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Transformation de la matière

1 Transformation 
himique

L'essentiel du 
ours

� Transformations de la matière

On distingue trois types de transformations de la matière :

• transformation physique : 
hangement d'état physique sans modi�
ation des espè
es 
himiques ;

exemples : fusion de la gla
e, vaporisation de l'eau ;

• transformation 
himique : modi�
ation des espè
es 
himiques (rupture de liaisons entre des atomes,


réation d'autres liaisons) ;

exemples : 
ombustion du gaz naturel ;

• transformation nu
léaire : modi�
ation du noyau des atomes ;

exemples : radioa
tivité α ou β, fusion, �ssion.

� Système physi
o-
himique

On distingue deux types de systèmes physi
o-
himiques :

• 
orps pur : système 
onstitué d'une seule espè
e 
himique.

Un 
orps pur est simple si l'espè
e 
himique est 
onstituée d'un seul élément (exemple : fer Fe),

omposé si l'espè
e 
himique est 
onstituée de plusieurs éléments 
himiques (exemples : eau distil-

lée H2O).

• mélange : système 
onstitué de plusieurs espè
es 
himiques.

Exemples : l'air (essentiellement N2 et O2), l'eau minérale ou salée.

La 
omposition d'un mélange peut être 
ara
térisée par di�érentes données :

♥ ci =
ni

V

on
entration molaire de l'espè
e i (mol.L−1

) dans le 
as d'un mélange en solution

ni quantité de matière de l'espè
e i dans le mélange et V volume du mélange

♥ xi =
ni

n
tot

fra
tion molaire de l'espè
e i (sans dimension)

n
tot

quantité de matière totale dans le mélange

♥ Pi =
ni

n
tot gaz

P pression partielle de l'espè
e i (bar ou pas
al)

n
tot gaz

quantité de matière totale de gaz dans le mélange et P pression du mélange

• À 
haque espè
e dans un mélange est asso
ié une a
tivité ai sans dimension telle que

♥ ai = ci/c
◦

pour un soluté (espè
e en solution) ave
 c◦ = 1 mol.L−1
la 
on
entration standard

♥ ai = Pi/P
◦

pour un gaz ave
 P◦ = 1 bar la pression standard

NB : 
es deux expressions ne sont plus valables si l'espè
e est trop 
on
entrée dans le mélange.

♥ ai = 1 pour un solide seul (exemple : un pré
ipité), un liquide seul ou un solvant (l'eau en solution aqueuse)

� Quotient de réa
tion � Constante d'équilibre thermodynamique

Une transformation 
himique est modélisée par une (ou plusieurs) réa
tion 
himique 
ara
térisée par une

équation-bilan reliant les di�érentes espè
es 
himiques, du type

ν1 A1 + ν2 A2 = ν3 A3

• νi sont les 
oe�
ients st÷
hiométriques (sans dimension, é
rits sous forme d'entiers ou de fra
tions),

• A1 et A2 sont les réa
tifs (à gau
he), A3 est un produit (à droite).

NB : une équation 
himique doit être équilibrée en éléments 
himiques et en 
harge éle
trique.

♥ Q =

Π
produits

a
νj
j

Π
réa
tifs

aνii
quotient de réa
tion à une date t [ Q ] = 1



À une réa
tion 
himique est asso
iée une 
onstante d'équilibre thermodynamique K◦
telle que

♥
• Q < K◦ ⇔ réa
tion dans le sens dire
t (= de la gau
he vers la droite)

• Q > K◦ ⇔ réa
tion dans le sens indire
t (= de la droite vers la gau
he)

NB : 
e 
ritère d'évolution est lié au se
ond prin
ipe de la thermodynamique (voir 
ours de thermo
himie de 2

e

année)

Le système arrête d'évoluer

• soit si l'un des réa
tifs ou des produits a 
omplètement disparu : il y a rupture d'équilibre (Q 6= K◦
) ;

• soit jusqu'à atteindre un équilibre 
himique et dans 
e 
as

♥ K◦ = Q
éq

=

Π
produits

(aj)
νj
éq

Π
réa
tifs

(ai)
νi
éq

loi d'a
tion de masse = loi de Guldberg et Waage

Propriétés : [ K◦ ] = 1 ; K◦(T) dépend de la température.

♥ Une réa
tion 
himique est totale (= quantitative) si K◦ ≫ 1

� Avan
ement d'une réa
tion

On indique dans un tableau les quantités de matière des espè
es à t = 0 et à t > 0 :

ν1 A1 + ν2 A2 −→ ν3 A3

t = 0 n1 n2 n3

t > 0 n1 −∆n1 n2 −∆n2 n3 +∆n3

Les quantités de réa
tifs qui réagissent et de produits qui apparaissent sont proportionnelles aux 
oe�-


ients st÷
hiométriques :

∆n1

ν1
=

∆n2

ν2
=

∆n3

ν3
= ξ avan
ement de la réa
tion à la date t [ ξ ] = mol

NB : ξ est une grandeur algébrique : ξ > 0 si évolution dans le sens dire
t, ξ < 0 si évolution dans le sens indire
t.

On en déduit le tableau d'avan
ement en fon
tion de la seule variable ξ (
'est tout son intérêt) :

ν1 A1 + ν2 A2 −→ ν3 A3

t = 0 n1 n2 n3

t > 0 n1 − ν1 ξ n2 − ν2 ξ n3 + ν3 ξ

NB : lorsque le volume du système 
himique est 
onstant (
as d'une réa
tion en solution quand on néglige la dilution ou d'une

réa
tion en phase gazeuse dans une en
einte de volume �xe), on peut utiliser l'avan
ement volumique ξ
v

= ξ/V et

remplir le tableau d'avan
ement dire
tement ave
 des 
on
entrations.

Rappel : si l'une des espè
es qui intervient est le solvant, on é
rit � ex
ès � dans le tableau d'avan
ement.

♥ τ =
ξ
f

ξ
max

taux d'avan
ement d'une réa
tion

ξ
f

avan
ement �nal, ξ
max

avan
ement maximal = avan
ement si la réa
tion était totale

♥ α =
quantité de réa
tif ayant réagi

quantité initiale de réa
tif


oe�
ient de disso
iation d'un réa
tif

(pour une réa
tion totale, α = 1 pour un réa
tif limitant)

➀ à partir de l'équation de réa
tion, faire un tableau d'avan
ement à une date t quel
onque ;

➁ 
al
uler les avan
ements de réa
tion en supposant 
ha
un des réa
tifs tour à tour limitant ;

➂ le réa
tif limitant est 
elui pour lequel l'avan
ement est le plus petit.

Méthode : 
omment déterminer quel est le réa
tif limitant lors d'une réa
tion 
himique totale ?



Transformation de la matière

2 Cinétique 
himique

L'essentiel du 
ours

� Vitesses de disparition, de formation et de réa
tion

Soit νAA −→ νB B l'équation-bilan d'une réa
tion 
himique.

• La vitesse de disparition du réa
tif A de quantité de matière nA(t) est v
d

(A) = −
dnA

dt

• La vitesse de formation du produit B de quantité de matière nB(t) est v
f

(B) = +
dnB

dt

Si le milieu réa
tionnel a un volume V 
onstant, on peut aussi poser

v
d

(A) = −
d [A ]

dt
et v

f

(B) = +
d [B ]

dt

NB : dans 
e 
as, les vitesses 
hangent de dimension. . .

Dans le 
as d'une réa
tion en phase gazeuse, [ A ] =
nA(t)

V
=

PA(t)

RT
en supposant que les gaz sont parfaits.

• La vitesse de réa
tion est dé�nie par

♥ v = −
1

νA

dnA

dt
= +

1

νB

dnB

dt
(
as général) ou v = −

1

νA

d [A ]

dt
= +

1

νB

d [ B ]

dt
à volume 
onstant

NB : dans le 1

er


as,

[

v

]

= mol.s−1
; dans le 2

e


as,

[

v

]

= mol.L−1
.s−1

(on parle alors de vitesse volumique de réa
tion).

Propriétés :

• la vitesse de réa
tion est indépendante du réa
tif A ou du produit B 
onsidéré (
'est tout son intérêt),

• v
d

(A) = νA × v et v
f

(B) = +νB × v

♥

La vitesse de réa
tion peut être augmentée en jouant sur trois fa
teurs 
inétiques :

• la température (davantage d'agitation don
 de 
ho
s) ;

• la 
on
entration (ou la pression) des réa
tifs (davantage de 
ho
s) ;

• grâ
e à l'emploi d'un 
atalyseur (espè
e 
himique qui a

élère la réa
tion sans subir de modi�
ation 
himique

au 
ours de la réa
tion).

NB : si l'un des réa
tifs est un solide, la vitesse augmente aussi ave
 la surfa
e de 
onta
t entre le solide et les autres espè
es.

� Loi de vitesse � Ordres de réa
tion

Soit ν1A1 + ν2A2 + · · · −→ ν′1 B1 + ν′2 B2 + · · · l'équation-bilan d'une réa
tion 
himique.

• Une réa
tion 
himique est dite ave
 ordre si la vitesse de réa
tion peut s'é
rire selon la loi de vitesse

v = k [ A1 ]
α1 [ A2 ]

α2 . . .

• k est la 
onstante de vitesse, k = k(T) est fon
tion de la température ;

• αi est l'ordre partiel (sans dimension) asso
ié au réa
tif Ai.

La réa
tion a un ordre global α =
∑

i αi.

L'unité de k n'est pas unique, elle dépend des valeurs des ordres αi.

• Temps de demi-réa
tion t1/2 = durée au bout de laquelle la moitié des réa
tifs ont été 
onsommés.



• Loi d'Arrhénius :

♥
d ln k

dT
=

E
a

RT2

• E
a

énergie d'a
tivation = barrière énergétique à fran
hir pour que la réa
tion ait lieu,

• R 
onstante des gaz parfaits = 8, 31 J.K−1.mol−1
.

NB : par analyse dimensionnelle,

[

E
a

]

= J.mol
−1

.

Intérêt : permet de 
al
uler par intégration k(T) 
onnaissant k(T0) à une température T0 donnée.

� Cas parti
uliers d'ordres de réa
tion

Soit A → B l'équation-bilan d'une réa
tion 
himique à volume 
onstant et à température 
onstante

(don
 k 
onstant).

• Réa
tion d'ordre 0

v = −
d [A ]

dt
= k [ A ]0 = k ⇔ [ A ] = [A ]

0
− kt

La 
on
entration des réa
tifs diminue de manière linéaire.

• Réa
tion d'ordre 1

v = −
d [A ]

dt
= k [ A ]

1
⇔

d [A ]

dt
+ k [ A ] = 0 ⇔ [ A ] = [A ]

0
e−kt

La 
on
entration des réa
tifs diminue de manière exponentielle.

Le temps de demi-réa
tion véri�e [ A ]
0
/2 = [A ]

0
e−kt1/2 ⇔ t1/2 = ln 2/k (à savoir retrouver)

Propriété 
ara
téristique de l'ordre 1 :

♥
Pour une réa
tion d'ordre 1, le temps de demi-réa
tion est indépendant de la 
on
entration initiale en

réa
tif.

• Réa
tion d'ordre 2

v = −
d [A ]

dt
= k [ A ]

2
⇔ −

d [A ]

[ A ]
2
= k dt ⇔

1

[A ]
=

1

[A ]
0

+ kt
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L'essentiel du 
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� Noyau d'un atome

Notation symbolique du noyau d'un élément 
himique X

♥ A
ZX

• Z = numéro atomique = nombre de protons (
harge +e)
• A = nombre de masse = nombre de protons et de neutrons (= nu
léons)

Des isotopes sont des atomes dont les noyaux ont même nombre de protons mais un nombre de neutrons

di�érent.

Exemple :

12
6C (6 protons et 6 neutrons) et

14
6C (6 protons et 8 neutrons) isotopes du 
arbone.

Propriété : un élément

A
Z
X a approximativement pour masse molaire A g.mol−1

.

� Con�guration éle
tronique d'un atome

Un éle
tron dans un atome est 
ara
térisé par la donnée de quatre entiers, appelés nombres quantiques :

• n nombre quantique prin
ipal, n = 1, 2, 3 . . . indique le numéro de la 
ou
he,

• l nombre quantique se
ondaire, 0 6 l 6 n− 1 indique le numéro de la sous-
ou
he,

• mℓ nombre quantique magnétique, −ℓ 6 mℓ 6 +ℓ,

• m
s

nombre quantique de spin, m
s

= −1/2 ou m
s

= +1/2

À 
haque valeur de ℓ = 0, 1, 2, 3 on asso
ie une lettre s, p, d, f

♥
sous-
ou
he ns (ℓ = 0) np (ℓ = 1) nd (ℓ = 2) nf (ℓ = 3)


apa
ité en éle
trons 2 6 10 14

♥
Prin
ipe d'ex
lusion de Pauli : dans un atome, deux éle
trons ne peuvent avoir leur quatre nombres

quantiques identiques.

♥
Règle de Kle
hkowski : dans un atome, les éle
trons remplissent les sous-
ou
hes par ordre 
rois-

sant de niveau d'énergie, en suivant la règle graphique suivante :

Ordre de remplissage : 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p,

5s. . .

Il existe de nombreuses ex
eptions à la règle de Kle-


hkowski !

Exemple : 
on�guration éle
tronique de l'oxygène Z = 8 dans son état fondamental (= non ionisé)

1s

2
2s

2
2p

4
(en exposant : nombre d'éle
trons de la sous-
ou
he).

♥
Règle de Hund : les éle
trons remplissent une sous-
ou
he donnée ave
 le maximum de nombres

quantiques de spin identiques.



Exemple : pour l'oxygène

Une 
ase = une valeur demℓ (1 
ase pour ℓ = 0, 3 
ases pour ℓ = 1,
5 
ases pour ℓ = 2, 7 
ases pour ℓ = 3).

Une �è
he = un éle
tron, le sens de la �è
he indique la valeur

de m
s

(± 1/2).

• Un éle
tron seul dans une 
ase est appelé éle
tron 
élibataire, deux éle
trons dans une 
ase forment

un doublet.

♥
Les éle
trons de valen
e sont les éle
trons sur les sous-
ou
hes à n maximal et les éle
trons sur les

sous-
ou
hes (n − 1) lorsqu'elles sont partiellement remplies. Les autres éle
trons sont appelés

éle
trons de 
÷ur.

NB : les propriétés 
himiques d'un élément sont liées à ses éle
trons de valen
e = 
eux situés le plus à l'extérieur de l'atome.

Exemple de l'oxygène : 6 éle
trons de valen
e et 2 éle
trons de 
÷ur.

♥
S
héma de Lewis d'un élément = représentation graphique de ses éle
trons de valen
e : 1 éle
tron


élibataire = 1 point, 1 doublet = 1 trait.

Exemple de l'oxygène :

� Classi�
ation périodique des éléments

Les éléments sont 
lassés par numéro atomique Z 
roissant de gau
he à droite et de haut en bas.

• les éléments d'une même ligne ont le même nombre quantique prin
ipal maximal n,

• les éléments d'une même 
olonne ont la même stru
ture éle
tronique externe.

♥ Les éléments d'une même 
olonne ont les mêmes propriétés 
himiques.

Exemples de famille d'éléments :

• 1

re


olonne = al
alins (H, Li, Na, K. . .) • 17

e


olonne = halogènes (O, S. . .)

• 2

e


olonne = al
alino-terreux (Be, Mg, Ca. . .) • 18

e


olonne = gaz rares (He, Ne, Ar, K
r

. . .)

➀ déterminer la 
on�guration éle
tronique de l'élément (dans son état fondamental) ;

➁ la valeur maximale de n donne le numéro de la ligne ;

➂ pour obtenir le numéro de la 
olonne, 
ompter le nombre d'éle
trons des sous-
ou
hes à partir du

remplissage de la sous-
ou
he à n maximal et ajouter 10 si la dernière sous-
ou
he remplie

est en np (même si une sous-
ou
he nd n'est pas remplie), pour tenir 
ompte du blo
 d de

la 
lassi�
ation.

Méthode : 
omment déterminer la position d'un élément dans la 
lassi�
ation 
onnaissant Z ?

Appli
ation : l'oxygène (1s

2
2s

2
2p

4
) est en 2

e

ligne et en 2+10+4=16

e


olonne.

♥
Règle de l'o
tet (ou du duet) : un atome tend à a
quérir la stru
ture éle
tronique du gaz rare le

plus pro
he qui le suit ou qui le pré
ède dans la 
lassi�
ation périodique.

Propriété : l'éle
tronégativité (tendan
e à gagner des éle
trons) d'un atome augmente de la gau
he

vers la droite sur une même ligne dans la 
lassi�
ation ; l'éle
tronégativité augmente de bas en haut dans

la 
lassi�
ation.

L'éle
tronégativité des gaz rares est nulle (gaz monoatomiques).

� Ions et molé
ules

Pour respe
ter la règle de l'o
tet (ou du duet), un atome peut :

• perdre ou gagner des éle
trons = formation d'un ion,

• mettre en 
ommun des éle
trons 
élibataires ave
 d'autres atomes = é
hange de liaisons de 
ovalen
e

pour former une molé
ule.

Exemples :

• l'atome de �uor F (1s

2
2s

2
2p

5
) forme l'ion �uorure F−

(gain d'un éle
tron) de même stru
ture éle
-

tronique que le néon Ne (1s

2
2s

2
2p

6
).

• la molé
ule d'eau (règle du duet pour H et de l'o
tet pour O).
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� Notion de solide 
ristallin

À l'état solide, la matière peut se présenter sous deux formes di�érentes à l'é
helle atomique :

• dans un solide amorphe, les 
onstituants de la matière ne présentent au
une régularité dans l'espa
e

(arrangement aléatoire). Exemple : le verre ;

• dans un solide 
ristallin, les 
onstituants de la matière sont arrangés de manière régulière et forment

une stru
ture périodique tridimensionnelle. Exemple : la plupart des minéraux.

Modélisation :

• modèle du 
ristal parfait : on suppose que l'arrangement est parfaitement périodique et qu'il se

répète à l'in�ni dans l'espa
e.

NB : dans la réalité, tout 
ristal possède des défauts ou des impuretés qui font qu'il n'est pas rigoureusement périodique.

• modèle des sphères dures : un atome ou un ion est modélisé par une sphère indéformable de

rayon R.

Types de solides 
ristallins :

• 
ristal ionique : 
onstitué d'ions. Exemple : 
hlorure de sodium NaCl (
ations Na+ et anions Cl−).

• 
ristal métallique : 
onstitué d'atomes métalliques. Exemples : fer, argent, aluminium. . .

• 
ristal 
ovalent : 
onstitué d'atomes (non métalliques) liés par des liaisons de 
ovalen
e. Exemples :

diamant, graphite (atomes de 
arbone).

• 
ristal molé
ulaire : 
onstitué de molé
ules, présen
e possible de liaisons hydrogène. Exemple :

gla
e H2O
(s)

.

� Dé�nitions générales

• Une maille est le motif volumique du 
ristal qui, à l'é
helle atomique, se répète périodiquement dans

l'espa
e.

Lorsque la maille est en forme de 
ube, on note a l'arête du 
ube, appelé paramètre de maille.

♥ Dans un 
ristal ionique, une maille doit être éle
triquement neutre.

• La population N d'une espè
e est le nombre d'espè
es présentes en propre dans la maille, 
'est-à-dire

en tenant 
ompte du fait que des espè
es peuvent être partagées par plusieurs mailles adja
entes. Dans


e 
as, on ne 
ompte que la proportion qui est dans la maille 
onsidérée.

• La 
oordinen
e d'une espè
e est le nombre de plus pro
hes voisins de 
ette espè
e dans le 
ristal.

Dans un 
ristal ionique, on distingue la 
oordinen
e d'un anion = nombre de plus pro
hes 
ations voisins et

la 
oordinen
e d'un 
ation = nombre de plus pro
hes anions voisins.

• La 
ompa
ité C d'un 
ristal est égale au volume des espè
es en propre dans la maille divisé par le volume

de la maille (= pour
entage d'espa
e o

upé dans le 
ristal).

Rappel : un atome ou un ion, modélisé par une sphère de rayon R, a pour volume (4/3)πR3
.

• Un site interstitiel est une position dans le 
ristal vide de matière, où peut venir se loger un autre

atome ou un autre ion.

• site tétraédrique T : 
entre d'un tétraèdre formé par quatre atomes ou ions du 
ristal ;

• site o
taédrique O : 
entre d'un o
taèdre formé par huit atomes ou ions du 
ristal.

NB : dans un alliage par insertion, des atomes étrangers o

upent des sites interstitiels dans un réseau h�te métallique (
as de

l'a
ier où des atomes de 
arbone s'insèrent dans un 
ristal de fer).

• L'habitabilité d'un site interstitiel est le rayon maximal d'un atome ou d'un ion qui peut o

uper le site

sans qu'il y a déformation du réseau h�te.



➀ déterminer la population de 
haque type d'espè
e (atome, ion ou molé
ule) dans une maille ;

➁ multiplier la population de 
haque type d'espè
e par la masse de 
ette espè
e, de manière à obtenir

la masse des espè
es dans une maille ;

La masse m d'une espè
e est égale à la masse molaire M de l'espè
e divisée par la 
onstante

d'Avogadro : m = M/NA

➂ diviser la masse des espè
es dans la maille par le volume de la maille (a3 pour une maille 
ubique).

Ne pas 
onfondre le volume de la maille et le volume o

upé par les espè
es dans la maille.

Méthode : 
omment 
al
uler la masse volumique d'un 
ristal ?

� Stru
ture 
ubique à fa
es 
entrées (
f
)

Cas d'un 
ristal formé d'atomes identiques de rayon R :

♥ Les atomes o

upent les sommets d'un 
ube et les 
entres des fa
es du 
ube.

Les points noirs • représentent les 
entres des sphères et non les sphères elles-mêmes.

Condition de 
onta
t sur une fa
e :

4R = a
√
2

Dans un 
ristal ionique, il ne peut y avoir 
onta
t entre deux anions ou entre deux 
ations (
harges de même

signe don
 qui se repoussent) : le 
onta
t a en prin
ipe lieu entre un anion et un 
ation.

• La population en atomes est N = 8× (1/8) + 6× (1/2) = 4

(8 sommets partagés par 8 mailles et 6 
entres partagés par 2 mailles)

• La 
oordinen
e est de 12 (à savoir expliquer)

• La 
ompa
ité est C =
N× (4/3)πR3

a3
soit en utilisant la 
ondition de 
onta
t C = 74%

NB : 
ette valeur de 
ompa
ité (maximale) est également atteinte dans la stru
ture hexagonale 
ompa
te.

♥ • Les sites tétraédriques sont situés aux 
entres des huit petits 
ubes d'arête a/2 ;

• Les sites o
taédriques sont situés aux milieux des arêtes du 
ube et au 
entre du 
ube.

• L'habitabilité d'un site tétraédrique est

(√
2− 1

)

R, l'habitabilité d'un site o
taédrique est

(
√

3/2− 1
)

R
(à savoir retrouver)

NB : les sites o
taédriques ont don
 une habitabilité plus grande que les sites tétraédriques.

� Autres stru
tures 
ristallines

(liste in
omplète)

• 
ubique 
entrée (

) : les atomes o

upent les sommets d'un 
ube et le 
entre du 
ube. Exemple :

le fer à température ambiante.

• hexagonal 
ompa
t (h
) : les atomes forment des hexagones dans des plans. Exemple : le graphite.

Un solide 
ristallin 
onstitué d'une espè
e 
himique donnée peut posséder di�érentes stru
tures 
ristallines

appelées alors variétés allotropiques. Exemples : le fer, la gla
e.



Réa
tions 
himiques en solution aqueuse

1 Réa
tions d'oxydo-rédu
tion

L'essentiel du 
ours

� Oxydants et rédu
teurs

♥
Une réa
tion d'oxydo-rédu
tion est une réa
tion 
himique au 
ours de laquelle deux espè
es é
hangent

des éle
trons.

Toute espè
e qui intervient dans une réa
tion d'oxydo-rédu
tion fait partie d'un 
ouple redox.

• L'espè
e du 
ouple qui perd des éle
trons subit une oxydation et devient l'oxydant ;

• l'espè
e du 
ouple qui gagne des éle
trons subit une rédu
tion et devient le rédu
teur.

Notation symbolique d'une demi-équation redox pour un 
ouple redox :

♥ oxydant+ n e−
rédu
tion

−→←−
oxydation

rédu
teur n = nombre d'éle
trons é
hangés (n ∈ N)

NB : vo
abulaire logique : un oxydant fait subir une oxydation don
 gagne des éle
trons.

Une réa
tion d'oxydo-rédu
tion fait intervenir deux 
ouples redox don
 deux demi-équations redox.

➀ équilibrer les éléments 
himiques autres que O et H ;

➁ équilibrer les O ave
 H2O (réa
tion en solution aqueuse !) ;

➂ équilibrer les H ave
 des H+
en 
onsidérant un milieu a
ide ;

➃ équilibrer les 
harges éle
triques ave
 des e−.

Méthode : 
omment déterminer la demi-équation redox pour un 
ouple redox donné ?

Si la réa
tion a lieu en milieu basique, ajouter des HO−
de 
haque 
�té pour transformer les H+

en H2O.

♥
Le nombre d'oxydation (no) d'un élément 
himique dans une espè
e est le nombre d'éle
trons perdus

par 
et élément dans l'espè
e ; 
'est un nombre algébrique don
 négatif si l'élément a gagné des éle
trons.

Conséquen
es : dans un 
ouple redox, l'espè
e qui a le plus grand nombre d'oxydation est l'oxydant ; plus

une espè
e a un nombre d'oxydation élevé, plus son pouvoir oxydant est grand (grand appétit d'éle
trons !).

Dans la pratique, pour déterminer le no d'un élément dans une espè
e donnée, on utilise le fait que

♥

La somme (algébrique) des nombres d'oxydation de tous les éléments qui 
onstituent une espè
e est

égale à la 
harge éle
trique portée par l'espè
e, sa
hant qu'en général,

no(H) = +I et no(O) = −II

NB : propriétés liées à la position dans la 
lassi�
ation : 1

re


olonne pour H et avant-avant-dernière 
olonne pour O.

Ex
eption (parmi d'autres) : dans l'eau oxygénée H2O2 (peroxyde d'hydrogène), no(O) = −I

� Potentiel d'éle
trode � Formule de Nernst

À tout 
ouple redox (ox/red), on peut asso
ier une valeur de potentiel noté E, appelé potentiel d'éle
-
trode, donné par la formule de Nernst

♥ E(ox/red) = E◦(ox/red) +
0, 06

n
log

Π
ox

ai
Π

red

aj

• E◦(ox/red) potentiel standard du 
ouple (V), n nombre d'éle
trons é
hangés dans la demi-équation

redox,

• Π
ox

ai produit des a
tivités des espè
es i du 
�té de l'oxydant, Π
red

aj produit des a
tivités des

espè
es j du 
�té du rédu
teur.

NB : formule valable à 25�C sinon rempla
er

0, 06

n
par

RT

nF
ln 10 ave
 R la 
onstante des gaz parfaits et F la 
onstante de Faraday.

Potentiel d'éle
trode de référen
e 
hoisi (arbitrairement) nul : E◦(H+/H2
(g)

) = 0, 00 V

(éle
trode standard à hydrogène = ESH)



� Réa
tions d'oxydo-rédu
tion

• Aspe
t qualitatif

♥
La réa
tion d'oxydo-rédu
tion thermodynamiquement favorisée entre deux 
ouples rédox est la réa
tion

entre l'oxydant le plus fort et le rédu
teur le plus fort.

Le sens de la réa
tion se détermine graphiquement par la règle du gamma :

Réa
tion favorisée : ox1 + red2 −→ red1 + ox2

Une réa
tion thermodynamiquement favorable peut ne pas avoir lieu si la 
inétique est in�niment lente.

Cas parti
ulier : il y a dismutation si une espè
e 
himique réagit ave


elle-même à la fois en tant qu'oxydant et en tant que rédu
teur.

La réa
tion inverse est appelée une médiamutation.

A+A −→ B+ C

• Équation-bilan

♥
Pour obtenir l'équation-bilan d'une réa
tion d'oxydo-rédu
tion entre deux 
ouples redox donnés, on


ombine les demi-équations redox de manière à éliminer les éle
trons é
hangés.

NB : il ne doit pas rester d'éle
trons dans l'équation-bilan 
ar 
eux-
i sont justement é
hangés.

• Aspe
t quantitatif

➀ é
rire l'équation-bilan de la réa
tion redox et exprimer sa 
onstante d'équilibre K◦
;

➁ é
rire les expressions des potentiels d'éle
trode E1 et E2 des deux 
ouples redox grâ
e la formule

de Nernst ;

➂ é
rire l'égalité des potentiels d'éle
trode à l'équilibre E1 = E2 puis faire apparaître la


onstante d'équilibre.

Méthode : 
omment déterminer l'expression de la 
onstante d'équilibre pour une réa
tion redox ?

NB : l'égalité E1 = E2 se justi�e en imaginant qu'on réalise une pile à partir des deux 
ouples redox : la tension aux bornes de

la pile est né
essairement nulle à l'équilibre.

� Piles éle
tro
himiques

♥
Une pile éle
tro
himique est réalisée en séparant spatialement les deux 
ouples redox dans deux 
om-

partiments (demi-piles) reliés par un 
ir
uit éle
trique permettant l'é
hange d'éle
trons.

Le 
ir
uit est fermé par un pont ionique dans lequel 
e sont des ions qui 
ir
ulent.

♥
• L'anode est l'éle
trode où a lieu l'oxydation,

• la 
athode est l'éle
trode où a lieu la rédu
tion.

La tension aux bornes de la pile est e = E1 − E2 ave
 E1

et E2 les potentiels d'éle
trode.

Rappels :

• l'intensité i du 
ourant 
ir
ule à l'extérieur de la pile du p�le + vers le p�le − (en mode générateur),

• les éle
trons 
ir
ulent en sens inverse de l'intensité.



Réa
tions 
himiques en solution aqueuse

2 Réa
tions a
ido-basiques

L'essentiel du 
ours

� Couple a
ide/base

Un 
ouple a
ide/base est un 
ouple d'espè
es 
himiques noté symboliquement AH/A−
tel que

♥ AH
a
ide

⇋ A−

base

+H+

• l'a
ide est l'espè
e 
himique pouvant 
éder H+
;

• la base est l'espè
e 
himique pouvant gagner H+
.

NB : il ne s'agit pas de l'é
riture d'une réa
tion 
himique d'où la notation ⇋. Une réa
tion 
himique a
ido-basique fait intervenir

deux 
ouples a
ido-basiques (voir suite).

Du point de vue atomique, H+
est un proton (l'atome H est 
onstitué d'un proton et d'un éle
tron) : les réa
tions

a
ido-basiques sont des réa
tions mettant en jeu des é
hanges de protons entre des espè
es.

NB : les réa
tions 
himiques d'é
hange d'éle
trons sont les réa
tions d'oxydo-rédu
tion.

� Cas de l'eau

♥
L'eau est à la fois un a
ide et une base.

(on parle d'une espè
e ampholyte)

H2O
a
ide

⇋ HO− +H+ (
ouple H2O/HO−) H2O
base

+H+
⇋ H3O

+ (
ouple H3O
+/H2O)

NB : H3O
+

est l'ion oxonium ; HO−
est l'ion hydroxyde.

Conséquen
e : l'eau réagit ave
 elle-même selon la réa
tion d'autoprotolyse

♥ H2O+H2O = H3O
+ +HO−

de 
onstante d'équilibre appelée produit ionique de l'eau

♥ K
e

= [H3O
+ ]× [ HO− ]

NB : en toute rigueur, K
e

fait intervenir les a
tivités des espè
es don
 c◦ = 1 mol.L−1
. Usuellement, on rempla
e c0 par 1.

Propriété : K
e

= 10−14
à 25�C

NB : 
omme toute 
onstante d'équilibre, K
e

dépend de la température T. On montre (voir 
ours de thermo
himie) que si la

température augmente, l'équilibre d'autoprotolyse est dépla
é dans le sens dire
t = formation de H3O
+

(le ré
hau�ement


limatique s'a

ompagne d'une a
idi�
ation des o
éans).

Le pH est une mesure de la 
on
entration en ions H3O
+
dans une solution aqueuse telle que

♥ pH = − log [ H3O
+ ] ⇔ [ H3O

+ ] = 10−pH

NB : on passe fa
ilement d'une formulation à l'autre sa
hant que log 10x = x.

Lorsque le pH diminue, [ H3O
+ ] augmente.

Propriété :

♥ pH = 7 dans l'eau pure à 25�C

Démonstration (à savoir faire) : [ H3O
+ ] = [HO− ] par neutralité d'où [ H3O

+ ] =
√
K

e

= 10−7 mol.L−1

É
helle d'a
idité :

NB : on peut estimer simplement le pH d'une solution grâ
e à du papier pH.

� A
ides forts, bases fortes � A
ides faibles, bases faibles

♥ Un a
ide (ou une base) est dit fort s'il réagit totalement ave
 l'eau ; dans le 
as 
ontraire, l'a
ide (ou la

base) est dit faible.

NB : dans le 
as d'un a
ide faible ou d'une base faible, on a don
 un équilibre 
himique en solution.



a
ide base formule du 
ouple nature

a
ide sulfurique ion sulfate H2SO4 / SO4
2−

a
ide fort

a
ide nitrique ion nitrate HNO3 /NO3
−

a
ide fort

a
ide 
hlorhydrique ion 
hlorure HCl
(g)

/Cl− a
ide fort

ion hydroxyde soude HO− /NaOH
(s)

base forte

a
ide a
étique ion a
étate CH3COOH /CH3COO−
faible

ion ammonium ammonia
 NH4
+ /NH3 faible

NB : l'a
ide sulfurique est un dia
ide (il peut libérer deux H+
) ; l'a
ide a
étique est aussi appelé a
ide éthanoïque ou vinaigre.

La base 
onjuguée d'un a
ide fort n'est pas né
essairement une base forte (et ré
iproquement) alors qu'à un a
ide

faible 
orrespond toujours une base faible (et ré
iproquement).

• La 
onstante d'a
idité K
a

d'un 
ouple a
ido-basique est la 
onstante d'équilibre K◦
asso
iée à la

réa
tion de l'a
ide faible ave
 l'eau (en tant que base) :

AH+H2O = A−+H3O
+ K

a

=
[A− ]× [ H3O

+ ]

[ AH ]
(à savoir retouver)

• La 
onstante de basi
ité K
b

d'un 
ouple a
ido-basique est la 
onstante d'équilibre K◦
asso
iée à la

réa
tion de la base faible ave
 l'eau (en tant qu'a
ide) :

A−+H2O = AH+HO− K
b

=
[AH ]× [ HO− ]

[ A− ]
(à savoir retouver)

On pose pK
a

= − logK
a

et pK
b

= − logK
b

(de manière générale, pX = − log X)

Propriété : K
a

×K
b

= K
e

⇔ pK
a

+ pK
b

= pK
e

= 14 à 25�C (démonstration immédiate)

NB : les données de K
a

et K
b

sont don
 redondantes pour un 
ouple : on utilise préférentiellement K
a

.

♥
• Plus le K

a

est grand ⇔ plus le pK
a

est petit, plus le pouvoir a
ide est grand ;

• plus le K
b

est grand ⇔ plus le pK
b

est petit, plus le pouvoir basique est grand.

♥ Diagramme de prédominan
e :

Exploiter la relation pH = pK
a

+ log
[ a
ide ]

[ base ]
déduite du passage au logarithme de l'expression de K

a

.

� Réa
tion a
ido-basique

Une réa
tion a
ido-basique 
orrespond à un é
hange de H+
entre l'a
ide et la base de deux 
ouples

a
ido-basiques (ou du même 
ouple a
ido-basique dans le 
as d'un ampholyte).

Exemple : CH3COOH/CH3COO−
(pK

a1

= 4, 8) et NH4
+/NH3 (pK

a2

= 9, 2).

• Prévision du sens de réa
tion dans le 
as d'a
ides et de bases faibles

♥ L'a
ide le plus fort réagit ave
 la base la plus forte.

ou en
ore : l'a
ide et la base qui réagissent sont 
eux qui

ont des domaines de prédominan
e disjoints.

La réa
tion a don
 lieu dans le sens CH3COOH+NH3 −→ CH3COO− +NH4
+

• Cal
ul de la 
onstante d'équilibre dans le 
as d'a
ides ou de bases faibles

Combiner les expression de K
a1

et K
a2

pour obtenir K◦ =
[CH3COO− ]

[

NH4
+
]

[ CH3COOH ] [NH3 ]

K
a1

=
h [ CH3COO− ]

[ CH3COOH ]
et K

a2

=
h [ NH3 ]
[

NH4
+
]

d'où K◦ =
K

a1

K
a2

= 10−4,8+9,2 ≫ 1 (réa
tion totale)

NB : on note souvent h =
[

H3O
+
]

pour plus de simpli
ité.

• Cas de réa
tions a
ido-basiques mettant en jeu plus de deux 
ouples

On tient 
ompte uniquement de la réa
tion prépondérante = réa
tion entre l'a
ide le plus fort et la

base la plus forte.

Si un a
ide ou une base est présente en quantité in�me, on ne les re
ense pas dans les a
ides ou bases


andidats : 
'est notamment le 
as dans l'eau pure puisque [ H3O
+ ] = [HO− ] = 10−7 mol.L−1

(sauf si dans

le 
as d'un a
ide ou d'une base en quantité très faible).



Réa
tions 
himiques en solution aqueuse

3 Réa
tions de dissolution

ou de pré
ipitation

L'essentiel du 
ours

� Réa
tion de dissolution ou de pré
ipitation

Une réa
tion de dissolution 
orrespond à la formation d'ions à partir de la mise en solution d'un solide

ionique ; la réa
tion inverse est appelée une pré
ipitation.

Exemple : AgCl
(s)

dissolution−→←−
pré
ipitation

Ag+
(aq)

+Cl−
(aq)

NB : on 
onsidèrera i
i uniquement des mises en solution aqueuse. Dans 
e 
as, l'ion est solvaté et noté (aq) en indi
e.

♥ La 
onstante d'équilibre de la réa
tion de dissolution, notée K
s

, est appelée produit de solubilité.

NB : 
omme toute 
onstante d'équilibre, K
s

est sans dimension et dépend de la température T.

K
s

est dé�nie dans le sens de la dissolution, même quand il s'agit d'une réa
tion de pré
ipitation !

Exemple : K
s

=
a(Ag+)× a(Cl−)

a(AgCl)
= [Ag+]× [Cl−]

NB : l'a
tivité d'un solide en solution étant égale à 1, K
s

s'exprimera toujours en fon
tion des 
on
entrations en ions.

Il s'agit des 
on
entrations en ions à l'équilibre 6= 
on
entrations initiales des ions en solution.

Si le solide est absent en solution (dissolution totale ou pré
ipitation nulle), il n'y a pas d'équilibre 
himique don


on ne peut pas utiliser la 
onstante d'équilibre.

Une solution dans laquelle 
oexistent le solide et ses ions est dite saturée.

On pose pK
s

= − logK
s

d'où K
s

= 10−pK
s

Propriété : plus un solide est soluble, plus K
s

est grand ⇔ plus pK
s

est petit (
onséquen
e de la dé�nition

de K
s

)

Exemple à 25�C : K
s

(AgCl) = 10−9,8 ⇔ pK
s

(AgCl) = 9, 8

� Solubilité

♥ La solubilité s d'un solide ionique est la quantité maximale de 
e solide qu'on peut dissoudre dans un

litre d'eau.

s peut s'exprimer en mol.L−1
(solubilité molaire) ou en g.L−1

(solubilité massique).

➀ é
rire l'équation-bilan de la réa
tion de dissolution ;

➁ faire un tableau d'avan
ement tel que le solide ne soit pas totalement dissous dans l'état �nal et

en faisant apparaître s ;

➂ é
rire la 
onstante d'équilibre K
s

en fon
tion de s ; en déduire s.

Méthode : 
omment 
al
uler la solubilité d'un solide ionique de produit de solubilité 
onnu ?

Exemple :

AgCl
(s)

−→ Ag+
(aq)

+ Cl−
(aq)

initial n0 0 0

�nal n0 − s s s

K
s

= [Ag+]
éq

× [Cl−]
éq

= s2

s =
√
K

s

=
√
10−9,8 = 1, 3 · 10−5 mol.L−1

M(AgCl) = 143, 5 g.mol−1
d'où s = 1, 9 · 10−3 g.mol−1

Fa
teurs in�uençant la solubilité :

• la température T : la solubilité 
roît en général ave
 T (l'agitation thermique favorise la dissolution) ;

• le pH si la réa
tion fait intervenir H+
ou HO−

(par dépla
ement d'équilibre) ;

• l'ajout ou la 
onsommation des ions dissous (par dépla
ement d'équilibre).



� Condition de pré
ipitation ou de non pré
ipitation

Problématique : on met en présen
e di�érents ions en solution ; quelles sont les réa
tions de pré
ipitation

qui auront lieu ?

Utiliser le 
ritère de 
omparaison de Q et de K
s

.

K
s

étant dé�ni dans le sens de la dissolution, le sens de la pré
ipitation est le sens indire
t.

• Q < K
s

: réa
tion dans le sens dire
t = 
elui de la dissolution : pas de formation de pré
ipité ;

• Q > K
s

: réa
tion dans le sens indire
t = 
elui de la pré
ipitation don
 réa
tion jusqu'à atteindre

l'équilibre tel que Q
éq

= K
s

.

Exemple : si K
s

= [Ag+]0 × [Cl−]0 < K
s

, absen
e de formation d'un pré
ipité.

� Domaine d'existen
e du pré
ipité

Exemple : on 
her
he à déterminer le domaine d'existen
e du pré
ipité d'hydroxyde de magnésium

Mg(OH)2
(s)

en fon
tion de la 
on
entration en HO−

, dans une solution de 
on
entration initiale en

ions Mg2+ égale à c0 = 10−2 mol.L−1
. Donnée : K

s

(Mg(OH)2
(s)

) = 10−11
.

Se pla
er à la limite d'apparition du pré
ipité : on peut utiliser l'expression de K
s

(
ar l'équilibre de

pré
ipitation a lieu) et la 
on
entration 
onnue en ions Mg2+ (égale à c0 si la dilution due à l'apport des ions HO−

peut être négligée).

I
i, Mg2+
(aq)

+ 2HO−

(aq)

= Mg(OH)2
(s)

À la limite d'apparition du pré
ipité, K
s

= [Mg2+]× [HO−]2 ave
 [Mg2+] = c0 (dilution négligée)

d'où [HO−] =
√

K
s

/c0 = 3, 2 · 10−5 mol.L−1
soit pOH = 4, 5 ⇔ pH = 9, 5

Si on ajoute d'avantage de HO−

= diminution de pOH = augmentation de pH, on va dans le sens de la

formation du pré
ipité.

NB : logique et fa
ile à véri�er en utilisant le 
ritère de 
omparaison de Q et K
s

: si on ajoute des ions HO−

, Q devient supérieur

à K
s

(dans le sens de la dissolution), don
 réa
tion dans le sens indire
t = sens de la pré
ipitation.

Domaines d'existen
e :

NB : on parle de domaine d'existen
e et non de domaine de prédominan
e 
ar en-dehors de 
e domaine, le solide n'existe pas.



Réa
tions 
himiques en solution aqueuse

4 Diagrammes potentiel-pH

L'essentiel du 
ours

� Prin
ipe de 
onstru
tion

Le diagramme potentiel-pH d'un élément 
himique est la représentation graphique des domaines de pré-

dominan
es (DP) d'un ensemble d'espè
es 
himiques 
omportant 
et élément en fon
tion du pH (abs
isse)

et du potentiel E (ordonnée) de la solution aqueuse.

♥

• Les valeurs de potentiel E les plus hautes (resp. les plus basses) 
orrespondent aux DP des espè
es

les plus oxydantes (resp. les plus rédu
tri
es).

• Les valeurs de pH grandes (resp. petites) 
orrespondent aux DP des espè
es basiques (resp. a
ides).

Rappel : plus le nombre d'oxydation (no) de l'élément dans une espè
e est grand, plus 
ette espè
e est

oxydante (voir �
he sur l'oxydorédu
tion pour le 
al
ul du no).

➀ déterminer le nombre d'oxydation de l'élément 
onsidéré dans toutes les espè
es 
himiques ;

➁ 
lasser les espè
es 
himiques verti
alement dans le diagramme, de bas en haut dans l'ordre des

nombres d'oxydation 
roissants ;

➂ pour les espè
es qui ont même nombre d'oxydation, identi�er l'espè
e a
ide et l'espè
e basique en

les é
rivant sous la forme � a
ide = base+H+
� et pla
er l'espè
e a
ide à gau
he, l'espè
e basique

à droite.

Méthode : 
omment attribuer les DP à des espè
e 
himiques lorsques les frontières sont dessinées ?

Exemple : diagramme potentiel-pH du fer pour les espè
es Fe
(s)

, Fe2+
(aq)

, Fe3+
(aq)

, Fe(OH)2
(s)

et Fe(OH)3
(s)

.

• Espè
es au nombre d'oxydation +III :

Fe3+ + 3OH− = Fe(OH)3

⇔ Fe3+
︸ ︷︷ ︸

a
ide

+3H2O = Fe(OH)3
︸ ︷︷ ︸

base

+ 3H+

• Espè
es au nombre d'oxydation +II :

Fe2+ + 2OH− = Fe(OH)2

⇔ Fe2+
︸ ︷︷ ︸

a
ide

+2H2O = Fe(OH)2
︸ ︷︷ ︸

base

+ 2H+

Le tra
é dépend de la 
on
entration de tra
é = 
on
entration 
hoisie (arbitrairement) pour les espè
es

dissoutes dans leur DP.

➀ é
rire la demi-équation rédox pour les deux espè
es situées de part et d'autre de la frontière ;

➁ é
rire la formule de Nernst en tenant 
ompte de la 
on
entration de tra
é ;

Pour une espè
e solide ou pour le solvant, l'a
tivité vaut 1.

➂ si la demi-équation rédox fait intervenir H+
, faire apparaître pH = − log [ H+ ].

Méthode : 
omment déterminer l'équation ou la pente d'une frontière oblique ?

NB : en général, les pentes des frontières sont du type −0, 06 pH, −0, 12 pH, −0, 18 pH et
.

➀ é
rire l'équation-bilan de la réa
tion (de pré
ipitation souvent) entre les deux espè
es situées de

part et d'autre de la frontière ;

➁ é
rire la 
onstante d'équilibre et se pla
er à la limite d'apparition d'une des deux espè
es

(le pré
ipité souvent) ;

➂ en déduire la valeur limite du pH.

Méthode : 
omment déterminer la position d'une frontière verti
ale ?



Pour un élément métallique, on distingue 3 zones :

• zone d'immunité = zone de stabilité thermodynamique du métal (DP du métal) ;

• zone de 
orrosion = zone d'attaque du métal ave
 formation d'ions (DP des ions) ;

• zone de passivation = zone de prote
tion du métal par la formation d'oxydes ou d'hydroxydes à sa

surfa
e (DP des oxydes ou des hydroxydes).

� Diagramme potentiel-pH de l'eau

L'eau fait partie de deux 
ouples rédox :

♥
• 
ouple H2O/H2

(g)

: 2H+
(aq)

+ 2 e− ⇋ H2
(g)

• 
ouple O2
(g)

/H2O : (1/2)O2
(g)

+ 2H+
(aq)

+ 2 e− ⇋ H2O
(demi-équations rédox à savoir retrouver)

E◦(H+/H2) = 0, 00 V (potentiel de référen
e de l'éle
trode standard à hydrogène), E◦(O2/H2O) = 1, 23 V.

Les valeurs des potentiels standard 
orrespondent aux demi-équations rédox é
rites en milieu a
ide.

Conséquen
e : l'eau possède à la fois un 
ara
tère oxydant (dansH2O/H2
(g)

) et rédu
teur (dansO2
(g)

/H2O).

NB : tra
é e�e
tué ave
 les 
onventions de tra
é P(O2) = 1 bar et P(H2) = 1 bar.

� Intérêt des diagrammes potentiel-pH

Par superposition des diagrammes potentiel-pH de l'eau et d'un élément, il est possible de prévoir les

espè
es thermodynamiquement stables en solution aqueuse et 
elles qui ne le sont pas (don
 qui réagissent

ave
 l'eau).

De manière générale, après superposition de deux diagrammes potentiel-pH,

♥
• si deux espè
es ont leur DP disjoints (= qui ne se superposent pas), elles réagissent entre elles ;

• si deux espè
es ont leur DP 
onjoints (= qui se superposent), elles 
oexistent à l'équilibre.

Prévisions d'ordre thermodynamique. Il faut également tenir 
ompte de la 
inétique : une réa
tion thermo-

dynamiquement favorisée peut être in�niment lente et don
 ne pas avoir lieu !

Cas parti
uliers : dismutation et médiamutation

Les DP de prédominan
e de l'espè
e B en tant

qu'oxydant et en tant que rédu
teur sont disjoints

pour pH > pH0 : il y a dismutation de B selon

Les DP de prédominan
e des espè
es A et C sont

disjoints : il y a médiamutation (réa
tion inverse

de la dismutation) selon

B + B −→ A+C A+ C −→ B+ B

NB : le diagramme potentiel-pH de l'eau montre une réa
tion de médiamutation (1/2)O2
(g)

+ H2
(g)

−→ H2O thermodynami-

quement favorisée. En fait, 
ette réa
tion n'a pas lieu 
ar elle est in�niment lente (blo
age 
inétique). On peut dé
len
her

la réa
tion (explosive) ave
 une étin
elle.



Thermo
himie

1 Transferts thermiques en 
himie

L'essentiel du 
ours

Dans 
ette leçon, les réa
tions sont supposées monobares = à pression extérieure 
onstante P◦ = 1 bar.

� Généralités

Une réa
tion 
himique est

• exothermique si elle dégage de la 
haleur. Exemples : 
ombustion, mise en solution d'un a
ide ;

• endothermique si elle absorbe de la 
haleur. Exemple : dissolution d'un sel ionique.

Système thermodynamique étudié : Σ(t) = {réa
tifs + produits} à la date t

Système dont la 
omposition 
hange au 
ours du temps mais fermé (pas d'é
hange de matière ave
 l'extérieur).

Propriété : Q > 0 si réa
tion endothermique (Q reçu par Σ), Q < 0 si réa
tion exothermique (Q 
édé par Σ).

♥ Q = ∆H pour une réa
tion monobare Démonstration (
lassique) : voir 
ours de thermodynamique.

Propriété : dans le 
as d'une réa
tion 
himique dH = ∆
r

H◦(T)× dξ ave


• dξ l'avan
ement élémentaire de réa
tion [ dξ ] = mol

• ∆
r

H◦(T) l'enthalpie standard de réa
tion à la température T

dé�nie par ∆
r

H◦(T) =
∑

i
νi H

◦

mi

(T) (dé�nition peu utile dans la pratique) ave


� H◦

mi

(T) l'enthalpie molaire standard à la température T de l'espè
e 
himique i,

� νi le 
oe�
ient st÷
hiométrique de l'espè
e 
himique i dans l'équation-bilan de réa
tion.

Règle générale d'algébrisation des 
oe�
ients st÷
hiométriques en 
himie :

♥ νi = +νi si l'espè
e i est un produit νi = −νi si l'espè
e i est un réa
tif

NB : 
ette algébrisation permet d'é
rire de manière plus 
ondensée beau
oup de lois en 
himie.

Conséquen
e : [ ∆
r

H◦(T) ] = J.mol−1

• Dé�nitions

♥
L'enthalpie standard de formation d'un 
orps pur à une température T, notée ∆

f

H◦(T), est l'en-
thalpie standard de la réa
tion de formation d'une mole de 
e 
orps pur à partir de 
orps purs simples

pris dans leur état standard à T.

Rappel : un 
orps pur est simple s'il n'est 
onstitué qu'à partir d'un seul élément 
himique.

Conséquen
e : [ ∆
f

H◦(T) ] = J.mol−1

♥ L'état standard d'un 
orps pur à une température T est l'état physique (solide, liquide, gaz) le plus

stable de 
e 
orps à la température T et sous la pression standard P◦ = 1 bar.

Exemples : état standard de l'eau à 25�C = H2O
(ℓ), état standard du dioxygène à 25�C = O2

(g)

, état

standard du 
arbone à 25�C = C
(gr)

(graphite).

NB : l'état standard dépend de la température : à 120�C, l'état standard de l'eau est H2O
(g)

.

Exemple : l'enthalpie standard de formation de l'eau à 25�C 
orrespond à la réa
tion

H2
(g)

+ (1/2)O2
(g)

−→ H2O
(ℓ)

♥ L'enthalpie de formation d'un 
orps pur simple est nulle. (évident d'après la dé�nition)

Exemple : ∆
f

H◦(O2
(g)

) = 0 J.mol−1
à 25�C.

• Loi de Hess :

♥ ∆
r

H◦(T) =
∑

i
νi ∆f

H◦

i

(T)
∆

f

H◦

i

(T) enthalpie standard de formation à la température T de

l'espè
e i présente dans l'équation-bilan

Intérêt : les enthalpies standard de formation des espè
es sont fournies par des tables thermodynamiques.



� Cas d'une réa
tion monotherme et monobare

Rappel : une transformation est monotherme si la température du milieu extérieur reste 
onstante au


ours de la transformation.

♥
La 
haleur due à la réa
tion est entièrement é
hangée ave
 le milieu extérieur :

le système 
himique Σ revient à sa température initiale T.

NB : le milieu extérieur doit don
 être 
apable d'é
hanger de la 
haleur sans que sa température

ne varie : 
'est le 
as si sa 
apa
ité thermique est très grande (
as d'un thermostat ou d'une

sour
e de 
haleur).

Dans 
e 
as, Q 
orrespond au transfert thermique maximal dégagé par une réa
tion exothermique. On

dé�nit de 
ette manière le pouvoir 
alori�que d'un 
ombustible.

♥ Q = ∆
r

H◦(T)× ξ
f

ξ
f

avan
ement �nal (en supposant que ξ
i

= 0)

(démonstration en 
onsidérant une transformation isotherme à T et en utilisant dH = ∆
r

H◦(T)× dξ)

Conséquen
e :

♥ ∆
r

H◦(T) > 0 ⇔ réa
tion endothermique ∆
r

H◦(T) < 0 ⇔ réa
tion exothermique

� Cas d'une réa
tion adiabatique et monobare

♥
La 
haleur due à la réa
tion est entièrement é
hangée en interne ave
 le système :

le système 
himique Σ passe de T
i

à T
f

sans é
hanger de 
haleur ave
 l'extérieur.

NB : 
'est le 
as notamment pour une réa
tion 
himique rapide : les transferts thermiques ave
 l'extérieur

n'ont pas le temps de se faire.

Conséquen
e : ∆H = Q = 0

La réa
tion produit bien (ou absorbe) de la 
haleur mais Q est la 
haleur é
hangée ave
 l'extérieur.

La température de �n de réa
tion adiabatique est appelée température de �amme lorsque la réa
tion

est une 
ombustion gazeuse.

➀ Dé
omposer la réa
tion réelle en passant par l'état intermédiaire �
tif où les produits seraient à

la température initiale T
i

des réa
tifs.

➁ La 1

re

transformation est la réa
tion 
himique monotherme à T
i

d'où ∆H1 = ∆
r

H◦(T
i

)× ξ
f

➂ La 2

e

transformation est l'é
hau�ement monobare du système 
himique �nal de T
i

à T
f

.

En l'absen
e de 
hangement d'état de toute espè
e, ∆H2 = C◦

pf

× (T
f

− T
i

) ave
 C◦

pf

la 
apa
ité

thermique à pression 
onstante de Σ
f

(supposée indépendante de la température).

NB : C◦

pf

=
∑

i
C◦

pi

= ni c
◦

pmi

ave
 c◦
pmi

la 
apa
ité thermique molaire standard de l'espè
e i de quantité de matière ni.

Si la réa
tion est une 
ombustion ave
 le dioxygène de l'air, il faut tenir 
ompte de la 
apa
ité

thermique du diazote (même si N2
(g)

ne parti
ipe pas à la réa
tion 
himique, il parti
ipe aux é
hanges thermiques).

♥ Dans l'air, il y a 4 fois plus de diazote que de dioxygène. (≃ 20% de O2
(g)

et ≃ 80% de N2
(g)

)

➃ L'enthalpie étant une fon
tion d'état, sa variation est indépendante du 
hemin suivi d'où ∆H =
0 = ∆H1 +∆H2 soit

∆
r

H◦(T
i

)× ξ
f

+C◦

pf

× (T
f

− T
i

) = 0


e qui permet d'en déduire T
f

= · · ·

Méthode : 
omment 
al
uler une température de �n de réa
tion adiabatique ?

Attention aux unités : dans les tables, ∆
f

H◦(T) est souvent en kJ.mol−1
et c◦

pm

est souvent en J.K−1.mol−1
:

bien penser à tout mettre en J.mol−1
dans la relation en
adrée.

Dans la réalité, une réa
tion 
himique se situe entre les deux 
as limites envisagés : une partie de la


haleur est é
hangée ave
 l'extérieur, l'autre ave
 le système �nal.



Thermo
himie

2 Équilibres 
himiques

L'essentiel du 
ours

Dans 
ette leçon, les réa
tions 
himiques sont supposées monobares et monothermes.

Le système thermodynamique étudié est Σ(t) = {réa
tifs et produits} à la date t (système fermé).

� Évolution d'un système 
himique

♥ ∆G 6 0 pour toute transformation monobare et monotherme ave
 G = H− TS l'enthalpie libre

Démonstration (à savoir faire) : é
rire le 1

er

prin
ipe et le 2

e

prin
ipe (pour un système fermé).

NB : l'inégalité est dire
tement liée au fait que S

réée

> 0 : le 2

e

prin
ipe est bien un prin
ipe d'évolution.

G joue le même r�le que l'énergie potentielle en mé
anique (minimale à l'équilibre).

Propriétés : [ G ] = J, G est une fon
tion d'état, G est extensive et additive.

• Cas d'un système qui subit une réa
tion 
himique

♥ dG = ∆
r

G(P,T)× dξ dξ avan
ement élémentaire de réa
tion (démonstration ave
 un tableau d'avan
ement)

∆
r

G(P,T) =
∑

i
νiGim

(P,T) enthalpie libre de réa
tion

• νi 
oe�
ient st÷
hiométrique algébrique de l'espè
e i intervenant dans l'équation-bilan,

• G
im

(P,T) enthalpie libre molaire de l'espè
e i à la pression P et à la température T.

Propriété : [ ∆
r

G(P,T) ] = J.mol−1

♥
Si l'équation-bilan d'une réa
tion 
himique est obtenue par 
ombinaison linéaire d'équations-bilans de

plusieurs réa
tions, l'enthalpie libre de réa
tion est égale à la même 
ombinaison linéaire des enthalpies

libres de réa
tion des di�érentes réa
tions.

µi(P,T) = G
im

(P,T) potentiel 
himique de l'espè
e i dans le système 
himique [µi ] = J.mol−1

♥ µi(P,T) = µ◦

i
(T) + RT ln ai (admis)

• µ◦

i
(T) potentiel 
himique standard (= à P◦ = 1 bar) de l'espè
e i à la température T

• ai a
tivité (
himique) de l'espè
e i dans le système 
himique [ ai ] = 1

♥

• ai(gaz dans un mélange) = Pi/P
◦
ave
 Pi la pression partielle du gaz dans le mélange

• ai(soluté) = ci/c
◦
ave
 ci la 
on
entration du soluté en solution et c◦ = 1 mol.L−1

• ai(solvant) = 1, ai(espè
e à l'état solide) = 1

♥ Pi =
ni

n
tot, gaz

P
pression partielle du gaz i ave


{

ni quantité de matière du gaz i
n
tot, gaz

quantité de matière totale de gaz

Propriété :

∑

i
Pi = P (démonstration immédiate)

Exemple : dans l'air sous P = 1 bar, P(O2) = 0, 2 bar et P(N2) = 0, 8 bar

∆
r

G(P,T) = ∆
r

G◦(T) + RT lnQ (en remplaçant µi dans l'expression de ∆
r

G) ave


♥ Q = Π
i

aνi

i
=

Π
produits

aνi
i

Π
réa
tifs

aνi
i

quotient de réa
tion [ Q ] = 1

Dans l'expression de Q, les a
tivités ai sont prises à une date t quel
onque (état initial, intermédiaire ou �nal).

♥ ∆
r

G◦(T) = ∆
r

H◦(T)− T∆
r

S◦(T) (démonstration utilisant G = H− TS)

∆
r

S◦(T) =
∑

i
νi S

◦

im

(T) entropie standard de réa
tion [ ∆
r

S◦(T) ] = J.K−1.mol−1

Propriété : S étant une mesure du désordre et l'état physique le plus désordonnée étant l'état gazeux,



♥
• ∆

r

S◦(T) > 0 si la quantité d'espè
es gazeuses augmente dans le sens dire
t,

• ∆
r

S◦(T) < 0 si la quantité d'espè
es gazeuses diminue dans le sens dire
t.

♥ Dans l'approximation d'Ellingham, ∆
r

H◦
et ∆

r

S◦ sont indépendants de la température T.

Conséquen
e : ∆
r

G◦(T) = ∆
r

H◦ − T∆
r

S◦ est une fon
tion a�ne de T.

On se pla
e dans 
e 
adre d'approximation dans toute la leçon.

� Appli
ation aux équilibres 
himiques

♥ ∆
r

G◦(T) + RT lnK◦(T) = 0 à l'équilibre 
himique ave
K◦(T) 
onstante d'équilibre [ K◦(T) ] = 1

Démonstration : (dG/dξ) = ∆
r

G(P,T) = 0 à l'équilibre 
ar G(ξ) minimale.

NB : la 
onstante d'équilibre est égale au quotient de réa
tion pris à l'équilibre.

♥ K◦(T) = Π
i

aνi

i éq

=
Π

produits

aνi
i éq

Π
réa
tifs

aνi
i éq

Loi d'a
tion de masse = loi de Guldberg et Waage

Dans l'expression de K◦(T), les a
tivités a
i éq

sont prises à l'équilibre.

Exemples :

• équilibre a
ido-basique : NH4
+ +H2O = NH3 +H3O

+ K◦(T) = K
a


onstante d'a
idité,

• équilibre de pré
ipitation : NaCl
(s)

= Na+ +Cl− K◦(T) = K
s

produit de solubilité.

La réa
tion est 
onsidérée 
omme totale dans le sens dire
t si K◦(T) > 104.

Propriété : ∆
r

G(P,T) = RT ln
Q

K◦(T)

ar ∆

r

G(P,T) = ∆
r

G◦(T) + RT lnQ et ∆
r

G◦(T) + RT lnK◦(T) = 0

♥ Évolution du système

• dans le sens dire
t ⇔ Q < K◦(T) ⇔ ∆
r

G(P,T) < 0

• dans le sens indire
t ⇔ Q > K◦(T) ⇔ ∆
r

G(P,T) > 0

Démonstration : dG = ∆
r

G(P,T)× dξ 6 0

� Dépla
ement d'un équilibre 
himique

Pour dépla
er un équilibre 
himique, on modi�e K◦(T) ou Q. Pour savoir dans quel sens l'équilibre est

dépla
é, on utilise le 
ritère d'évolution = 
omparaison de Q et K◦(T).

Exemple : si K◦(T) diminue, l'équilibre est dépla
é dans le sens indire
t.

♥
La varian
e est le nombre de paramètres intensifs indépendants sur lesquels on peut jouer pour dépla
er

un équilibre.

Rappel : un paramètre d'état est intensif s'il est indépendant de la quantité de matière.

➀ Dénombrer tous les X paramètres intensifs : pression, température, fra
tions molaires (
on
entra-

tions, pressions partielles),

➁ Dénombrer le nombre Y de relations entre 
es paramètres.

Les paramètres peuvent être liés par des 
onstantes d'équilibre, par la relation P =
∑

i
Pi. . .

➂ La varian
e est v = X−Y.

Méthode : 
omment 
al
uler la varian
e d'un équilibre 
himique ?

• Modi�
ation de K◦(T) = in�uen
e de la température

d lnK◦(T)

dT
=

∆
r

H◦

RT2
Relation de Van't Hoff

Démonstration (à savoir faire) : 
ombiner ∆
r

G◦(T) + RT lnK◦(T) = 0 et ∆
r

G◦(T) = ∆
r

H◦ − T∆
r

S◦

• Modi�
ation de Q = in�uen
e de la pression totale (en phase gazeuse), des quantités de matière. . .



Éle
tro
himie

1 Cinétique de l'oxydorédu
tion

L'essentiel du 
ours

Problématique : le sens d'une réa
tion rédox est prévu thermodynamiquement par

la règle du gamma. Expérimentalement, la réa
tion peut ne pas se produire si elle est

trop lente. Il faut don
 étudier la réa
tion d'un point de vue 
inétique.

� Courbes intensité-potentiel

Le potentiel d'éle
trode E est un fa
teur 
inétique.

À l'équilibre, le potentiel d'éle
trode du 
ouple est donné par la formule de Nernst

♥ E
éq

= E
ox/red

= E◦ +
0, 06

n
log

Π
ox

aνi
i

Π
red

aνi
i

• E◦
potentiel standard du 
ouple (V),

• n nombre d'éle
trons é
hangés dans la demi-équation redox.

NB : formule valable à T = 298 K = 25�C, sinon il faut utiliser E
ox/red

= E◦+
RT

F ln 10

1

n
log

Π
ox

aνi
i

Π
red

aνi
i

ave
 F 
onstante de Faraday.

Pour E 6= E
éq

, on obtient les résultats 
i-
ontre.

NB : résultats déduits de l'examen de la formule de Nernst.

Par 
onvention,

♥ i > 0 pour une oxydation, i < 0 pour une rédu
tion

♥
• anode = éle
trode où a lieu une oxydation,

• 
athode = éle
trode où a lieu une rédu
tion.

NB : moyen mnémote
hnique : anode et oxydation 
ommen
ent par une

voyelle, 
athode et rédu
tion par une 
onsonne.

L'intensité i, mesure du débit d'éle
trons, est dire
tement liée à la vitesse de réa
tion.

♥ La 
inétique d'une réa
tion rédox est 
ara
térisée par la 
ourbe i(E) ou j(E)

j = I/S densité surfa
ique de 
ourant ave
 S la surfa
e de l'éle
trode (en tenant 
ompte des deux 
�tés).

NB : j(E) est plus intéressant 
ar la 
ourbe est indépendante de la surfa
e de l'éle
trode.

• Montage à trois éle
trodes (à 
onnaître) : permet le tra
é expérimental de i(E)

• ER éle
trode de référen
e = de potentiel �xe 
onnu ;

• ET éle
trode de travail = en 
onta
t ave
 le 
ouple rédox étudié ;

• CE 
ontre-éle
trode assurant la 
ir
ulation du 
ourant i.

NB : le générateur a une fém ajustable pour pouvoir faire varier i.

• Résultats expérimentaux

• Système rapide : dès que E 6= E
éq

, la réa
tion d'oxydorédu
tion a lieu ;

• Système lent : la réa
tion d'oxydorédu
tion né
essite une surtension η.

♥ η
a

> 0 surtension anodique, η



< 0 surtension 
athodique



➀ Déterminer le potentiel d'équilibre E
éq

en utilisant la formule de Nernst,

➁ Tra
er la 
ourbe i(E) en tenant 
ompte des surtensions si le système est lent,

➂ Identi�er sur les bran
hes anodique et 
athodique les réa
tions redox ayant lieu.

Méthode : Comment tra
er une 
ourbe i(E) à partir de données ?

• Propriétés

• la 
ourbe i(E) dépend de la nature de l'éle
trode utilisée ;

• le renouvellement du réa
tif au niveau de l'éle
trode, qui se fait par un phénomène de di�usion, fait

que la 
ourbe i(E) peut présenter un palier de 
ourant ;

Il n'y a pas de palier de di�usion lorsque le réa
tif est l'éle
trode elle-même ou le solvant H2O.

• si la solution 
ontient plusieurs 
ouples redox, les 
ourants s'ajoutent, 
e qui donne des vagues de


ourant su

essives.

• Cas de l'eau

L'eau fait partie de deux 
ouples redox :

♥ O2
(g)

/H2O (E◦ = 1, 23 V) H+/H2
(g)

(E◦ = 0, 00 V)

NB : il est habituel de rempla
er le 
ouple H2O/H2
(g)

par H+/H2
(g)

� Appli
ation à la 
orrosion humide

♥ La 
orrosion est l'attaque d'un métal M par un agent oxydant.

NB : l'oxyde formé peut dans 
ertains 
as protéger le métal 
ontre l'oxydation : 
'est le 
as de l'alumine Al2O3 pour l'aluminium.

Exemples : formation de rouille sur du fer, de vert-de-gris sur du 
uivre (sur la Statue de la Liberté). . .

♥ En solution aqueuse, les agents oxydants sont O2
(g)

dissous et H+
(aq)

.

NB : dans l'air, O2
(g)

peut aussi jouer le r�le d'oxydant.

• Corrosion uniforme : la piè
e métallique est attaquée de manière uniforme

sur toute sa surfa
e.

♥ i



= −i
a

= loi des n÷uds

Le potentiel 
ommun aux 
ouples est appelé potentiel mixte E
m

(ou potentiel de 
orrosion).

Propriété : éle
trons dire
tement é
hangés entre le métal et l'oxydant.

• Corrosion di�érentielle : la piè
e est 
onstituée de deux métaux

di�érents, seul l'un des métaux est oxydé, l'autre sert d'éle
trode.

Propriété : des éle
trons 
ir
ulent entre les deux métaux.

Exemple : l'éle
trode de zin
 est oxydée mais pas l'éle
trode de fer.

• Prote
tion 
ontre la 
orrosion

• par revêtement non métallique (peinture, �lm plastique. . .) ou métallique (
hromage, éle
trozingage. . .) ;

• par anode sa
ri�
ielle : on utilise la 
orrosion di�érentielle en mettant le métal à protéger en 
onta
t

ave
 un autre métal (ex : prote
tion du fer ou de l'a
ier par une anode en zin
) ;

• par prote
tion 
athodique : un générateur impose un potentiel E < E
éq

au métal, tel qu'il ne puisse

jouer le r�le d'anode.



Éle
tro
himie

2 Énergie éle
trique et énergie 
himique

L'essentiel du 
ours

� Conversion d'énergie 
himique en énergie éle
trique : piles

Dans une pile éle
tro
himique, on sépare spatialement deux 
ouples redox de manière à pouvoir utiliser

les éle
trons é
hangés dans un 
ir
uit éle
trique.

➀ Déterminer la réa
tion redox entre les deux 
ouples en utilisant la règle du gamma ;

➁ é
rire les demi-équations redox ayant lieu à 
haque éle
trode, nommer l'anode et la 
athode ;

➂ en déduire le sens de 
ir
ulation des éle
trons, don
 le sens de la �è
he intensité, don
 les polarités

de la pile.

Méthode : 
omment s
hématiser une pile éle
tro
himique ?

Rappels importants :

• anode = éle
trode où a lieu l'oxydation, 
athode = éle
trode où a lieu la rédu
tion (par dé�nition) ;

• les éle
trons 
ir
ulent en sens inverse de la �è
he intensité i (lorsque i > 0) ;

• la �è
he intensité va du p�le + vers le p�le − à l'extérieur du générateur (la pile i
i).

Exemple : pile Daniell (1836)

Malgré 
e que pourrait laisser penser l'équation-bilan, Cu2+ et Zn
(s)

ne sont à au
un moment en 
onta
t.

NB : 
haque solution aqueuse ne 
ontient pas que des ions Cu2+
ou Zn2+

: d'autres ions assurent l'éle
troneutralité.

Le 
ir
uit éle
trique est fermé grâ
e à un pont salin dans lequel des ions 
ir
ulent (ex : (K+,OH−)).

➀ Tra
er les portions utiles pour 
ha
un des 
ouples = portion anodique pour le 
ouple à l'anode et

portion 
athodique pour le 
ouple à la 
athode ;

➁ lire la valeur de la tension à vide e0 = E

0

− E
a0

de la pile (tension lorsque i = 0) ;

➂ pla
er l'intensité i en utilisant le fait que

♥ |i



| = i
a

= i

➃ en déduire les potentiels E
a

et E



de l'anode et de la 
athode don
 la tension e = E



− E
a

de la

pile lorsqu'elle débite un 
ourant.

Méthode : 
omment utiliser les 
ourbes intensité-potentiel dans le 
as d'une pile ?

Lorsque le pile fon
tionne, e = E



− E
a

< e0 tension à vide

NB : dans la pratique, on a intérêt, pour obtenir de grandes tensions à vide, à asso
ier un oxydant et une espè
e ayant un fort

pouvoir rédu
teur : 
'est le 
as des éléments de la famille des al
alins, situés dans la 1

re


olonne de la 
lassi�
ation, soit le

lithium Li (utilisé dans beau
oup de batteries), le soldium Na, le potassium K. . . On parle alors de pile al
aline.

Propriété : −∆
r

G◦(T) = nFe0 n nombre d'éle
trons é
hangés et F 
onstante de Faraday

NB : par dé�nition, F est la 
harge éle
trique portée par une mole de 
harges élémentaires, soit F = NA × e = 96 500 C.mol−1



� Conversion d'énergie éle
trique en énergie 
himique

♥
Pour réaliser une réa
tion redox dans le sens inverse de 
elui prévu par la thermodyna-

mique, il faut fournir de l'énergie éle
trique. La réa
tion redox est dite for
ée.

L'énergie éle
trique est fournie par un générateur.

NB : dans une pile, la réa
tion redox est spontanée.

➀ Déterminer dans quel sens la réa
tion for
ée a lieu en utilisant la règle du gamma inversé ;

➁ é
rire les demi-équations redox ayant lieu à 
haque éle
trode, nommer l'anode et la 
athode ;

➂ en déduire le sens de 
ir
ulation des éle
trons, don
 le sens de la �è
he intensité, don
 les polarités

du générateur.

Méthode : 
omment s
hématiser une réa
tion redox for
ée ave
 un générateur ?

• Cas de l'a

umulateur = pile ou batterie en 
harge

Exemple : 
harge de la pile Daniell

Par rapport à la pile en mode générateur, les polarités de l'anode et de la 
athode sont inversées.

La réa
tion rédox est possible si la fém du générateur véri�e e = E
a

− E



> e0 tension à vide.

• Cas de l'éle
trolyse

Exemple : éle
trolyse de l'eau (en milieu a
ide)

On a tenu 
ompte de la surtension 
athodique η



pour le 
ouple H+/H2 sur l'éle
trode de fer.

La réa
tion d'éle
trolyse est possible si la fém du générateur véri�e e = E
a

− E



> 1, 23 + |η



| = 1, 23− η



Appli
ations de l'éle
trolyse :

• en métallurgie, phase �nale d'obtention d'un métal par éle
trolyse d'une solution 
ontenant le métal

sous forme ionique (préparation industrielle du zin
, de l'aluminium.. .),

NB : le métal qui se dépose sur une éle
trode est ensuite extrait par pelage.

• pro
édé d'obtention du dihydrogène H2
(g)

par éle
trolyse d'une solution aqueuse (H2est utilisé dans une

pile à 
ombustible par exemple).


