
ÉVOLUTION D’UN 
SYSTÈME CHIMIQUE 
EN SOLUTION



1. RÉACTION TOTALE
1.1 NOTION DE RÉACTION TOTALE

Une réaction totale a lieu dans un seul sens, des réactifs vers les produits (sens direct ou 

sens 1) et elle a lieu jusqu’à ce qu’un des réactifs soit totalement consommé.

Ex :  Lorsqu’on fait brûler du charbon, il s’agit d’une réaction totale.

C + O2 → CO2

Une réaction est totale si à la fin de la réaction au moins un des réactifs est 
complètement consommé, ce réactif est le réactif limitant.



1.2 LE TABLEAU D’AVANCEMENT

Afin de connaître les quantités de matière des réactifs et des produits, une fois 

la réaction terminée, on emploie un tableau d'avancement.

Le tableau d'avancement et donc un outil permettant de déterminer l'état final 

d’une transformation chimique.

Le tableau d'avancement peut être utilisé pour une transformation totale comme 

pour une transformation limitée.



1.2.1 RÉALISER UN TABLEAU D’AVANCEMENT
Soit la réaction : aA +bB → cC + dD
• A et B sont les réactifs.
• C et D sont les produits.
• Les nombres a,b,c et d sont les coefficients stœchiométriques.
Ecriture du tableau :

x est appelé l’avancement de la réaction, il représente la quantité 
de réactif qui a réagi ou de produit formé à un instant donné. Il 
s’exprime en mol. xmax est l’avancement final.

aA + bB → cC + dD

État initial

État 

intermédiaire

État final

n1 – a x n2 – b x 0 + c x 0 + d x

n1 – a xmax n2 – b xmax 0 + c xmax 0 + d xmax

n1 n2 0 0



REMARQUES : 
• Si un des réactifs ou des produits est le solvant on indique « excès » dans 

toutes ses cases. 

• C’est également le cas lorsque un réactif ou un produit est annoncé en 
excès.

• Si au début de la réaction certains produits sont déjà existants, on met n3, n4,

etc dans leurs cases en état initial et donc n3 + c x et ainsi de suite dans les 
autres.

Signification du tableau :

Les réactifs disparaissent dans les proportions stœchiométriques.
Les produits apparaissent dans les proportions stœchiométriques.



DÉTERMINATION DE L’ÉTAT INITIAL

On calcule les valeurs de n1, n2, et éventuellement de n3 et n4 à l’aide 

des données de l’énoncé. 

Elles sont totalement indépendantes des coefficients stœchiométriques.

Rappel des relations utiles vues antérieurement :

n = 
𝑚

𝑀
n = C.V



DÉTERMINATION DE L’ÉTAT FINAL POUR UNE RÉACTION TOTALE

La réaction est totale donc un des réactifs a été complètement consommé, il n'en reste plus 

en état final. Ce réactif est le réactif limitant.

Détermination de xmax :

On fait deux hypothèses pour déterminer le réactif limitant :

• Hypothèse n°1 : A est le réactif limitant, donc en état final : n1 – a.xmax1 = 0

Soit n1 = a.xmax1 et 

• Hypothèse n°2 : B est le réactif limitant, donc en état final : n2 – b.xmax2 = 0

Soit n2 = b.xmax2 et 

C’est le plus petit des deux « xmax » qu’il faut conserver, son hypothèse est validée, 

l’autre est éliminée car impossible.

𝑥𝑚𝑎𝑥1 =
𝑛1
𝑎

𝑥𝑚𝑎𝑥2 =
𝑛2
𝑏



EXERCICE 1 :

On fait réagir 10.0 g de dihydrogène avec 10.0 g de dioxygène 

suivant l’équation : 2H2(g) + O2(g) → 2 H2O(l) . On ne considèrera pas 

que le dioxygène est en excès.

Détermination des quantités de matière en état initial :

Dihydrogène : n1 =    Dioxygène : n2 =

Tableau d’avancement (sans l’état intermédiaire ) :

EI

EF

𝑚𝐻2

𝑀𝐻2
= 
10.0

2
= 5,0 mol

𝑚𝑂2

𝑀𝑂2
= 0,31 mol

2H2(g) + O2(g)
→ 2 H2O(l)

n1 n2
0

n1 – 2 xmax n2 – 1 xmax 0 + 2 xmax



Détermination du réactif limitant et de xmax :

Hypothèse n°1 : 

le dihydrogène est le réactif limitant donc en état final : n1-2xmax = 0

n1 = 2xmax et  xmax = 
𝑛1

2
= 2.5 mol.

Hypothèse n°2 :

Le dioxygène est le réactif limitant donc en état final : n2 – xmax = 0

n2 = xmax et xmax = 0.31 mol

Conclusion : 

On conserve le xmax le plus faible donc ici, xmax = 0.31 mol



Composition du système à l’état final :

𝑛𝐻2 =

𝑛𝑂2 =

𝑛𝐻2𝑂 = 

n1-2xmax = 5,0 – 2 x 0,31 = 4,4 mol

0 mol (réactif limitant).

2xmax = 2 x 0,31 = 0,62 mol



2. RÉACTION LIMITÉE
2.1 NOTION DE RÉACTION LIMITÉE ET D’ÉQUILIBRE

Un acide faible réagit partiellement avec l’eau suivant l’équation : 

AH + H2O ⇌ H3O
+ + A-

Cette réaction limitée conduit à un état d’équilibre. Toutes les 

espèces figurant dans l’équation sont présentes en état final. La 

double flèche indique que la réaction est limitée.

Lorsqu'une transformation est limitée, il y a coexistence des 

produits et des réactifs à l'état final.



L'ÉTAT D'ÉQUILIBRE

Un état d’équilibre est caractérisé par l’absence de toute modification au 

cours du temps.

Un équilibre est l’aboutissement d’une réaction inversible (qui peut avoir 

lieu dans les sens 1(direct) et 2 (indirect)).

L’équilibre chimique est un état stationnaire : à l'échelle macroscopique le 

système semble figé, mais à l’échelle microscopique les réactions ont 

toujours  lieu dans les sens 1 et 2 et elles se compensent exactement.



EXEMPLE : LA RÉACTION D’ESTÉRIFICATION

Équation de réaction : Alcool + acide = ester + eau

• Sens 1 : production d’ester et d’eau.

• Sens 2 : production d’alcool et d’acide.

•Cette réaction est limitée.

• L’équilibre est un état stationnaire pour lequel, à chaque 
instant, les réactions dans les sens 1 et 2 se compensent.



2.2 TABLEAU D’AVANCEMENT D’UNE RÉACTION 
LIMITÉE

Au cours d'une réaction limitée aucun des réactifs n'est complètement 

consommé. Il n'y a donc pas de réactif limitant.

L'avancement en état final est noté xfinal ou plus simplement xf , on 

parle d'avancement final.

Le tableau s'écrit exactement de la même manière que pour une 

réaction totale en écrivant xf à la place de xmax .

Il n'est pas possible d'utiliser les hypothèses au sujet du réactif 

limitant pour déterminer l'état final. On utilise pour cela le quotient 

de réaction, QR.



EXERCICE 2 :

Réaliser le tableau d'avancement de la réaction limitée d'estérification suivante :

CH3COOH + C2H6O ⇄ C3H8O2 + H2O

État initial

État intermédiaire

État final

CH3COOH + C2H6O ⇄ C3H8O2 + H2O

État initial n1 n2 0 0

État intermédiaire n1 - x n2 - x 0 + x 0 + x

État final n1 - xf n2 - xf xf xf



2.3 LE TAUX D’AVANCEMENT

Le taux d'avancement d'une réaction,  (« to ») et défini par le rapport entre 

l'avancement final et l'avancement maximal (celui qu'on obtiendrait si le réactif 

« limitant » était totalement consommé).

• Si  = 1, la transformation est totale.

• Si 0 <  < 1, la transformation est partielle ou limitée.

• Si  = 0, la transformation n'a pas eu lieu.

• Le taux d’avancement est sans unité.

𝜏 =
𝑥𝑓

𝑥𝑚𝑎𝑥



2.4 LE QUOTIENT DE RÉACTION
2.4.1 L’ACTIVITÉ

Dans le cas d’une solution dite « idéale », on suppose que chaque molécule de 

soluté n’est soumise à aucune interaction, ce qui signifie que la concentration 

apportée en soluté est réellement la concentration disponible en vue d’une 

réaction chimique. 

Au contraire, dans une solution réelle, il existe de nombreuses interactions qui 

vont rendre le soluté moins disponible en vue d’une réaction chimique. 

Ainsi, la concentration disponible en soluté ne sera pas véritablement la 

concentration du soluté « libre » en solution capable de réagir. 

Cet écart à l’idéalité oblige à introduire une grandeur corrective : l’activité 

d’un constituant. 



ACTIVITÉ SUIVANT L’ÉTAT PHYSIQUE DU CONSTITUANT 
POUR LES SOLUTIONS IDÉALES ET LES GAZ PARFAITS

L’activité est une grandeur sans unité

Etat physique Activité, a Commentaire

Solide pur / liquide pur = 1

Soluté (ions « i ») = Ci (en mol.L-1)

Solvant = 1 Assimilable à un liquide pur

Gaz « i » = Pi (en bar) Il s’agit de la pression partielle du gaz.

La pression totale d’un mélange de gaz est 

égale à la somme des pressions partielles



2.4.2 EXPRESSION DU QUOTIENT DE RÉACTION

L'étude du quotient de réaction QR permet de déterminer le sens 

d'évolution d'une réaction chimique.

Le quotient de réaction s'exprime en fonction des activités des réactifs 

(aB et aC) et des produits (aD et aE) .

Pour une réaction : bB + cC = dD + eE

Les coefficients stœchiométriques sont en exposant.

Qr = 
𝑎𝐷
𝑑 ∙𝑎𝐸

𝑒

𝑎𝐵
𝑏 ∙𝑎𝐶

𝑐



2.4.3 CONSTANTE D’ÉQUILIBRE
À l'équilibre le système n'évolue plus, le quotient de réaction reste fixe, il est égal à 

une constante K, appelée constante d'équilibre.

La constante d'équilibre d’une réaction chimique peut être donnée ou calculée :

• K est la constante d’équilibre de la réaction (sans unité), elle est associée à une 

équation de réaction.

• ∆𝑟𝐺0 est l’enthalpie libre standard, elle s’exprime en J.mol-1 (voir biochimie)

• R = 8,314 J.mol-1.K-1

• T est exprimé en K

K = 𝑒−
∆𝑟𝐺

0

𝑅𝑇 ou encore ∆𝑟𝐺
0 = - RT ln(K) 



2.4.4 LOI D’ACTION DE MASSE

On peut en déduire la loi d’action de masse ou loi de Guldberg et 

Waage :

Pour une réaction : bB + cC = dD + eE

À l’équilibre, la constante d’équilibre est égale au quotient de réaction (Qr). 

À l’équilibre : K = Qr soit  K = 
𝑎𝐷
𝑑 ∙𝑎𝐸

𝑒

𝑎𝐵
𝑏 ∙𝑎𝐶

𝑐



2.5 INTERPRÉTATION DE LA VALEUR DE LA 
CONSTANTE D’ÉQUILIBRE

On considère qu’une réaction est totale si  

On considère que la réaction est limitée (ou partielle ou équilibrée) si

On parle de réaction très peu avancée ou très limitée lorsque 

K > 104

K < 10-4

10-4  < K < 104



3. ÉNERGIE ÉCHANGÉE AU COURS D’UNE RÉACTION CHIMIQUE
3.1 ENTHALPIE STANDARD DE RÉACTION

Au cours d’une réaction chimique, il y a un échange d’énergie avec 

l’extérieur.

On peut la déterminer expérimentalement, ou par calcul à 

partir des enthalpies de formations des produits et réactifs.
Conditions standard (noté « ° ») : Pression de 1 bar, concentrations de 1 mol.L-1. Il n’y 

a pas de température standard, on prend généralement 298K (la température doit 

être précisée).

L’enthalpie standard de réaction, rH
0 correspond à la quantité de 

chaleur échangée par le milieu réactionnel avec l’extérieur, à la 

température T et sous une pression de 1 bar, pour un avancement de la 

réaction valant une mole. Elle s’exprime en J.mol-1.



3.2 SIGNE DE L’ENTHALPIE STANDARD DE RÉACTION

Le signe de l’enthalpie standard de réaction permet de caractériser 

la réaction chimique :

• Si ΔrH
0 < 0, la réaction est exothermique, le système cède de 

l’énergie.

• Si ΔrH
0 > 0, la réaction est endothermique, le système 

absorbe de l’énergie.

• Si ΔrH
0 = 0, la réaction est athermique.



3.3 ÉNERGIE THERMIQUE LIBÉRÉE

• Lors d’une réaction effectuée dans les conditions standards, 

l’énergie thermique libérée à pression constante, Qp, est :

•n est la quantité de matière de réactif qui a réagi. 

•n = xf , l’avancement final de la réaction.

Qp = n. ΔrH
0

J mol

J.mol-1



4. LE DÉPLACEMENT D’UN ÉTAT D’ÉQUILIBRE
4.1 LOI DE LE CHATELIER

Si on amène une modification à l’état d’équilibre du système, le système évolue. 

• Le système peut aussi évoluer vers une réaction totale.

Le système peut évoluer vers un nouvel état d’équilibre, on dit qu’on a 

déplacé l’équilibre dans le sens 1(direct) ou dans le sens 2 (indirect).



LOI DE LE CHATELIER (CHIMISTE FRANÇAIS 
1850-1936)

• Cette loi est également connue sous le nom de principe de modération ou de 

contrariété.

• Elle s’applique à des domaines très divers.

Lorsqu’on impose une contrainte à un système, le système évolue 

de manière à minimiser cette contrainte.



4.2 MODIFICATION DE LA COMPOSITION 
D’UN SYSTÈME À L’ÉQUILIBRE
Si l'on modifie la quantité d'un des constituants (produit ou réactif) une fois 
l'équilibre atteint, le système chimique évolue; il faut recalculer QR et le 
comparer à la constante d'équilibre pour savoir dans quel sens.

Le système évolue jusqu'à ce qu’un nouvel équilibre soit atteint.

Si QR = K la réaction a atteint l'équilibre, le système n'évolue plus.

Si QR < K la réaction évolue spontanément dans le sens direct, les quantités 
de matières de produits augmentent et celles des réactifs diminuent.

Si QR > K la réaction évolue spontanément dans le sens indirect, les quantités 
de matières de produits diminuent et celles des réactifs augmentent.



EXERCICE 3 :
Dans une pile, on considère la réaction suivante :

Zn(s)+ 2 Ag+(aq) ⇄ Zn2+(aq) + 2 Ag(s) K = 1052

À l’état initial, il y a déjà présence d’ions zincs et d’argent métallique :

[Ag+]i = [Zn2+]i= 0,20 mol.L-1 avec V = 1,0 L ; mZn = mAg = 20 g

On donne MZn = 65 g.mol-1 et MAg = 108 g.mol-1

1. Compléter le tableau d’avancement.

2. Calculer les quantités de matières n1, n2, n3 et n4.

3. Donner l’expression de Qr en état initial puis calculer sa valeur.

4. En déduire le sens d’évolution de cet équilibre.

5. D’après la valeur de K, cette réaction est-elle considérée comme totale ou limitée ?

6. En déduire la valeur de xf, et déterminer les concentrations en état final.

7. On modifie l’équilibre en ajoutant des ions argent de telle sorte que la nouvelle concentration 

est [Ag+]2= 0,50 mol.L-1, calculer le nouveau QR et en déduire le sens de déplacement de 

l’équilibre.



1.

2. n1 = 
𝑚𝑍𝑛

𝑀𝑍𝑛
= 0,31 𝑚𝑜𝑙 ; n2 = [Ag+]i x V = 0,20 mol; n3 = [Zn2+]i x V = 0,20 mol ; n4 = 

𝑚𝐴𝑔

𝑀𝐴𝑔
= 0,19 𝑚𝑜𝑙

3. QR = 
𝑎
𝑍𝑛2+

∙𝑎𝐴𝑔
2

𝑎𝑍𝑛∙𝑎𝐴𝑔+
2 =

[𝑍𝑛2+]×12

1×[𝐴𝑔+]2
= 5

4. QR < K, le système évolue dans le sens 1 ou sens direct.

5. K > 104 la réaction peut être considérée comme totale. On peut faire les 2 hypothèses.

6. Hypothèse 1 : Zn est limitant donc xf1 = 
𝑛1

1
= 0,31 mol

Hypothèse 2 : Ag+ est limitant donc xf2 = 
𝑛2

2
= 0,10 mol

On garde le plus petit des deux : xf = 0,10 mol

Zn(s) + 2 Ag+(aq) ⇄ Zn2+(aq) + 2 Ag(s)

État initial n1 n2 n3 n4

État intermédiaire n1 - x n2 - 2x n3 + x n4 + 2x

État final n1 - xf n2 - 2xf n3 + xf n4 + 2xf



État final :

nZn = n1 – xf = 0,21 mol ; nAg+ = n2 - 2xf  0 mol ; donc [Ag+]f = 
𝑛𝐴𝑔+

𝑉
 0 mol.L-1

nZn2+ = n3 + xf = 0,30 mol ; nAg = n4 + 2xf = 0,39 mol; donc [Zn2+]f = 
𝑛
𝑍𝑛2+

𝑉
= 0,30 

mol.L-1

7. Calcul du nouveau QR : on est en état final mais, après modification,  la nouvelle 

concentration en ion argent est [Ag+]2= 0,50 mol.L-1. 

QR2 = 
𝑎
𝑍𝑛2+

∙𝑎𝐴𝑔
2

𝑎𝑍𝑛∙𝑎𝐴𝑔+
2 =

[𝑍𝑛2+]𝑓×1
2

1×[𝐴𝑔+]2
2 = 1,2    

QR2 < K, le système évolue dans le sens 1 ou sens direct.



4.3 INFLUENCE D’UNE MODIFICATION DE LA TEMPÉRATURE

Pour prévoir l'influence de la température sur un système physico-chimique on 

peut employer la loi de modération de Van’t Hoff.

Les sens endothermique et exothermique sont déterminés par le signe de rH
0.

Une élévation de la température provoque une évolution qui permet 

de la faire diminuer, donc favorise le sens endothermique de la 

réaction.

Inversement, une diminution de la température déplace l’équilibre 

dans le sens exothermique de la réaction.



EXERCICE 4 

Soit la réaction :  2 SO3(g) ⇌ 2 SO2(g) + O2(g) à T = 1000 K

On dispose au départ d’une mole de SO3.

1. Déterminer l’enthalpie standard de cette réaction en utilisant la loi 
de Hess : ∆𝑟𝐻

0 = 2∆𝑓𝐻
0(SO2(g)) +∆𝑓𝐻

0(O2(g) ) - 2∆𝑓𝐻
0(SO3(g)) 

2. En déduire si cette réaction est endothermique, athermique ou 
exothermique, à cette température.

3. On diminue ensuite la température à 800K. Comment le système 
évolue-t-il ?

Données SO3(g) SO2(g) O2(g)

∆𝑓𝐻
0 (kJ.mol-1) -395,7 -296,8 0



FIN
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