concentration en ions hydrogène 
[H+] supérieure à 1,0 × 10−7 mol/L, ce qui donne une valeur de pH inférieure à 7. 
 
4. Définition du potentiel hydrogène (pH) 
Le potentiel hydrogène (pH) est un moyen concis d'exprimer la force de l'acidité ou de la basicité en 
utilisant le logarithme décimal : 
 

pH = − log10[H+] 
Remarque : 
Pour une solution basique (alcaline), la procédure habituelle consiste à calculer d'abord la concentration 
en ions hydroxyde [OH−], puis d'utiliser la relation 𝐾𝐾𝑤𝑤 = [H+][OH−] pour trouver la concentration en 
ions hydrogène [H+]. 
Alternativement, vous pouvez calculer le potentiel hydroxyde en utilisant la relation : 
 pOH = −log₁₀[OH⁻], Puis utiliser la relation : 

pH + pOH = 14 ሺà 25 ∘Cሻ 
 
 

APPLICATION DANS LA VIE  
L’équilibre ionique dans la vie réelle 
Le concept d’électrolytes est essentiel pour : 
• la transmission des signaux nerveux humains (mouvement des ions dans les cellules) 
• les solutions salines médicales (concentration ionique précise) 
• les batteries et les cellules électrochimiques 
• les procédés industriels d’électrolyse. 
La nature forte ou faible des électrolytes détermine l’efficacité du transport des charges dans les 
systèmes biologiques et industriels. 

 
Exemple 

Exemple 
 

Répondez aux questions suivantes : 
 
(a) Calculez le pH d’une solution aqueuse d’acide acétique de concentration 0,10 mol/L, ( degré de 
dissociation : 0,016). à un chiffre après la virgule   (log₁₀1,6 = 0,2). 
 
(b) Une solution d'ammoniac de concentration 0,020 M à 25 ∘C. Sachant que la constante de dissociation de 
l'ammoniac est 𝐾𝐾 = 1,8 × 10−5 mol/L et que le produit ionique de l'eau est 𝐾𝐾𝑤𝑤 = 1,0 × 10−14 mol2/L2. 
(Données : log10ሺ2,0ሻ = 0,30 , log10ሺ3,0ሻ = 0,48) 
On considère une solution aqueuse d’ammoniac à 0,020 mol/L à 25 °C. La constante de dissociation de 
l’ammoniac vaut K = 1,8 × 10⁻⁵ mol/L et le produit ionique de l’eau KW = 1,0 × 10⁻¹⁴ mol²/L².  

(log₁₀2,0 = 0,30 ; log₁₀3,0 = 0,48). 
(i) Calculez le degré de dissociation de l’ammoniac. 
(ii) Calculez la concentration des ions hydroxyde. 
(iii) Calculez le pH à une décimale près. 
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On peut déduire le produit ionique de l’eau (Kw) de cet équilibre 
Kw = [H⁺][OH⁻] = 1,0 × 10⁻¹⁴ (mol/L)² à 25 °C 
 
Il est important de noter que l'ionisation de l'eau est une réaction endothermique. Selon le principe de  
Le Chatelier, une augmentation de la température déplace l'équilibre vers la droite, favorisant ainsi la 
dissociation. Cela signifie que plus la température augmente, plus la valeur de la constante d'ionisation 
de l'eau (𝐾𝐾𝑤𝑤) augmente. Par conséquent, une solution neutre aura une concentration en ions hydrogène 
[H+] supérieure à 1,0 × 10−7 mol/L, ce qui donne une valeur de pH inférieure à 7. 
 
4. Définition du potentiel hydrogène (pH) 
Le potentiel hydrogène (pH) est un moyen concis d'exprimer la force de l'acidité ou de la basicité en 
utilisant le logarithme décimal : 
 

pH = − log10[H+] 
Remarque : 
Pour une solution basique (alcaline), la procédure habituelle consiste à calculer d'abord la concentration 
en ions hydroxyde [OH−], puis d'utiliser la relation 𝐾𝐾𝑤𝑤 = [H+][OH−] pour trouver la concentration en 
ions hydrogène [H+]. 
Alternativement, vous pouvez calculer le potentiel hydroxyde en utilisant la relation : 
 pOH = −log₁₀[OH⁻], Puis utiliser la relation : 

pH + pOH = 14 ሺà 25 ∘Cሻ 
 
 

APPLICATION DANS LA VIE  
L’équilibre ionique dans la vie réelle 
Le concept d’électrolytes est essentiel pour : 
• la transmission des signaux nerveux humains (mouvement des ions dans les cellules) 
• les solutions salines médicales (concentration ionique précise) 
• les batteries et les cellules électrochimiques 
• les procédés industriels d’électrolyse. 
La nature forte ou faible des électrolytes détermine l’efficacité du transport des charges dans les 
systèmes biologiques et industriels. 

 
Exemple 

Exemple 
 

Répondez aux questions suivantes : 
 
(a) Calculez le pH d’une solution aqueuse d’acide acétique de concentration 0,10 mol/L, ( degré de 
dissociation : 0,016). à un chiffre après la virgule   (log₁₀1,6 = 0,2). 
 
(b) Une solution d'ammoniac de concentration 0,020 M à 25 ∘C. Sachant que la constante de dissociation de 
l'ammoniac est 𝐾𝐾 = 1,8 × 10−5 mol/L et que le produit ionique de l'eau est 𝐾𝐾𝑤𝑤 = 1,0 × 10−14 mol2/L2. 
(Données : log10ሺ2,0ሻ = 0,30 , log10ሺ3,0ሻ = 0,48) 
On considère une solution aqueuse d’ammoniac à 0,020 mol/L à 25 °C. La constante de dissociation de 
l’ammoniac vaut K = 1,8 × 10⁻⁵ mol/L et le produit ionique de l’eau KW = 1,0 × 10⁻¹⁴ mol²/L².  

(log₁₀2,0 = 0,30 ; log₁₀3,0 = 0,48). 
(i) Calculez le degré de dissociation de l’ammoniac. 
(ii) Calculez la concentration des ions hydroxyde. 
(iii) Calculez le pH à une décimale près. 
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EXPLICATION  
(A) Puisque pH = −log₁₀[H⁺], déterminons d’abord la concentration des ions d’hydrogène [H⁺].  
Puisque l’acide acétique CH₃COOH est un acide monoprotique, on a : 
[H⁺] = concentration molaire de l’acide × degré de dissociation 
[H⁺] = 0,10 mol/L × 0,016 = 1,6 × 10⁻³ mol/L 
pH = −log₁₀(1,6 × 10⁻³) = −(log10 1.6 +log10 10–3) = −(0,2 − 3) = 2,8. 
 
(B) (i) Soit 𝛼𝛼le degré de dissociation. En utilisant la concentration initiale C et la constante de dissociation 
𝐾𝐾: 

𝛼𝛼 = √𝐾𝐾
𝐶𝐶  

𝛼𝛼 = √1,8 × 10−5
0,020 = √9,0 × 10−4 = 3,0 × 10−2 

 
(ii) Puisque l’ammoniac ሺNH3ሻse dissout dans l’eau en produisant un ion hydroxyde ሺ𝑂𝑂𝐻𝐻−ሻpar 
molécule, alors : 

[𝑂𝑂𝐻𝐻−] = concentration molaire de la base × degré
ˊ
 de dissociation 

 
Le degré de dissociation trouvé en (i) est : 

𝛼𝛼 = 3,0 × 10−2 
Donc : 

[𝑂𝑂𝐻𝐻−] = 1 × 0,020 mol/L−1 × 3,0 × 10−2 = 6,0 × 10−4 mol/L−1 
 
(iii) Puisque pH = −log10[H+], Calculez d'abord la concentration des ions hydrogène [𝐻𝐻+]. 
Sachant que, du produit d’ionisation de l’eau 𝐾𝐾𝑤𝑤 = 1,0 × 10−14 mol2/L2 
alors [H+][OH–] = 1.0 × 10–14 mol²/L² 
on obtient :    

 
pH= –log10[H+]  

= −log10 (1.0 
6.0  + 10–10) 

= −{ log10 (1.0 
6.0   ) + log10 10–10}  

= −(log10 6.0−1 + log1010− 10)  

= −(−log10 6.0 + log10 10−10)  

= log106.0 − log1010−10  

= log10 (2.0 × 3.0) − log1010−10  

= log10 2.0 + log10 3.0 − log10 10−10  

= 0.30 + 0.48 − (−10) = 10.78 ≈ 10.8
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INTERPRÉTATION DE DONNÉES 
Substance Température initiale Conductivité électrique 

HCl Élevée Très élevée 
CH₃COOH Élevée Faible 

Glucose Élevée Ne conduit pas 
 

Réfléchissez comme un chimiste :  
1. Quelle substance est un électrolyte fort ? 
…………………………………………………………………… 
2. Laquelle est un électrolyte faible ? 
…………………………………………………………………………… 
3. Laquelle est un non-électrolyte ? 
……………………………………………………………………………… 
4. Quelle preuve justifie votre classement ? 
…………………………………………………………………… 

 
 

 

 
 
1. La meilleure description d'un électrolyte fort est : 
A. Il s'ionise partiellement           B. Il s'ionise totalement dans sa solution aqueuse 
C. Il est insoluble dans l'eau        D. Il ne conduit pas le courant électrique 
Réponse : ………………………………………………………………………………………… 
 
2. Lequel de ce qui suit est un électrolyte faible ? 
A. NaCl     B. HCl     C. CH₃COOH     D. Glucose 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………... 
 
 
 
3.  Calculez la valeur du pH pour toutes les solutions suivantes :    (Sachant que Kₑ = 1,0 × 10⁻¹⁴ mol²/L²) 
(log₁₀2,0 = 0,3 ; log₁₀5,0 = 0,7) 
(a) L’acide chlorhydrique à concentration 0,020 mol/L               (degré de dissociation 1,0) 
(b) L’acide acétique aqueux à concentration 0,050 mol/L            (degré de dissociation 0,050) 
(c) Solution aqueuse d’hydroxyde de baryum à concentration  0,025 mol/L   (degré de dissociation 1,0) 
(d) Solution aqueuse d’ammoniac à concentration 0,050 mol/L     (degré de dissociation 0,020) 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………... 

À VOUS D’ESSAYER  

Choisissez la bonne réponse : 

Répondez aux questions suivantes : 
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INTERPRÉTATION DE DONNÉES 
Substance Température initiale Conductivité électrique 

HCl Élevée Très élevée 
CH₃COOH Élevée Faible 

Glucose Élevée Ne conduit pas 
 

Réfléchissez comme un chimiste :  
1. Quelle substance est un électrolyte fort ? 
…………………………………………………………………… 
2. Laquelle est un électrolyte faible ? 
…………………………………………………………………………… 
3. Laquelle est un non-électrolyte ? 
……………………………………………………………………………… 
4. Quelle preuve justifie votre classement ? 
…………………………………………………………………… 

 
 

 

 
 
1. La meilleure description d'un électrolyte fort est : 
A. Il s'ionise partiellement           B. Il s'ionise totalement dans sa solution aqueuse 
C. Il est insoluble dans l'eau        D. Il ne conduit pas le courant électrique 
Réponse : ………………………………………………………………………………………… 
 
2. Lequel de ce qui suit est un électrolyte faible ? 
A. NaCl     B. HCl     C. CH₃COOH     D. Glucose 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………... 
 
 
 
3.  Calculez la valeur du pH pour toutes les solutions suivantes :    (Sachant que Kₑ = 1,0 × 10⁻¹⁴ mol²/L²) 
(log₁₀2,0 = 0,3 ; log₁₀5,0 = 0,7) 
(a) L’acide chlorhydrique à concentration 0,020 mol/L               (degré de dissociation 1,0) 
(b) L’acide acétique aqueux à concentration 0,050 mol/L            (degré de dissociation 0,050) 
(c) Solution aqueuse d’hydroxyde de baryum à concentration  0,025 mol/L   (degré de dissociation 1,0) 
(d) Solution aqueuse d’ammoniac à concentration 0,050 mol/L     (degré de dissociation 0,020) 
Réponse : …………………………………………………………………………………………………... 

À VOUS D’ESSAYER  

Choisissez la bonne réponse : 

Répondez aux questions suivantes : 
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EXERCICE 
 
 
1. Calculez, à une décimale près, le pH des solutions aqueuses suivantes à 25 °C.  
(Supposons que Kw = 1,0 × 10⁻¹⁴ mol²/L²). ( log₁₀1,5 = 0,18 ; log₁₀2,0 = 0,30). 
(a) Acide sulfurique à concentration 0,0050 mol/L. 
Réponse :…………………………………………………………………. 
(b) Solution aqueuse d’acide acétique à concentration 0,20 mol/L  (degré de dissociation 0,016). 
Réponse : ……………………………………………………………… 
(c) Solution aqueuse d’hydroxyde de sodium à concentration 0,10 mol/L. 
Réponse : …………………………………………………………………. 
(d) Solution aqueuse d’ammoniac à concentration 0,10 mol/L   (degré de dissociation 1,5 × 10⁻²). 
Réponse : …………………………………………………………………. 
 
2. L’équation suivante représente l’équilibre ionique de l’ammoniac dans sa solution aqueuse : 
                                                   NH₃ + H₂O ⇌ NH₄⁺ + OH⁻ 
Supposons la constante de dissociation de l’ammoniac Kb = 1,8 × 10⁻⁵ mol/L, le produit ionique de l’eau 
Kw = 1,0 × 10⁻¹⁴ mol²/L² et le degré de dissociation de l’ammoniac est très inférieur à 1. 
Répondez aux questions suivantes : 
(a) Exprimez le degré de dissociation α de l’ammoniac dans une solution aqueuse de concentration C 
(mol/L), en fonction de c et Kb. 
Réponse : …………………………………………………………………. 
(b) Calculez la concentration des ions [OH⁻] dans une solution d’ammoniac à concentration 2,0 mol/L, 
avec deux chiffres décimales près. 
Réponse : …………………………………………………………………. 
(c) Calculez le pH de la solution aqueuse d’ammoniac en (b) à une décimale près.  
(log₁₀2 = 0,30 ; log₁₀3 = 0,48). 
Réponse : …………………………………………………………………. 
 

Défiez votre réflexion : 
Comparez chimiquement entre deux solutions : 
• HCl à 0,1 M  
•  CH₃COOH à 0,1 M.  
Toutes deux sont acides, mais un seul conduit fortement le courant. 
• La conductivité est-elle déterminée uniquement par la concentration ? 
………………………………… 
• Quel rôle joue l’ionisation ? 
…………………………………………………………………………………… 
• Les acides faibles peuvent-ils devenir de bons conducteurs ? Sous quelle condition ? 
……………………………………………………………………………….……… 
• Expliquez à l’aide du concept : l’équilibre ionique 
………………………………………………………………………………………… 

 

Répondez aux questions suivantes : 
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2-12 — Sels et solutions aqueuses  
INTRODUCTION  
Lorsque de l’acide chlorhydrique est ajouté à une solution d’acétate de sodium, rien 
de spectaculaire ne semble se produire. Pourtant, à l’échelle moléculaire, une 
compétition invisible commence : les ions entrent en collision, réagissent et 
déplacent continuellement les positions d’équilibre. 
Dans un autre cas, l’ajout d’hydroxyde de sodium à un sel d’ammonium produit une odeur perceptible 
d’ammoniac gazeux : preuve qu’une base faible a été libérée de son sel. 
Dans cette leçon, nous explorons comment l’équilibre détermine l’acide ou la base qui reste en solution, 
et comment les sels contrôlent l’acidité ou la basicité de l’eau. 

 
QUESTION DIRECTRICE 
Comment l’équilibre ionique détermine-t-il si un acide faible ou une base faible se dissocie dans une 
solution aqueuse ? 

 
 
Exploration des concepts préalables 
Déduisez les produits des réactions suivantes : 

• CH₃COONa + HCl → ?  
• NH₄Cl + NaOH → ? 

 
Sans étudier la leçon : 
• Que prévoyez-vous comme résultat de la réaction d'un acide fort 
avec le sel d'un acide faible ? 
………………………………………………………………………
………………………………………………… 
• Que prévoyez-vous comme résultat de la réaction d'une base forte 
avec le sel d'une base faible ? 
………………………………………………………………………
………………………………………………… 
• Pourquoi certains sels produisent-ils des solutions acides ou 
basiques dans l'eau ? 
………………………………………………………………………
………………………………………………… 
 
Apprendre 
1. Déplacement des acides faibles et des bases faibles  
(a) Déplacement des acides faibles : lorsqu’un acide fort est ajouté 
au sel d’un acide faible, il se forme le sel de l’acide fort et l’acide 
faible. 
 
 
 
 
 
(b) Déplacement d’une base faible : lorsqu’une base forte est ajoutée au sel d’une base faible, il se forme 
le sel de la base forte et la base faible. 
 
 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Faits essentiels 
• Les acides et les bases forts 

peuvent déplacer les acides et 
les bases faibles de leurs sels. 

• Les solutions tampons 
résistent aux variations du 
potentiel d’hydrogène pH 
grâce au contrôle de 
l’équilibre des ions. 
Concepts clés :  

• Équilibre ionique 
• Réaction acide-base ; 
• Hydrolyse des sels  
• Réaction de déplacement 
• Acide faible  
• Base faible  
• Acide fort  
• Base forte  
• Solution tampon  
• Couple acide-base conjugué  
• Stabilité du potentiel 

d’hydrogène pH. 

Exemple :     CH₃COONa    +     HCl      →     NaCl   +            CH₃COOH 
            sel d’un acide faible        acide fort      sel de l’acide fort       acide faible 

Exemple :     NH₄Cl       +        NaOH      →     NaCl       +        NH4OH 
          sel d’une base faible        base forte      sel d’une base forte       base faible 
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2-12 — Sels et solutions aqueuses  
INTRODUCTION  
Lorsque de l’acide chlorhydrique est ajouté à une solution d’acétate de sodium, rien 
de spectaculaire ne semble se produire. Pourtant, à l’échelle moléculaire, une 
compétition invisible commence : les ions entrent en collision, réagissent et 
déplacent continuellement les positions d’équilibre. 
Dans un autre cas, l’ajout d’hydroxyde de sodium à un sel d’ammonium produit une odeur perceptible 
d’ammoniac gazeux : preuve qu’une base faible a été libérée de son sel. 
Dans cette leçon, nous explorons comment l’équilibre détermine l’acide ou la base qui reste en solution, 
et comment les sels contrôlent l’acidité ou la basicité de l’eau. 

 
QUESTION DIRECTRICE 
Comment l’équilibre ionique détermine-t-il si un acide faible ou une base faible se dissocie dans une 
solution aqueuse ? 

 
 
Exploration des concepts préalables 
Déduisez les produits des réactions suivantes : 

• CH₃COONa + HCl → ?  
• NH₄Cl + NaOH → ? 

 
Sans étudier la leçon : 
• Que prévoyez-vous comme résultat de la réaction d'un acide fort 
avec le sel d'un acide faible ? 
………………………………………………………………………
………………………………………………… 
• Que prévoyez-vous comme résultat de la réaction d'une base forte 
avec le sel d'une base faible ? 
………………………………………………………………………
………………………………………………… 
• Pourquoi certains sels produisent-ils des solutions acides ou 
basiques dans l'eau ? 
………………………………………………………………………
………………………………………………… 
 
Apprendre 
1. Déplacement des acides faibles et des bases faibles  
(a) Déplacement des acides faibles : lorsqu’un acide fort est ajouté 
au sel d’un acide faible, il se forme le sel de l’acide fort et l’acide 
faible. 
 
 
 
 
 
(b) Déplacement d’une base faible : lorsqu’une base forte est ajoutée au sel d’une base faible, il se forme 
le sel de la base forte et la base faible. 
 
 

STRUCTURE DE LA 
SCIENCE  
Faits essentiels 
• Les acides et les bases forts 

peuvent déplacer les acides et 
les bases faibles de leurs sels. 

• Les solutions tampons 
résistent aux variations du 
potentiel d’hydrogène pH 
grâce au contrôle de 
l’équilibre des ions. 
Concepts clés :  

• Équilibre ionique 
• Réaction acide-base ; 
• Hydrolyse des sels  
• Réaction de déplacement 
• Acide faible  
• Base faible  
• Acide fort  
• Base forte  
• Solution tampon  
• Couple acide-base conjugué  
• Stabilité du potentiel 

d’hydrogène pH. 

Exemple :     CH₃COONa    +     HCl      →     NaCl   +            CH₃COOH 
            sel d’un acide faible        acide fort      sel de l’acide fort       acide faible 

Exemple :     NH₄Cl       +        NaOH      →     NaCl       +        NH4OH 
          sel d’une base faible        base forte      sel d’une base forte       base faible 
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2. Les sels et les solutions aqueuses : 
(A) Classification des sels 
( i ) Sel normal (neutre) : Sel dont la formule chimique ne contient ni l'hydrogène ሺHሻ de l'acide, ni 
l'hydroxyle ሺOHሻ de la base. 
Exemple : Carbonate de sodium (Na2CO3) 
( ii ) Sel acide : Sel dont la formule chimique contient l'hydrogène ሺHሻ de l'acide. 
Exemple : Bicarbonate de sodium (NaHCO3) 
( iii ) Sel basique : Sel dont la formule chimique contient l'hydroxyle ሺOHሻ de la base. 
Exemple : Hydroxychlorure de calcium (CaCl(OH)) 
 
( B ) Solutions aqueuses des sels normaux : 
De manière générale, la relation entre la composition d'un sel normal et l'effet de sa solution aqueuse est 
la suivante : 
( i ) Acide faible + Base forte → Basique 
( ii ) Acide fort + Base faible → Acide 
( iii ) Acide fort + Base forte → Neutre 
 
( C ) Solutions aqueuses des sels acides : 
( i ) Solution aqueuse de bicarbonate de sodium (NaHCO3) :  
Basique 
( ii ) Solution aqueuse d'hydrogénosulfate de sodium/ bisulfate de sodium (NaHSO4) :  
Acide 
 
 3. Action de la solution tampon : 
 (a) Action tampon : La capacité à résister aux variations du pH même 
lorsqu’une petite quantité d’acide ou de base est ajoutée. 
(b) Solution tampon : solution aqueuse qui présente la propriété d’action 
tampon. En général, on utilise une solution aqueuse constituée d'un mélange 
d’un acide faible — ou d’une base faible — et de son sel. 
(c) Mécanisme d'action de la solution tampon (dans le cas d'un mélange d'acide 
acétique et d'acétate de sodium) Dans la solution aqueuse, l'acide acétique et 
l'acétate de sodium s'ionisent : 
Ionisation de l'acide acétique : CH₃COOH ⇌ CH₃COO⁻ + H⁺ 
Ionisation de l'acétate de sodium : CH₃COONa → CH₃COO⁻ + Na⁺ 
(i) Lorsqu’on ajoute H⁺, les ions H⁺ réagissent avec CH₃COO⁻ et forment des 
molécules d’acide acétique CH₃COOH : 
             CH₃COO⁻ + H⁺ → CH₃COOH. (La concentration [H+] augmente à peine). 
 
(ii) Lorsqu’on ajoute OH⁻, les ions OH⁻ réagissent avec les molécules d’acide 
acétique et forment des molécules d'eau H2O. 
                         CH₃COOH + OH⁻ → CH₃COO⁻ + H₂O.    
                           (La concentration [OH⁻] augmente à peine). 

 
 

Idées reçues 
X Idée fausse : 
 « Tous les sels 
donnent des solutions 
neutres. » 
Correction : Le pH de 
la solution de sel 
dépend de la force de 
l’acide et de la base à 
partir desquels le sel 
s’est formé. 
X Idée fausse : « Une 
solution tampon 
empêche les acides et 
les bases de réagir. » 
Correction : La 
solution tampon 
permet aux réactions 
de se produire, mais 
elle réduit les 
variations de pH à 
travers les 
changements de l’état 
d’équilibre. 
 

(Car l'ion HCO3
− issu de l'ionisation réagit 

avec H2O et forme des ions OH−). 
 

(Car l'ion HSO4
− issu de l'ionisation s'ionise 

pour donner des ions H+). 
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Tableau récapitulatif : les sels et les solutions tampons 

Sel normal Propriété ou réaction 
acide fort + base forte Neutre 
acide fort + base faible Acide 
acide faible + base forte Basique 

Sel acide : NaHCO₃ / NaHSO₄ Basique / acide 
Tampon : acide faible + son sel Résiste aux variations du pH 

Ajout de H⁺ à la solution de tampon CH₃COO⁻ + H⁺ → CH₃COOH 
Ajout de OH⁻ à la solution de tampon CH₃COOH + OH⁻ → CH₃COO⁻ + H₂O 

 
 
 

(a) Écrivez l’équation de la réaction qui se produit lorsqu’on ajoute de 
l’acide chlorhydrique à une solution aqueuse d’hydrogénocarbonate 
(bicarbonate) de sodium. 
 
(b) Indiquez si les solutions aqueuses des sels suivants sont acides, basiques 
ou neutres :  
(i) NaCl       (ii) Ba(NO₃)₂       (iii) NH₄Cl       (iv) CH₃COONa. 
 
(c) Insérez les équations ioniques appropriées en [A] et [B], le terme 
approprié en (C), dans le texte suivant : puis choisissez les éléments 
convenables à {D} et {E} parmi :  
         (i) NH₃ ; (ii) HCl ; (iii) NaCl ; (iv) NH₄Cl ; (v) CH₃COOH. 
- Lorsqu'une petite quantité d'acide chlorhydrique est ajoutée à une solution 
aqueuse mixte contenant des quantités équimolaires d'acide acétique et 
d'acétate de sodium, la réaction [A] se produit, et la concentration en ions 
hydrogène reste pratiquement constante. De même, lorsqu'une petite quantité 
de solution aqueuse d'hydroxydes de sodium est ajoutée, la réaction [B] se 
produit, et la concentration en ions hydroxyde reste pratiquement constante. 
Cette solution aqueuse est appelée ( C ), et un phénomène similaire se 
produit dans une solution aqueuse mixte contenant des quantités 
équimolaires de { D } et { E } 
 
Explication : 
( a ) Comme le bicarbonate de sodium est un sel d'un acide faible et que l'acide chlorhydrique est un 
acide fort, il se forme du chlorure de sodium, qui est le sel d'un acide fort, et l'acide faible (l'acide 
carbonique) est déplacé : 

NaHCO3 + HCl → NaCl + H2O + CO2 
( b ) ( i ) NaCl : Sel normal dérivé de l'acide fort HCl et de la base forte NaOH, il est donc neutre. 
( ii ) Ba(NO3ሻ2 : Sel normal dérivé de l'acide fort HNO3 et de la base forte Ba(OH)2, il est donc neutre. 
( iii ) NH4Cl : Sel normal dérivé de l'acide fort HCl et de la base faible NH3, il est donc acide. 
( iv ) CH3COONa : Sel normal dérivé de l'acide faible CH3COOH et de la base forte NaOH, il est donc 
basique. 

DEVENIR UN CITOYEN 
DU MONDE 
La compréhension des 
systèmes tampons aide les 
scientifiques à développer 
des médicaments et des 
solutions intraveineuses 
plus sûrs, protéger les 
écosystèmes aquatiques 
contre l’acidification, 
améliorer la conservation 
des aliments et maintenir 
des conditions stables dans 
les procédés industriels et 
biologiques. De 
nombreuses applications 
sanitaires et durables 
reposent sur le contrôle de 
l’équilibre d’ionisation. 

Exemple 
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Tableau récapitulatif : les sels et les solutions tampons 

Sel normal Propriété ou réaction 
acide fort + base forte Neutre 
acide fort + base faible Acide 
acide faible + base forte Basique 

Sel acide : NaHCO₃ / NaHSO₄ Basique / acide 
Tampon : acide faible + son sel Résiste aux variations du pH 

Ajout de H⁺ à la solution de tampon CH₃COO⁻ + H⁺ → CH₃COOH 
Ajout de OH⁻ à la solution de tampon CH₃COOH + OH⁻ → CH₃COO⁻ + H₂O 

 
 
 

(a) Écrivez l’équation de la réaction qui se produit lorsqu’on ajoute de 
l’acide chlorhydrique à une solution aqueuse d’hydrogénocarbonate 
(bicarbonate) de sodium. 
 
(b) Indiquez si les solutions aqueuses des sels suivants sont acides, basiques 
ou neutres :  
(i) NaCl       (ii) Ba(NO₃)₂       (iii) NH₄Cl       (iv) CH₃COONa. 
 
(c) Insérez les équations ioniques appropriées en [A] et [B], le terme 
approprié en (C), dans le texte suivant : puis choisissez les éléments 
convenables à {D} et {E} parmi :  
         (i) NH₃ ; (ii) HCl ; (iii) NaCl ; (iv) NH₄Cl ; (v) CH₃COOH. 
- Lorsqu'une petite quantité d'acide chlorhydrique est ajoutée à une solution 
aqueuse mixte contenant des quantités équimolaires d'acide acétique et 
d'acétate de sodium, la réaction [A] se produit, et la concentration en ions 
hydrogène reste pratiquement constante. De même, lorsqu'une petite quantité 
de solution aqueuse d'hydroxydes de sodium est ajoutée, la réaction [B] se 
produit, et la concentration en ions hydroxyde reste pratiquement constante. 
Cette solution aqueuse est appelée ( C ), et un phénomène similaire se 
produit dans une solution aqueuse mixte contenant des quantités 
équimolaires de { D } et { E } 
 
Explication : 
( a ) Comme le bicarbonate de sodium est un sel d'un acide faible et que l'acide chlorhydrique est un 
acide fort, il se forme du chlorure de sodium, qui est le sel d'un acide fort, et l'acide faible (l'acide 
carbonique) est déplacé : 

NaHCO3 + HCl → NaCl + H2O + CO2 
( b ) ( i ) NaCl : Sel normal dérivé de l'acide fort HCl et de la base forte NaOH, il est donc neutre. 
( ii ) Ba(NO3ሻ2 : Sel normal dérivé de l'acide fort HNO3 et de la base forte Ba(OH)2, il est donc neutre. 
( iii ) NH4Cl : Sel normal dérivé de l'acide fort HCl et de la base faible NH3, il est donc acide. 
( iv ) CH3COONa : Sel normal dérivé de l'acide faible CH3COOH et de la base forte NaOH, il est donc 
basique. 

DEVENIR UN CITOYEN 
DU MONDE 
La compréhension des 
systèmes tampons aide les 
scientifiques à développer 
des médicaments et des 
solutions intraveineuses 
plus sûrs, protéger les 
écosystèmes aquatiques 
contre l’acidification, 
améliorer la conservation 
des aliments et maintenir 
des conditions stables dans 
les procédés industriels et 
biologiques. De 
nombreuses applications 
sanitaires et durables 
reposent sur le contrôle de 
l’équilibre d’ionisation. 

Exemple 
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(c) A : CH₃COO⁻ + H⁺ → CH₃COOH 
B : CH₃COOH + OH⁻ → CH₃COO⁻ + H₂O 
C : solution tampon 
D et E : Solution aqueuse, mélange de l’ammoniac NH₃ (base faible) et de chlorure d’ammonium NH₄Cl 
(sel d’ammonium), présente une action tampon : (i) et (iv), dans n’importe quel ordre. 
 
ACTIVITÉ D’INTERPRÉTATION DE DONNÉES 

Solution pH initial pH final après ajout de 
HCl 

Eau distillée 7,0 3,0 
Tampon CH₃COOH/CH₃COONa 4,8 4,7 

Glucose 7.0 ……………. 
 

Réfléchissez comme un chimiste :  
1. Quelle solution résiste efficacement à la variation du pH ? 
…………………………………………………… 
2. Quelle preuve justifie votre conclusion ? 
…………………………………………………………………… 
3. Comment l’équilibre répond-il à l’acide ajouté ? 
…………………………………………………………… 
4. Quelle solution présente une action tampon ? 
……………………………………………………………… 

 

 
 

1. Écrivez l'équation chimique équilibrée pour chacune des réactions suivantes : 
( a ) Ajout de l'acide chlorhydrique à une solution aqueuse d'acétate de potassium. 
( b ) Ajout d'une solution aqueuse d'hydroxyde de calcium à une solution aqueuse de chlorure 
d'ammonium. 
 

2. Indiquez si les solutions aqueuses des sels suivants sont acides, basiques ou neutres : 
a ) KNO3         b ) ሺNH4ሻ2SO4          c ) Na2CO3           d ) NaHSO4 
 
3. Lisez le texte suivant et répondez aux questions : 
L'acide acétique est un acide faible, qui s'ionise partiellement dans sa solution aqueuse et atteint l'état 
d'équilibre représenté par l'équation (i) : 

CH3COOH ⇌ CH3COO− + H+  … (i) 
Lors de l'ajout d'acétate de sodium à cette solution aqueuse, le sel se dissocie complètement, ce qui 
augmente la concentration de [A]Selon le principe de Le Chatelier, l'équilibre se déplace vers [B]. Par 
conséquent, la concentration en H+ diminue, ce qui produit une solution aqueuse contenant de grandes 
quantités de [C] et de [D]. 
 
Lorsqu'une petite quantité d'acide chlorhydrique est ajoutée à cette solution aqueuse mixte, l'équilibre de 
l'équation (I) se déplace dans le sens [E], et l'ion [F] provenant de l'acide chlorhydrique se combine avec 
la grande quantité de CH3COO− présente pour devenir [G]. Par conséquent, la concentration en [H+] 
dans la solution aqueuse mixte reste pratiquement constante. 
 
De même, lorsqu'une petite quantité d'hydroxyde de sodium est ajoutée à la solution aqueuse mixte, (II) 
l'ion [I] provenant de l'hydroxyde de sodium réagit avec CH3COOH [pour former de l'eau et des ions 
acétate]. Par conséquent, la concentration en [J] dans la solution aqueuse reste pratiquement constante. 
Le pH de cette solution reste pratiquement constant. Cette propriété est appelée (K) 

À VOUS D’ESSAYER  

Répondez aux questions suivantes : 
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(a) Complétez [ ] avec des formules appropriées et ( ) avec des termes appropriés ; un même élément 
peut être utilisé plusieurs fois. 
Réponse : ……………………………………………………………. 
(b) Écrivez l’équation ionique de la réaction de la partie soulignée (I). 
Réponse : ……………………………………………………………. 
(c) Écrivez l’équation ionique de la réaction de la partie soulignée (II). 
Réponse : ……………………………………………………………. 
 

RÉFLÉCHISSEZ DE MANIÈRE CRITIQUE 
Un scientifique compare deux solutions : 
• Solution A : acide acétique seulement 
• Solution B : acide acétique + acétate de sodium.  
La même quantité de HCl est ajoutée aux deux solutions. 
 
1. Quelle solution subit la plus faible variation de pH ? 
…………………………………………………………………… 
2. Quel ion est principalement responsable de la résistance à l’augmentation de la concentration en 
[H⁺] ?  
…………………………………….……………………………… 
3. Dans quel sens l’équilibre se déplace-t-il après l’ajout de H⁺ ? 
…………………………………………….……………………… 
4. Pourquoi la solution tampon est-elle considérée comme un système d’équilibre dynamique ? 
…………………………………………………………………… 

 
EXERCICE 

Choisissez la bonne réponse : 
 
1. Quel sel donne une solution aqueuse acide ? 
A. NaCl      
B. Ba(NO₃)₂      
C. NH₄Cl      
D. CH₃COONa 
Réponse : ………………………………………………………______________________________ 
 
2. Quelle équation ionique explique l’action de la solution tampon d’acétate lorsqu’on ajoute un 
acide ? 
A. CH₃COOH + OH⁻ → CH₃COO⁻ + H₂O 
B. CH₃COO⁻ + H⁺ → CH₃COOH 
C. H⁺ + OH⁻ → H₂O 
D. NH₄⁺ + OH⁻ → NH₃ + H₂O 
Réponse : ………………………………………………………_
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(a) Complétez [ ] avec des formules appropriées et ( ) avec des termes appropriés ; un même élément 
peut être utilisé plusieurs fois. 
Réponse : ……………………………………………………………. 
(b) Écrivez l’équation ionique de la réaction de la partie soulignée (I). 
Réponse : ……………………………………………………………. 
(c) Écrivez l’équation ionique de la réaction de la partie soulignée (II). 
Réponse : ……………………………………………………………. 
 

RÉFLÉCHISSEZ DE MANIÈRE CRITIQUE 
Un scientifique compare deux solutions : 
• Solution A : acide acétique seulement 
• Solution B : acide acétique + acétate de sodium.  
La même quantité de HCl est ajoutée aux deux solutions. 
 
1. Quelle solution subit la plus faible variation de pH ? 
…………………………………………………………………… 
2. Quel ion est principalement responsable de la résistance à l’augmentation de la concentration en 
[H⁺] ?  
…………………………………….……………………………… 
3. Dans quel sens l’équilibre se déplace-t-il après l’ajout de H⁺ ? 
…………………………………………….……………………… 
4. Pourquoi la solution tampon est-elle considérée comme un système d’équilibre dynamique ? 
…………………………………………………………………… 

 
EXERCICE 

Choisissez la bonne réponse : 
 
1. Quel sel donne une solution aqueuse acide ? 
A. NaCl      
B. Ba(NO₃)₂      
C. NH₄Cl      
D. CH₃COONa 
Réponse : ………………………………………………………______________________________ 
 
2. Quelle équation ionique explique l’action de la solution tampon d’acétate lorsqu’on ajoute un 
acide ? 
A. CH₃COOH + OH⁻ → CH₃COO⁻ + H₂O 
B. CH₃COO⁻ + H⁺ → CH₃COOH 
C. H⁺ + OH⁻ → H₂O 
D. NH₄⁺ + OH⁻ → NH₃ + H₂O 
Réponse : ………………………………………………………_
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3. Écrivez l’équation chimique équilibrée de la réaction entre les substances suivantes : 
 

(a) CH₃COONa et H₂SO₄ ; 
 

(b) NH₄Cl et NaOH. 
 
Réponse : ………………………………………………………………….. 
 
4. Lisez le texte suivant puis répondez aux questions :  
(I) Lorsqu’on dissout l’acétate de sodium dans l’eau, il se dissocie en ions acétate et ions sodium.  
Une partie des ions acétate réagit avec les molécules d’eau et produit des ions hydroxyde ; la solution 
aqueuse est donc faiblement (A). 
(a) Insérez le terme approprié en (A) et écrivez l’équation ionique de la réaction en (I). 
 
(b) Indiquez si chacune des solutions aqueuses suivantes est acide, basique ou neutre : 
(i) Deux volumes égaux d’acide chlorhydrique à 0,10 mol/L et d’hydroxyde de potassium à 0,10 mol/L ; 
 
(ii) Deux volumes égaux de l’acide acétique à 0,10 mol/L et d’hydroxyde de potassium à 0,10 mol/L ; 
______________________________ 
(iii) Deux volumes égaux d’acide chlorhydrique à 0,10 mol/L et d’ammoniac aqueux à 0,10 mol/L. 
Réponse : ………………………………………………………………………………………… 
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2-13 — Produit de solubilité (Ksp)  
 Introduction 
Lors du mélange de deux solutions, l'une transparente incolore et l'autre jaune, 
aucun changement n'apparaît au début. Soudainement, une matière solide de 
couleur rouge pourpre apparaît et se dépose au fond du bécher. D'où provient cette 
matière solide ? 
À l'échelle microscopique, les ions dissous se déplacent continuellement dans la 
solution et restent solubles, tandis qu'à d'autres moments, ils se combinent pour 
former un précipité. Pour expliquer cela, les chimistes utilisent le concept de solubilité et la constante du 
produit de solubilité (K𝑠𝑠𝑠𝑠) afin de prédire avec précision l'apparition d'un précipité. 
Dans cette leçon, nous explorerons comment l'équilibre entre les ions dissous et les solides est contrôlé, 
et comment les scientifiques utilisent K𝑠𝑠𝑠𝑠 pour prédire les changements chimiques dans les systèmes 
naturels et industriels. 
 
 
 
 
  
Exploration 
Lors du mélange d'une solution contenant des ions Ag+ avec une solution 
contenant des ions CrO4

2− : 
Sans avoir étudier la leçon : 
• Les ions resteront-ils solubles ? 
……………………………………………………………………… 
• Une matière solide peut-elle se former bien que les deux solutions soient 

transparentes au départ ? 
…………………………………………………………………….. 
• Quels sont les facteurs qui déterminent si la précipitation aura lieu ou non ? 
………………………………………………………………………. 
Enregistrez vos idées et révisez-les après l'étude de l'équilibre de solubilité. 
 
 Apprendre : 
 Produit de solubilité 
( a ) Équilibre de solubilité : État qui se produit dans la solution saturée où 
 la vitesse de dissolution est égale à la vitesse de précipitation, et aucun 
changement apparent n'est observé à l'échelle macroscopique. 
( b ) Produit de solubilité : Produit de multiplication des concentrations des 
ions dissous à l'équilibre de solubilité. Il est symbolisé par K𝑠𝑠𝑠𝑠 et reste 
constant à température constante. 
( c ) Expression du produit de solubilité : 
Pour un sel peu soluble dans l'eau A𝑎𝑎B𝑏𝑏 formé de (A𝑚𝑚+, B𝑛𝑛−) à l'équilibre 
suivant : 

AaBb ⇌ aAm+ + bBn− ሺam = bnሻ 
Le produit de solubilité K𝑠𝑠𝑠𝑠 s'exprime comme suit : 

K𝑠𝑠𝑠𝑠 = [A𝑚𝑚+]𝑎𝑎[B𝑛𝑛−]𝑏𝑏 
Exemple : Pour le chromate d'argent Ag2CrO4, lorsque l'équilibre de solubilité s'établit : 

Ag2CrO4 ⇌ 2Ag+ + CrO4
2− 

Produit de solubilité : 
K𝑠𝑠𝑠𝑠 = [Ag+]2[CrO4

2−] 

Question directrice : Comment les chimistes peuvent-ils prédire si les ions dissous resteront en 
solution ou s'ils formeront un précipité ? 

Structure des sciences  
• Fait essentiel: 

L'équilibre de solubilité 
est atteint lorsque la 
vitesse de dissolution est 
égale à la vitesse de 
précipitation.  
• La constante du produit 

de solubilité (Ksp) ne 
dépend que de la 
température. 

• Concepts clés :  
• - Équilibre de solubilité 
• - Produit de solubilité 

(K𝑠𝑠𝑠𝑠) 
• - Solution saturée 
• - Équilibre dynamique 
• - Dissolution 
• - Précipitation 
• - Produit ionique 
• - Concentration des ions 

- Sel peu soluble. 
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2-13 — Produit de solubilité (Ksp)  
 Introduction 
Lors du mélange de deux solutions, l'une transparente incolore et l'autre jaune, 
aucun changement n'apparaît au début. Soudainement, une matière solide de 
couleur rouge pourpre apparaît et se dépose au fond du bécher. D'où provient cette 
matière solide ? 
À l'échelle microscopique, les ions dissous se déplacent continuellement dans la 
solution et restent solubles, tandis qu'à d'autres moments, ils se combinent pour 
former un précipité. Pour expliquer cela, les chimistes utilisent le concept de solubilité et la constante du 
produit de solubilité (K𝑠𝑠𝑠𝑠) afin de prédire avec précision l'apparition d'un précipité. 
Dans cette leçon, nous explorerons comment l'équilibre entre les ions dissous et les solides est contrôlé, 
et comment les scientifiques utilisent K𝑠𝑠𝑠𝑠 pour prédire les changements chimiques dans les systèmes 
naturels et industriels. 
 
 
 
 
  
Exploration 
Lors du mélange d'une solution contenant des ions Ag+ avec une solution 
contenant des ions CrO4

2− : 
Sans avoir étudier la leçon : 
• Les ions resteront-ils solubles ? 
……………………………………………………………………… 
• Une matière solide peut-elle se former bien que les deux solutions soient 

transparentes au départ ? 
…………………………………………………………………….. 
• Quels sont les facteurs qui déterminent si la précipitation aura lieu ou non ? 
………………………………………………………………………. 
Enregistrez vos idées et révisez-les après l'étude de l'équilibre de solubilité. 
 
 Apprendre : 
 Produit de solubilité 
( a ) Équilibre de solubilité : État qui se produit dans la solution saturée où 
 la vitesse de dissolution est égale à la vitesse de précipitation, et aucun 
changement apparent n'est observé à l'échelle macroscopique. 
( b ) Produit de solubilité : Produit de multiplication des concentrations des 
ions dissous à l'équilibre de solubilité. Il est symbolisé par K𝑠𝑠𝑠𝑠 et reste 
constant à température constante. 
( c ) Expression du produit de solubilité : 
Pour un sel peu soluble dans l'eau A𝑎𝑎B𝑏𝑏 formé de (A𝑚𝑚+, B𝑛𝑛−) à l'équilibre 
suivant : 

AaBb ⇌ aAm+ + bBn− ሺam = bnሻ 
Le produit de solubilité K𝑠𝑠𝑠𝑠 s'exprime comme suit : 

K𝑠𝑠𝑠𝑠 = [A𝑚𝑚+]𝑎𝑎[B𝑛𝑛−]𝑏𝑏 
Exemple : Pour le chromate d'argent Ag2CrO4, lorsque l'équilibre de solubilité s'établit : 

Ag2CrO4 ⇌ 2Ag+ + CrO4
2− 

Produit de solubilité : 
K𝑠𝑠𝑠𝑠 = [Ag+]2[CrO4

2−] 

Question directrice : Comment les chimistes peuvent-ils prédire si les ions dissous resteront en 
solution ou s'ils formeront un précipité ? 

Structure des sciences  
• Fait essentiel: 

L'équilibre de solubilité 
est atteint lorsque la 
vitesse de dissolution est 
égale à la vitesse de 
précipitation.  
• La constante du produit 

de solubilité (Ksp) ne 
dépend que de la 
température. 

• Concepts clés :  
• - Équilibre de solubilité 
• - Produit de solubilité 

(K𝑠𝑠𝑠𝑠) 
• - Solution saturée 
• - Équilibre dynamique 
• - Dissolution 
• - Précipitation 
• - Produit ionique 
• - Concentration des ions 

- Sel peu soluble. 
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( d ) Produit de solubilité et précipitation : 
Il est possible de déterminer si une précipitation aura lieu dans une solution aqueuse en comparant le 
produit des concentrations molaires des ions à la constante du produit de solubilité (K𝑠𝑠𝑠𝑠).  
Exemple : Dans le cas du chromate d'argent Ag2CrO4: 

• Lorsque K𝑠𝑠𝑠𝑠 ≥ [Ag+]2[CrO4
2−], aucune précipitation ne se produit. 

  
• Lorsque K𝑠𝑠𝑠𝑠 < [Ag+]2[CrO4

2−], une précipitation se produit  
 
 
 
Lors du passage de sulfure d'hydrogène gazeux (H2S) dans une solution aqueuse contenant 
  1,0 × 10−4 mol/L d'ions plomb (II) (Pb2+), la concentration en ions sulfure (S2−) devient  
1,0 × 10−20 mol/L.  
Répondez aux questions suivantes : 
( a ) Écrivez l'équation ionique à l'équilibre de solubilité.  
( b ) Exprimez la constante du produit de solubilité K𝑠𝑠𝑠𝑠.  
( c ) Un précipité de sulfure de plomb (II) (PbS) se forme-t-il ? En supposant que le produit de solubilité 
de PbS  est K𝑠𝑠𝑠𝑠 = 1,0 × 10−28 mol2/L2.  
 
 Explication: 
( a ) Le sulfure d'hydrogène s'ionise en (2H+, S2−) dans la solution aqueuse. Les ions plomb (Pb2+) 
réagissent avec les ions sulfure (S2−) pour former un précipité de PbS:  

Pb2+ + S2− ⇌ PbSሺ𝑠𝑠ሻ 
( b ) D'après (a), comme tous les coefficients stœchiométriques de l'équation chimique sont égaux à 1:  

K𝑠𝑠𝑠𝑠 = [Pb2+][S2−] 
( c ) Comparons le produit des concentrations molaires des ions (exprimé par la même formule que K𝑠𝑠𝑠𝑠) 
avec la valeur de K𝑠𝑠𝑠𝑠.  
En supposant qu'aucun précipité de PbS ne se forme, et sachant que : [Pb2+] = 1,0 × 10−4 mol/L 
et [S2−] = 1,0 × 10−20 mol/L 
Alors : 

[Pb2+][S2−] = 1,0 × 10−4 mol/L × 1,0 × 10−20 mol/L = 1,0 × 10−24 mol2/L2 
 
Et comme K𝑠𝑠𝑠𝑠 = 1,0 × 10−28 mol2/L2, nous avons :  

[Pb2+][S2−] > K𝑠𝑠𝑠𝑠 
Par conséquent, un précipité se forme.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

(Lorsque l'égalité est vérifiée, un 
équilibre de solubilité s'établit). 

Exemple : 
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Activité d'interprétation des données 
Analyse des données expérimentales : 
 

Solution  [Ag+] (mol/L)  [CrO42−] (mol/L)  Produit ionique  

A 
  

1,0 × 10−4  1,0 × 10−4 1,0 × 10−12 

B 
  

1,0 × 10−3 
  

1,0 × 10−3 
  

1,0 × 10−6 
  

En supposant que :  K𝑠𝑠𝑠𝑠(Ag2CrO4) = 1,0 × 10−11  
 
 
 
 
 

o Réponse : La solution devient sursaturée et un précipité solide (Ag2CrO4) se forme 
jusqu'à ce que l'équilibre soit rétabli. 

 
  
  
  
  
 

 

 
Une solution aqueuse dans laquelle la concentration molaire en ions magnésium (Mg2+) est de 
 1,0 × 10−3 mol/L. La précipitation de l'hydroxydes de magnésium Mg(OH)2 commence lorsque la 
concentration en ions hydroxyde (𝑥𝑥 = [OH−] mol/L) dépasse une certaine valeur. Sachant que le produit 
de solubilité de Mg(OH)2 est K𝑠𝑠𝑠𝑠 = 1,0 × 10−11 mol3/L3 :  
Répondez aux questions suivantes : 
( a ) Écrivez l'équation ionique exprimant l'arrivée à l'équilibre de solubilité : 
( b ) Écrivez l'expression du produit de solubilité K𝑠𝑠𝑠𝑠 : 
( c ) Déterminez la valeur de 𝑥𝑥 arrondie à deux décimales près : 
Réponse : …………………………………………………………………………………….. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

À VOUS D’ESSAYER  

Répondez aux questions suivantes : 

Réfléchissez comme un chimiste : 
1. Dans quelle solution la précipitation est-elle la plus probable ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
2. Quelle solution a un produit ionique supérieur à K𝑠𝑠𝑠𝑠 ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
3. Quel preuve qi soutient votre conclusion ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
4. Que se passe-t-il lorsque le produit ionique dépasse la valeur de K𝑠𝑠𝑠𝑠 ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
 

 Pensez de manière critique : 
Une usine rejette des eaux usées industrielles contenant des ions plomb Pb2+. Dans un 
système de traitement, un scientifique a proposé d'ajouter des ions sulfure (S2−) pour 
éliminer les ions plomb sous forme de solide PbS.  
Évaluation de la proposition :  

1. Pourquoi la précipitation de PbS peut-elle se produire ? 
2. Quel rôle joue K𝑠𝑠𝑠𝑠 dans ce procédé ? 
3. Comment la précipitation permet-elle de réduire la pollution 

environnementale ? 
4.  Quelle preuve confirme que les ions Pb2+ ont précipité ? 
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Activité d'interprétation des données 
Analyse des données expérimentales : 
 

Solution  [Ag+] (mol/L)  [CrO42−] (mol/L)  Produit ionique  

A 
  

1,0 × 10−4  1,0 × 10−4 1,0 × 10−12 

B 
  

1,0 × 10−3 
  

1,0 × 10−3 
  

1,0 × 10−6 
  

En supposant que :  K𝑠𝑠𝑠𝑠(Ag2CrO4) = 1,0 × 10−11  
 
 
 
 
 

o Réponse : La solution devient sursaturée et un précipité solide (Ag2CrO4) se forme 
jusqu'à ce que l'équilibre soit rétabli. 

 
  
  
  
  
 

 

 
Une solution aqueuse dans laquelle la concentration molaire en ions magnésium (Mg2+) est de 
 1,0 × 10−3 mol/L. La précipitation de l'hydroxydes de magnésium Mg(OH)2 commence lorsque la 
concentration en ions hydroxyde (𝑥𝑥 = [OH−] mol/L) dépasse une certaine valeur. Sachant que le produit 
de solubilité de Mg(OH)2 est K𝑠𝑠𝑠𝑠 = 1,0 × 10−11 mol3/L3 :  
Répondez aux questions suivantes : 
( a ) Écrivez l'équation ionique exprimant l'arrivée à l'équilibre de solubilité : 
( b ) Écrivez l'expression du produit de solubilité K𝑠𝑠𝑠𝑠 : 
( c ) Déterminez la valeur de 𝑥𝑥 arrondie à deux décimales près : 
Réponse : …………………………………………………………………………………….. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

À VOUS D’ESSAYER  

Répondez aux questions suivantes : 

Réfléchissez comme un chimiste : 
1. Dans quelle solution la précipitation est-elle la plus probable ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
2. Quelle solution a un produit ionique supérieur à K𝑠𝑠𝑠𝑠 ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
3. Quel preuve qi soutient votre conclusion ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
4. Que se passe-t-il lorsque le produit ionique dépasse la valeur de K𝑠𝑠𝑠𝑠 ? 
……………………………………………………………………………………………………. 
 

 Pensez de manière critique : 
Une usine rejette des eaux usées industrielles contenant des ions plomb Pb2+. Dans un 
système de traitement, un scientifique a proposé d'ajouter des ions sulfure (S2−) pour 
éliminer les ions plomb sous forme de solide PbS.  
Évaluation de la proposition :  

1. Pourquoi la précipitation de PbS peut-elle se produire ? 
2. Quel rôle joue K𝑠𝑠𝑠𝑠 dans ce procédé ? 
3. Comment la précipitation permet-elle de réduire la pollution 

environnementale ? 
4.  Quelle preuve confirme que les ions Pb2+ ont précipité ? 
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Exercice 
 
 
(Na = 23 , Cl = 35,5 , Ag = 108 ) 
Si la solubilité du chlorure d'argent (AgCl) à 𝟐𝟐𝟐𝟐 ∘C est de 𝟏𝟏,𝟗𝟗 mg/L. 
( a ) Quelle est la concentration molaire des ions Ag+ dans une solution saturée de chlorure d'argent à 
25 ∘C [en mol/L] ? 
( b ) Déterminez le produit de solubilité (K𝑠𝑠𝑠𝑠) du chlorure d'argent à 25 ∘C. 
( c ) Lors de l'ajout progressif de chlorure de sodium (NaCl) à 100 mL d'une solution aqueuse de nitrate 
d'argent (AgNO3) de concentration 1,0 × 10−3 mol/L, quelle est la masse minimale de chlorure de 
sodium à ajouter pour commencer la précipitation du chlorure d'argent ? 
Réponse : …………………………………………………………………………………………. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Répondez aux questions suivantes au deux chiffres décimaux près : 
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Systèmes d'énergie durable : Choix de la meilleure technologie pour une ville verte 
Une ville projette de réduire ses émissions de carbone en remplaçant ses systèmes d'énergie traditionnels 
par des technologies plus propres. Les ingénieurs évaluent trois technologies : 

1. Piles à combustible à hydrogène 
2. Batteries au plomb-acide 
3. Production d'hydrogène par électrolyse de l'eau 

Les données suivantes ont été collectées : 
Groupe de données 1 : Informations énergétiques et environnementales 
Technologie Réaction chimique 

principale 
Produit principal ΔH (kJ/mol) 

Pile à combustible à 
hydrogène 

2H2 + O2 → 2H2O Eau −572 

Batterie au plomb-acide 
(décharge) 

Pb + PbO2 + 2H2SO4O 
→ 2PbSO4 + 2H2 

Eau et sulfate de plomb 
(PbSO4) 

Libère de 
l'énergie 

Électrolyse de l'eau 2H2O → 2H2 + O2 Hydrogène et oxygène +572 

 
Groupe de données 2 : Production de charge électrique 
Système Nombre de moles d'électrons transférés 

Système A 1,0 mole 

Système B 2,0 moles 

Système C 5,0 moles 

 
Section A : Question à choix multiple 
Laquelle des affirmations suivantes est la mieux soutenue par les données ? 
( a ) L'électrolyse de l'eau est une réaction exothermique car elle produit de l'hydrogène. 
( b ) Les piles à combustible et l'électrolyse ont la même variation d'énergie car il s'agit de la même 
réaction. 
( c ) L'électrolyse de l'eau nécessite une absorption d'énergie, tandis que les piles à combustible libèrent 
de l'énergie. 
( d ) Les batteries au plomb-acide et les piles à combustible consomment toutes deux l'eau comme 
réactif. 
Réponse : ………………………………………………………………………………….. 
Preuve : …………………………………………………………………………………… 
 
Section B : Réponse courte 
Définissez la variation d'enthalpie (Δ𝐻𝐻) et expliquez la différence entre une réaction exothermique et 
une réaction endothermique en utilisant les données fournies. 
…………………………………………………………………………………………………………… 
…………………………………………………………………………………………………………… 
…………………………………………………………………………………………………………… 
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Systèmes d'énergie durable : Choix de la meilleure technologie pour une ville verte 
Une ville projette de réduire ses émissions de carbone en remplaçant ses systèmes d'énergie traditionnels 
par des technologies plus propres. Les ingénieurs évaluent trois technologies : 

1. Piles à combustible à hydrogène 
2. Batteries au plomb-acide 
3. Production d'hydrogène par électrolyse de l'eau 

Les données suivantes ont été collectées : 
Groupe de données 1 : Informations énergétiques et environnementales 
Technologie Réaction chimique 

principale 
Produit principal ΔH (kJ/mol) 

Pile à combustible à 
hydrogène 

2H2 + O2 → 2H2O Eau −572 

Batterie au plomb-acide 
(décharge) 

Pb + PbO2 + 2H2SO4O 
→ 2PbSO4 + 2H2 

Eau et sulfate de plomb 
(PbSO4) 

Libère de 
l'énergie 

Électrolyse de l'eau 2H2O → 2H2 + O2 Hydrogène et oxygène +572 

 
Groupe de données 2 : Production de charge électrique 
Système Nombre de moles d'électrons transférés 

Système A 1,0 mole 

Système B 2,0 moles 

Système C 5,0 moles 

 
Section A : Question à choix multiple 
Laquelle des affirmations suivantes est la mieux soutenue par les données ? 
( a ) L'électrolyse de l'eau est une réaction exothermique car elle produit de l'hydrogène. 
( b ) Les piles à combustible et l'électrolyse ont la même variation d'énergie car il s'agit de la même 
réaction. 
( c ) L'électrolyse de l'eau nécessite une absorption d'énergie, tandis que les piles à combustible libèrent 
de l'énergie. 
( d ) Les batteries au plomb-acide et les piles à combustible consomment toutes deux l'eau comme 
réactif. 
Réponse : ………………………………………………………………………………….. 
Preuve : …………………………………………………………………………………… 
 
Section B : Réponse courte 
Définissez la variation d'enthalpie (Δ𝐻𝐻) et expliquez la différence entre une réaction exothermique et 
une réaction endothermique en utilisant les données fournies. 
…………………………………………………………………………………………………………… 
…………………………………………………………………………………………………………… 
…………………………………………………………………………………………………………… 
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Section C : Problème structuré 
Calculez et expliquez à partir du groupe de données 2 : 
( a ) Calculez la charge électrique produite/transférée par chaque système : 
( b ) Déterminez quel système peut provoquer la plus grande transformation chimique : 
( c ) Expliquez votre raisonnement à l'aide de la loi de Faraday. 
…………………………………………………………………………………………………………… 
 
Section D : Analyse d'une affirmation d'élève 
Un élève affirme ce qui suit : 
« Les piles à combustible à hydrogène devraient remplacer complètement les batteries au plomb-acide 
car elles ne produisent que de l'eau. » 
Évaluez cette affirmation en abordant : 

• Avantages scientifiques : 
• Limites et contraintes : 
• Considérations sur le stockage, l'énergie et la durabilité : 
• Conclusion tirée de l'étude de cas : 

 
Section E : Dissertation scientifique 
Dans quelle mesure les technologies électrochimiques peuvent-elles contribuer à un avenir énergétique 
durable ? Dans votre réponse : 

• Expliquez le rôle des réactions d'oxydoréduction dans les piles électrochimiques.  
……………………………………………………………………………………………………… 
• Comparez entre pile à combustible, batterie au plomb-acide et électrolyse. 
……………………………………………………………………………………………………… 
• Analysez la relation entre variations d'énergie (Δ𝐻𝐻) et production d'électricité. 
……………………………………………………………………………………………………… 
• Discutez l’impact environnemental et économique. 
……………………………………………………………………………………………………… 
• Utilisez des preuves scientifiques pour soutenir votre observation. 
……………………………………………………………………………………………………… 
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