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Chapitre 7 :                          Terminale Spécialité 
Sens spontanée d’évolution d'un système chimique 

 

Transformation totale et transformation non totale 
 

Soit une transformation chimique modélisée par une réaction d’équation : 

A  +  B                  C  +  D 

Si l’un des réactifs A ou B est totalement consommé à l’état final, alors c’est le réactif limitant. 

L’avancement final 𝑥௙ prend la valeur la plus grande :  𝑥௠௔௫  

La transformation est dite totale. 

Par contre, si à l’état final, les deux réactifs A et B sont encore présents, alors l’avancement final 𝑥௙ a une valeur 
inférieure à 𝑥௠௔௫  

La transformation est dite non totale, et dans ce cas l’équation de la réaction s’écrit : 

A  +  B                  C  +  D 
Etat d’équilibre dynamique 

La double flèche représente deux réactions : 

- Une directe                                             A  +  B                  C  +  D 
- Une opposée                                          C  +  D                  A  +  B 
 

Au niveau microscopique, au début de l’évolution du système, la vitesse volumique de la réaction directe est plus 
grande que la vitesse de la réaction opposée. En effet, les concentrations des réactifs, [A] et [B], sont très supérieurs à 
ceux des produits, [C] et[D]. La concentration est un facteur cinétique. 

 

Puis, au fur et à mesure que la concentration des réactifs A et B diminue, celle des produits C et D augmente. Par 
conséquent, la vitesse volumique de la réaction directe va diminuer et celle de la réaction opposée va augmenter. Il 
arrive alors le moment où les deux vitesses de réaction, directe et opposée, deviennent égale. 

Dans ce cas, le système cesse d’évoluer, les concentrations des réactifs et des produits ne changent plus. On dit que le 
système est dans un état d’équilibre dynamique. 
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Remarque : même si les deux réactions opposées continuent de se produire, les quantités de matière des réactifs et des 
produits ne bougent plus. 

Le taux d’avancement final τ mesure la fraction du réactif limitant qui a réellement réagi : 

 

𝜏 =  
𝑥௙

𝑥௠௔௫
 

 

Quotient de réaction et constante d’équilibre 

Quotient de réaction 

 

 

Remarque : Si le solvant ou un solide intervient dans l’équation de la réaction, sa contribution est remplacée par le 
chiffre 1 dans l’expression du quotient de réaction. 

Exemple : Pour la transformation chimique entre les ions oxonium et hydroxyde modélisée par la réaction d’équation :  

H3O+(aq)  +  HO-(aq) ⇌  2 H2O(l) 

Le quotient de réaction est : 

𝑄௥ =  
1

[𝐻ଷ𝑂ା] × [𝐻𝑂ି]
 

Constante d’équilibre 

Lorsqu’un système évolue spontanément vers un état d’équilibre, le quotient de réaction atteint une valeur constante 
qui ne dépend que de la température 𝑇 mais qui est indépendant de la composition initiale du système chimique. Cette 
valeur est notée 𝐾(𝑇) 

A l’équilibre, on a donc la relation : 

𝑄௥,é௤ = 𝐾(𝑇) 
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Evolution spontanée d’un système chimique 

Evolution spontanée 

L’évolution d’un système chimique est spontanée si le système évolue de l’état initial vers l’état final sans intervention 
extérieure. 

Exemple : la décharge d’une batterie dans un circuit électrique qui fait tourner un moteur électrique (perceuse 
électrique ou rasoir ou sèche-cheveux) 

Mauvais exemple : La recharge de la batterie. La réaction chimique inverse de la précédente nécessite que la batterie 
soit branchée à un générateur.  

 

Prévision du sens de l’évolution spontanée 

On considère une transformation chimique modélisée par la réaction de constante d’équilibre 𝐾(𝑇) et d’équation : 

𝑎 𝐴 + 𝑏 𝐵 ⇌ 𝑐 𝐶 + 𝑑 𝐷 

a, b, c et d sont les coefficients stœchiométriques 

L’évolution d’un système chimique s’effectue selon la valeur du quotient de réaction initial : 𝑄௥,௜ : 

𝑄௥,௜ =  
[𝐶]௜

௖  ×  [𝐷]௜
ௗ

[𝐴]௜
௔  ×  [𝐵]௜

௕
 

 

𝑄௥,௜ < 𝐾(𝑇) : le système évolue dans le sens direct, c’est-à-dire dans le sens de celui qui fait augmenter la valeur 

de 𝑄௥. Ainsi, les concentrations [C] et [D] augmentent tandis que [A] et [B] diminuent. 

 

𝑄௥,௜ > 𝐾(𝑇) : le système évolue dans le sens opposé, c’est-à-dire dans le sens de celui qui fait diminuer la valeur 

de 𝑄௥. Ainsi, les concentrations [C] et [D] diminuent tandis que [A] et [B] augmentent. 

 

𝑄௥,௜ = 𝐾(𝑇) : le système n’évolue pas car il est déjà à l’équilibre chimique. 
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Transformation modélisée par une réaction d’oxydoréduction 

Transfert d’électrons 

Une réaction d’oxydoréduction modélise une transformation chimique au cours de laquelle un ou des électrons sont 
échangés entre un oxydant et un réducteur appartenant à deux couples différents. 

Si l’oxydant et le réducteur sont mélangés dans la même solution le transfert est direct 

Si l’oxydant et le réducteur sont dans des compartiments séparés (demi-pile), alors le transfert d’électron doit 
s’effectuer par l’intermédiaire d’un circuit électrique. 

 

 

Composition d’une pile  

Dans une pile, les réactifs sont séparés. Cas b. 

Exemple 

 

Une pile est constituée de deux demi-piles, reliées par un pont salin.  

Le pont salin est un papier imprégné d’une solution ionique ou une membrane laissant passer les ions. 

Électrode 

Solution 
électrolytique 
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Définition 

Une demi-pile est constituée d’un métal 𝑀(௦) plongeant dans une solution contenant un ion métallique 𝑀௡ା
(௔௤) de 

sorte que le couple 𝑀௡ା
(௔௤)/𝑀(௦) constitue un couple oxydant/réducteur. 

Dans l’exemple, l’électrode est la plaque de métal en zinc, 𝑍𝑛(௦), et l’électrolyte est la solution contenant l’ion 

𝑍𝑛ଶା
(௔௤). 

Dans certain cas, l’électrode est constituée d’un matériau conducteur inerte comme le platine (𝑷𝒕) ou le graphite. 
C’est le cas lorsque l’oxydant et le réducteur sont non métallique. 

 
 
 
  
 
 
 

 

 

Le pont salin est constitué d’un gel contenant des ions. Il est nécessaire au fonctionnement de la pile car le 
déplacement de ses ions permet d’assurer la fermeture du circuit électrique et l’électroneutralité des électrolytes des 
deux demi-pile. 

 

La polarité de la pile peut être repérée par en utilisant un ampèremètre ou un voltmètre 

  

 

H2(g) 

Les espèces conjuguées du 
coupe H+(aq)/H2(g) n’étant pas 
solide on utilise une électrode 
en platine Pt. 

Ici, le voltmètre mesure une tension 
« à vide » : le courant électrique ne 
traverse pas l’appareil et donc il ne 
peut sortir de la pile. 

Par contre, un ampèremètre mesure 
l’intensité du courant électrique qui 
le traverse. 
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Fonctionnement d’une pile 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Bilan de matière dans une pile 

Au cours du fonctionnement de la pile, le quotient de réaction évolue jusqu’à atteindre la constante d’équilibre. Lorsque 
l’état d’équilibre est atteint, la pile ne fonctionne plus. Elle est dite usée. 

𝑎 𝑨 + 𝑏 𝑩 ⇌ 𝑐 𝑪 + 𝑑 𝑫 

𝑄௥,௜ =  
[𝑪]௜

௖  ×  [𝑫]௜
ௗ

[𝑨]௜
௔  ×  [𝑩]௜

௕
 

 

La capacité électrique 𝑄௠௔௫ d’une pile représente la quantité maximale de charge électrique qu’elle peut 
fournir au cours de son fonctionnement. Elle se mesure en coulomb (𝐶). 

𝑄௠௔௫ dépend de la quantité initiale de matière de réactif limitant. 
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I. Quelques oxydants usuels 
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Chapitre 7 :                         Terminale Spécialité 

Exercices 
 

Exercice 1 : QCM 
 

 A B C 

Un acide est : une espèce susceptible 
de céder un proton H+ 

une espèce susceptible 
de capter un proton H+ 

une espèce susceptible 
de céder un électron e- 

Une base est : une espèce susceptible 
de céder un proton H+ 

une espèce susceptible 
de capter un proton H+ 

une espèce susceptible 
de céder un électron e- 

La base conjugué de l’ion 
ammonium 𝑵𝑯𝟒

ା
(𝒂𝒒) est : 𝑁𝐻ଷ 𝑁𝐻ହ

ଶା 𝑁𝑎𝑂𝐻 

La base conjugué de l’ion 
éthanoate 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶ି

(𝒂𝒒) est : 𝐶𝐻ଷ𝐶𝑂𝑂ଶି  𝐶𝐻ଶ𝐶𝑂𝑂ଶି 𝐶𝐻ଷ𝐶𝑂𝑂𝐻 

Le pH est : 
Lié à la concentration en 

ion 𝑁𝐻ସ
ା 

Lié à la concentration en 
ion 𝐻ଷ𝑂ା 

Lié à la concentration 
en ion 𝐶𝐻ଷ𝐶𝑂𝑂ି 

Le pH est : Une échelle allant de 0 à 
7 en milieu aqueux 

Est compris entre 0 et 7 
en milieu acide 

Est compris entre 0 et 7 
en milieu basique 

La formule reliant le pH à la 
concentration de la solution est : 

𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻ଷ𝑂ା] 𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻𝑂ି] 𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻ଶ𝑂] 
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Exercice 2 : Transformation totale ou non totale ? 

 

Exercice 3 : Transformation totale ou non totale ? 

 

 

Exercice 4 : Déterminer un taux d’avancement final 
 

 

 

 

 

Exercice 5 : Prévoir le sens d’évolution spontané d’un système 
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Exercice 6 : Modéliser et schématiser le fonctionnement d’une pile 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Exercice 7 : Pile et concentration 
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Exercice 8 : Usure d’une pile 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Exercice 9 : La pile saline 
 

 

        

 

 

 

 

 

 

 

Bilan de matière dans une pile 
 

Au cours du fonctionnement de la pile, le quotient de réaction évolue jusqu’à atteindre la constante 
d’équilibre. Lorsque l’état d’équilibre est atteint, la pile ne fonctionne plus. Elle est dite usée. 

 

𝑎 𝑨 + 𝑏 𝑩 ⇌ 𝑐 𝑪 + 𝑑 𝑫 
 

𝑄௥,௜ =  
[𝑪]௜

௖  ×  [𝑫]௜
ௗ

[𝑨]௜
௔  ×  [𝑩]௜

௕
 


