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EN ROUTE VERS LE BACCALAURÉAT 

Comme vous le savez, la réforme du Baccalauréat est entrée en vigueur progressivement jusqu’à l’année 
2021, date de délivrance des premiers diplômes de la nouvelle formule. 
 
Dans le cadre de ce nouveau Baccalauréat, notre Etablissement, toujours attentif aux conséquences des 
réformes pour les élèves, s’est emparé de la question avec force énergie et conviction pendant plusieurs 
mois, animé par le souci constant de la réussite de nos lycéens dans leurs apprentissages d’une part, et par 
la pérennité de leur parcours d’autre part. Notre Etablissement a questionné la réforme, mobilisé l’ensemble 
de son atelier pédagogique, et déployé tout son savoir-faire afin de vous proposer un enseignement tourné 
continuellement vers l’excellence, ainsi qu’une scolarité tournée vers la réussite.  
 

• Les Cours Pi s’engagent pour faire du parcours de chacun de ses élèves un tremplin vers l’avenir.  

• Les Cours Pi s’engagent pour ne pas faire de ce nouveau Bac un diplôme au rabais.  

• Les Cours Pi vous offrent écoute et conseil pour coconstruire une scolarité sur-mesure. 
 

LE BAC DANS LES GRANDES LIGNES 

Ce nouveau Lycée, c’est un enseignement à la carte organisé à partir d’un large tronc commun en classe de 
Seconde et évoluant vers un parcours des plus spécialisés année après année. 
 

 

 

CE QUI A CHANGÉ  
• Il n’y a plus de séries à proprement parler. 
• Les élèves choisissent des spécialités : trois disciplines en classe de Première ; puis n’en conservent que 

deux en Terminale. 
• Une nouvelle épreuve en fin de Terminale : le Grand Oral. 
• Pour les lycéens en présentiel l’examen est un mix de contrôle continu et d’examen final laissant envisager 

un diplôme à plusieurs vitesses. 
• Pour nos élèves, qui passeront les épreuves sur table, le Baccalauréat conserve sa valeur. 
 

CE QUI N’A PAS CHANGÉ 
• Le Bac reste un examen accessible aux candidats libres avec examen final. 
• Le système actuel de mentions est maintenu. 
• Les épreuves anticipées de français, écrit et oral, tout comme celle de spécialité abandonnée se dérouleront 

comme aujourd’hui en fin de Première. 
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A l’occasion de la réforme du Lycée, nos manuels ont été retravaillés dans notre atelier pédagogique pour 
un accompagnement optimal à la compréhension. Sur la base des programmes officiels, nous avons choisi 
de créer de nombreuses rubriques : 
 

• Suggestions de lecture pour s’ouvrir à la découverte de livres de choix sur la matière ou le sujet 

• L’essentiel et le temps du bilan pour souligner les points de cours à mémoriser au cours de l’année 

• À vous de jouer pour mettre en pratique le raisonnement vu dans le cours et s’accaparer les ressorts 
de l’analyse, de la logique, de l’argumentation, et de la justification 

• Pour aller plus loin pour visionner des sites ou des documentaires ludiques de qualité 

• Et enfin ... la rubrique Les Clés du Bac by Cours Pi qui vise à vous donner, et ce dès la seconde, toutes 
les cartes pour réussir votre examen : notions essentielles, méthodologie pas à pas, exercices types et 
fiches étape de résolution !  

 

PHYSIQUE-CHIMIE PREMIÈRE 
Module 1 – Transformations de la matière 

L’AUTEURE 
 

 
 

PRÉSENTATION 
 

Ce cours est divisé en chapitres, chacun comprenant :  
 

• Le cours, conforme aux programmes de l’Education Nationale 

• Des exercices d’application et d’entraînement 

• Les corrigés de ces exercices 

• Des devoirs soumis à correction (et se trouvant hors manuel). Votre professeur vous renverra le 
corrigé-type de chaque devoir après correction de ce dernier. 

 
Pour une manipulation plus facile, les corrigés-types des exercices d’application et d’entraînement sont 
regroupés en fin de manuel. 

 

CONSEILS A L’ÉLÈVE 
 

Vous disposez d’un support de Cours complet : prenez le temps de bien le lire, de le comprendre mais surtout 
de l’assimiler. Vous disposez pour cela d’exemples donnés dans le cours et d’exercices types corrigés.  
Vous pouvez rester un peu plus longtemps sur une unité mais travaillez régulièrement. 
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LES FOURNITURES 
 

Vous devez posséder : 
 

• une calculatrice graphique pour l’enseignement scientifique au Lycée comportant un mode examen 
(requis pour l’épreuve du baccalauréat). 

• un tableur comme Excel de Microsoft (payant) ou Calc d’Open Office (gratuit et à télécharger sur 
http://fr.openoffice.org/). En effet, certains exercices seront faits de préférence en utilisant un de ces 
logiciels, mais vous pourrez également utiliser la calculatrice). 

 

LES DEVOIRS 
 
Les devoirs constituent le moyen d’évaluer l’acquisition de vos savoirs (« Ai-je assimilé les notions 
correspondantes ? ») et de vos savoir-faire (« Est-ce que je sais expliquer, justifier, conclure ? »). 
 
Placés à des endroits clés des apprentissages, ils permettent la vérification de la bonne assimilation des 
enseignements. 
 
Aux Cours Pi, vous serez accompagnés par un professeur selon chaque matière tout au long de votre année 
d’étude. Référez-vous à votre « Carnet de Route » pour l’identifier et découvrir son parcours. 
Avant de vous lancer dans un devoir, assurez-vous d’avoir bien compris les consignes.  
Si vous repérez des difficultés lors de sa réalisation, n’hésitez pas à le mettre de côté et à revenir sur les 
leçons posant problème. Le devoir n’est pas un examen, il a pour objectif de s’assurer que, même quelques 
jours ou semaines après son étude, une notion est toujours comprise. 
Aux Cours Pi, chaque élève travaille à son rythme, parce que chaque élève est différent et que ce mode 
d’enseignement permet le « sur-mesure ».  
Nous vous engageons à respecter le moment indiqué pour faire les devoirs. Vous les identifierez par le 
bandeau suivant : 
 

 
 

Il est important de tenir compte des remarques, appréciations et conseils du professeur-correcteur. Pour 
cela, il est très important d’envoyer les devoirs au fur et à mesure et non groupés. C’est ainsi que vous 
progresserez ! 
 
 

 
  

Donc, dès qu’un devoir est rédigé, envoyez-le aux Cours Pi par le biais que vous avez choisi : 
 

1) Par soumission en ligne via votre espace personnel sur PoulPi, pour un envoi gratuit, sécurisé 
et plus rapide. 

2) Par voie postale à Cours Pi, 9 rue Rebuffy, 34 000 Montpellier 
Vous prendrez alors soin de joindre une grande enveloppe libellée à vos nom et adresse, et 
affranchie au tarif en vigueur pour qu’il vous soit retourné par votre professeur 

 
N.B. : quel que soit le mode d’envoi choisi, vous veillerez à toujours joindre l’énoncé du devoir ; 
plusieurs énoncés étant disponibles pour le même devoir. 
N.B. : si vous avez opté pour un envoi par voie postale et que vous avez à disposition un scanner, nous 
vous engageons à conserver une copie numérique du devoir envoyé. Les pertes de courrier par la Poste 
française sont très rares, mais sont toujours source de grand mécontentement pour l’élève voulant 
constater les fruits de son travail. 
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SOUTIEN ET DISPONIBILITÉ 

 
 

Professeur des écoles, professeur de français, professeur de maths, professeur de langues : notre Direction 
Pédagogique est constituée de spécialistes capables de dissiper toute incompréhension. 
 
Au-delà de cet accompagnement ponctuel, notre Etablissement a positionné ses Responsables pédagogiques 
comme des « super profs » capables de co-construire avec vous une scolarité sur-mesure. 
En somme, le Responsable pédagogique est votre premier point de contact identifié, à même de vous guider 
et de répondre à vos différents questionnements. 
 
Votre Responsable pédagogique est la personne en charge du suivi de la scolarité des élèves. 
Il est tout naturellement votre premier référent : une question, un doute, une incompréhension ? Votre 
Responsable pédagogique est là pour vous écouter et vous orienter. Autant que nécessaire et sans aucun 
surcoût. 
 

 

Du lundi au vendredi : horaires disponibles sur votre carnet de route et sur PoulPi.  
 
 
 
 

 

Orienter les parents et les élèves. 
Proposer la mise en place d’un accompagnement individualisé de l’élève. 
Faire évoluer les outils pédagogiques. 
Encadrer et coordonner les différents professeurs. 
 

 
 

Notre Etablissement a choisi de s’entourer de professeurs diplômés et expérimentés, parce qu’eux seuls ont 
une parfaite connaissance de ce qu’est un élève et parce qu’eux seuls maîtrisent les attendus de leur 
discipline. En lien direct avec votre Responsable pédagogique, ils prendront en compte les spécificités de 
l’élève dans leur correction. Volontairement bienveillants, leur correction sera néanmoins juste, pour mieux 
progresser. 
 

 

Une question sur sa correction ?  

• faites un mail ou téléphonez à votre correcteur et demandez-lui d’être recontacté en 
lui laissant un message avec votre nom, celui de votre enfant et votre numéro. 

• autrement pour une réponse en temps réel, appelez votre Responsable pédagogique. 
 

 

 
 

Placé sous la direction d’Elena COZZANI, le Bureau de la Scolarité vous orientera et vous guidera dans vos 
démarches administratives. En connaissance parfaite du fonctionnement de l’Etablissement, ces référents 
administratifs sauront solutionner vos problématiques et, au besoin, vous rediriger vers le bon interlocuteur. 
 

 

Du lundi au vendredi : horaires disponibles sur votre carnet de route et sur PoulPi.  
04.67.34.03.00 
scolarite@cours-pi.com 
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LA VERRERIE DE LABORATOIRE 
_________________________________________________ 
 

La verrerie de laboratoire désigne divers récipients, instruments et équipements en verre (verrerie) utilisés 

en laboratoire par les chimistes et les biologistes pour des expériences scientifiques ou des procédures à 

petite échelle. Par extension elle peut également désigner ces mêmes éléments lorsqu'ils sont fabriqués en 

matières plastiques, mais traditionnellement c'est le verre qui est utilisé, il convient à la plupart des 

situations. Transparent, non déformable et résistant à des températures élevées, il s'use peu et supporte la 

stérilisation en autoclave et le nettoyage en autolaveur. Il est chimiquement très résistant à l'eau, aux 

halogènes, aux solvants et composés organiques et aux acides. 

  

https://fr.wikipedia.org/wiki/Verre
https://fr.wikipedia.org/wiki/Verrerie
https://fr.wikipedia.org/wiki/Laboratoire_de_chimie
https://fr.wikipedia.org/wiki/Chimiste
https://fr.wikipedia.org/wiki/Biologiste
https://fr.wikipedia.org/wiki/M%C3%A9thode_exp%C3%A9rimentale
https://fr.wikipedia.org/wiki/Mati%C3%A8re_plastique
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LA MESURE EN CHIMIE 
_________________________________________________ 
 
Une unité de mesure est un étalon nécessaire pour la mesure d'une grandeur physique. 
 
Les systèmes d'unités, définis en cherchant le plus large accord dans le domaine considéré, sont rendus 
nécessaires par la méthode scientifique dont un des fondements est la reproductibilité des expériences (donc 
des mesures), ainsi que par le développement des échanges d'informations commerciales ou industrielles. 
 

NOMBRE D'AVOGADRO ET MOLE 
 
Le nombre d’Avogadro a pour valeur   NA = 6,02214076 × 10 23 
 

➢ On retiendra généralement NA = 6,02 × 10 23  
 

La mole (mol) est l’unité de quantité de matière.  
 

➢ Comme pour ces unités, on peut utiliser les sous-unités comme la millimole (1 mmol =10-3mol) 
➢ Il faut faire attention aux entités concernées : on parle de "n moles de…"  

 

Exemples : 

Une mole d'atome d'oxygène contient 
236,02 10  atomes d'oxygène.  

Une mole de dioxygène contient 
236,02 10  de molécules de O2,  

donc 
232 6,02 10  atomes de O. 

3 mmol de carbone contient  
3 23 193 10 6,02 10 1,806 10−   =   atomes de carbone. 

 

MASSE MOLAIRE 
 

La masse molaire atomique d’un élément est la masse d’une mole d’atomes de cet élément.  
 

➢ La masse molaire s'exprime généralement en g·mol−1. 
 

Exemple : (H) 1 g mol ; (O) 16 g molM M=  =   

 
La masse molaire moléculaire d'une espèce moléculaire est la masse d’une mole de ses molécules.  
Elle est la somme des masses molaires atomiques correspondant aux atomes constituant une molécule 

Exemple : 2(H O) 2 (H) (O) 2 1 16 18 g molM M M=  + =  + =   

 
Pour les ions, on procède comme pour les atomes et les molécules (on néglige les masses des électrons en 
excès ou en défaut). 
 

VOLUME MOLAIRE 
 
Le volume molaire d'un gaz est le volume occupé par 1 mole de ce gaz.  
 
➢ Le volume molaire s'exprime généralement en L.mol−1. 

Il dépend de la température, mais est identique en première approximation pour les gaz courants.  
 

TITRE MOLAIRE ET MASSIQUE  
 
Le titre (ou concentration) massique t est la masse de soluté par litre de solution.  
➢ Le titre massique s'exprime généralement en g.L−1. 
 
Le titre (ou concentration) molaire c est la quantité de matière de soluté par litre de solution.  
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➢ La concentration molaire s'exprime généralement en mol.L−1. 

MASSE VOLUMIQUE ET DENSITÉ 
 
Pour un même volume occupé, les espèces chimiques ne possèdent pas la même masse.  
Si le volume V (en m3) d'un corps homogène a une masse de m (en kg), on définit la masse volumique ρ  

(en kgm-3) comme étant le rapport :  

𝝆 =
𝒎

𝑽
 

 
➢ La masse volumique de l’eau à température ambiante (20°C) est :  

 
𝜌(eau)=1000 kg ⋅ 𝑚−3=1 kg ⋅ 𝐿−1 = 1 𝑔 ⋅ cm−3  

 
La densité d d’un liquide ou d’un solide de masse volumique ρ  se définit généralement par rapport à l’eau. 

𝒅 =
𝝆

𝝆(𝒆𝒂𝒖)
 

 
➢ La densité est une grandeur sans unité. 
➢ La densité d’un gaz se définit généralement par rapport à l’air.  
 

RELATIONS UTILES POUR LES SOLUTIONS 
 
On appelle n la quantité de matière du soluté, M sa masse molaire, t le titre massique, c la concentration 
molaire, V le volume. 
 

𝒎 = 𝒏 ×𝑴 𝒐𝒖 𝒏 =
𝒎

𝑴
 

𝒕 =
𝒎

𝑽
          𝒄 =

𝒏

𝑽
             𝒕 = 𝒄 ×𝑴 
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LE TABLEAU PÉRIODIQUE 
_________________________________________________ 
 
On dénombre aujourd’hui 118 éléments connus (naturels et artificiels), répertoriés dans le tableau de 
Mendeleïev. Cette diversité d’éléments chimiques montre la richesse de la matière. Les êtres vivants, la Terre 
et l’Univers sont composées d’une multitude d’atomes différents et dans des proportions différentes.  
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LES PICTOGRAMMES EN CHIMIE 
_________________________________________________ 
 
Voici Un tableau des symboles de dangers chimiques. 
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INTRODUCTION 
_________________________________________________ 
 

 

 
 
La chimie est la science de la matière et de ses transformations. Lorsqu’on mélange deux matières, tout peut 
arriver ; du simple changement de coloration jusqu’à l’explosion. Pour comprendre cet éventail de 
possibilités, la chimie va zoomer sur les éléments chimiques pour expliquer, prédire et utiliser la richesse des 
interactions entre ces éléments. 
 
Après un passage par la compréhension des mécanismes qui expliquent la couleur d’une solution et son 
utilité en chimie, nous verrons en détails ce qu’il se passe au cours des réactions chimiques mises en jeu. 
Nous poursuivrons alors notre exploration dans l’infiniment petit pour comprendre comment l’organisation 
des molécules et des atomes explique les différences de comportement des solutions à l’échelle 
macroscopique pour obtenir un moyen de répondre à la question originelle : huile et grenadine, même 
combat ? 
 

Versez de l’huile dans un verre d’eau… Que remarquez-vous ? L’huile ne se mélange pas à l’eau ! 
Pourtant quand vous mélangez sirop de grenadine et eau, vous obtenez une boisson d’un rouge-
rosé parfaitement homogène.  
Qu’est-ce qui explique les différences de comportement entre ces deux liquides ?  C’est la question 
à laquelle nous allons tenter de répondre à travers ce module de chimie. 
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CHAPITRE 1 
COULEUR DES SOLUTIONS 

 
 

 

Déterminer la quantité de colorant utilisée pour colorer en vert votre 
sirop de menthe ? C’est possible avec la chimie ! 
 
Dans ce chapitre, nous allons comprendre l’origine des couleurs des 
solutions, et utiliser les propriétés de coloration pour mesurer des 
concentrations par spectrophotométrie.  
 
 
 

  OBJECTIFS 

• Comprendre les notions d’absorbance, de spectre d’absorption, de couleur 
d’une espèce en solution et la loi de Beer-Lambert. 

 

  COMPÉTENCES VISÉES 
• Expliquer ou prévoir la couleur d’une espèce en solution à partir de son 

spectre UV-visible.  

• Déterminer la concentration d’un soluté à partir de données expérimentales 
relatives à l’absorbance de solutions de concentrations connues. 

 

  PRÉREQUIS 
• Equations de droites. 

• Lumière : spectre de la lumière blanche. 

• La mesure en chimie : concentrations molaires et massique, quantité de 
matière. 

• Solutions aqueuses : dilution. 

• Equation-bilan d'une réaction chimique. 
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COULEUR DES SOLUTIONS 

Lumière, absorbance et spectrophotométrie 
 

 

 
ACTIVITÉ 1 
On a une solution de sulfate de cuivre sans indication de concentration. 
 

 
1) De quelle couleur est cette solution ? 

 
  

On souhaite connaître sa concentration en réalisant un dosage par étalonnage. Pour cela on dispose d'une 
solution S0 de sulfate de cuivre à 0,5 mol/L. 
 
2) A quelle grandeur la donnée 0,5 mol/L correspond-elle ? 

 
  

On réalise 3 autres solutions S1, S2 et S3 concentrées respectivement à 0,25 mol/L, 0,1 mol/L et 0,05 
mol/L de 10 ml chacune.  

3)   
a. Quelle opération fait-on quand on réalise ces solutions ? 

 
  

b. Comment appelle-t-on la solution initiale ? Comment appelle-t-on les autres ?  
 

  

c. Donnez le protocole précis (verrerie utilisée, volumes prélevés) pour la réalisation de S1. 
 

  

  

  

  

  

  

4) S1, S2 et S3 sont-elles de plus en plus claires ou de plus en plus foncées ? 
 

  

   

Première approche 
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Voilà les solutions :  

 
5) Pouvez-vous estimer la concentration de la solution inconnue ?  
 
  

6) Commentez la méthode. 
 
  

La lumière a d'autant plus de mal à passer que la solution est foncée. C'est l'absorbance. Il existe un appareil 
permettant de mesurer cette absorbance appelé spectrophotomètre 
 
On réalise des solutions à 0,01, 0,005 et 0,001 et on mesure leur absorbance (on verra dans le cours pourquoi 
il faut diluer). 
 

 
 
7) Que constate-t-on ?  
 
  

Il s'agit de la traduction de la loi de Beer-Lambert.  
 
On dilue 50 fois la solution inconnue et on mesure son absorbance : on trouve 1. 
 
8) Quelle est la concentration de la solution mesurée ? 
 
  

9) Quelle est la concentration de la solution inconnue ?  
 
  

10) Comparez les avantages et inconvénients par rapport à la méthode précédente.  
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SOLUTIONS DE L’ACTIVITÉ 1.1  

1) Elle est bleue (présence de ion cuivre 
2Cu +

 ). 
2) Il s'agit de la concentration molaire.  
3)   

a. Il s'agit d'une dilution. 
b. La solution initiale est la solution mère. Les autres sont les solutions filles.  
c.  On détermine le volume à prélever de la solution mère (S0). 

fille fille mère mère mère mère

0,25
10    5 mL

0,5
V c V c V V=  =  =   

On prélève 5 mL de la solution S0  pipette graduée. On verse dans une fiole jaugée à 10 ml et on 
complète jusqu'au trait de jauge avec de l'eau distillée. 

4) S1, S2 et S3 sont de plus en plus claires. 
5) La concentration de la solution inconnue est intermédiaire entre celle de S1 et celle de S2 : on 

prend la valeur moyenne, soit environ 0,17 mol/L. 
6) C'est une méthode qui nécessite peu de moyens (juste de la verrerie) mais peu précise.  
7) Les points sont alignés sur une droite passant par l'origine. L'absorbance est proportionnelle à la 

concentration.  
On dilue 50 fois la solution inconnue et on mesure son absorbance : on trouve 1. 

8) On lit sur le graphique : 4 mmol/L 
9) Comme on a dilué 50 fois, la concentration de la solution inconnue vaut : 4 × 50 = 200 mmol/L soit 

0,2 mmol/L.  
10) Cette méthode est beaucoup plus précise mais nécessite l'utilisation d'un spectrophotomètre et 

des dilutions plus importantes.  
 

RAPPELS SUR LE SPECTRE DE LA LUMIÈRE 
 

 
 

➢ La longueur d’onde s’exprime généralement en nanomètres (1 nm=10−9 m). 
 

➢ Toutes les longueurs d’onde ne sont pas visibles par l’œil humain. Seules celles comprises entre 400 
nm et 800 nm le sont. Le mélange de toutes ces couleurs constitue la lumière blanche. 
 

• Les ultraviolets (𝜆 < 400 nm) sont invisibles à l’œil nu mais leurs effets sont observables 
(bronzage).  

• Les infrarouges (𝜆 > 800 nm), également invisibles, donnent une impression de chaleur. 
 

 
 
 
 

 

Longueur d’onde(en nm) Couleur de la lumière 

< 400 Lumière ultraviolette 

400-430 Différentes nuances de violet 

440-500 Différentes nuances de bleu 

510-570 Différentes nuances de vert 

580-610 Différentes nuances de jaune 

620-700 Différentes nuances d’orange 

710-800 Différentes nuances de rouge 

> 810 Lumière infrarouge 

  

L’ESSENTIEL 
• La lumière du soleil est constituée d’ondes lumineuses. Chacune de ses ondes est 

caractérisée par sa longueur d’onde   (lambda) et se propage dans le vide (ou dans l’air) 
à la vitesse de la lumière (𝑐 = 3 × 108 𝑚 ⋅ 𝑠−1).  

• La longueur d’onde donne sa couleur à l’onde. 
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ABSORBANCE, SPECTROPHOTOMÉTRIE 

 

➢ Si la substance n’absorbe qu’une couleur, elle apparaîtra avec la couleur complémentaire. 
 

On peut utiliser un cercle chromatique : 

 
Exemple : 
Une solution qui absorbe le bleu (autour de 450 nm) apparaîtra orange. 
 

 

➢ L’absorbance se mesure avec un spectrophotomètre 
 
 
 
 
 
 

On peut ainsi définir pour une entité chimique son spectre d’absorption qui est la fonction 𝐴 = 𝑓(𝜆). 
Exemple : 
Spectre d’absorbance d'une solution de permanganate de potassium 
 

  

Le spectre d’absorbance 
montre que le permanganate 
admet un maximum 
d’absorbance vers 530 nm soit 
dans le vert. 
Une solution de permanganate 
va apparaître rouge violacé 
(mauve). 

  

L’ESSENTIEL 
L’absorbance d’une solution pour une longueur d’onde donnée est la proportion de 
lumière monochromatique de cette longueur d’onde qui est absorbée. 

L’ESSENTIEL 
• Une substance qui laisse passer toute la lumière blanche paraît incolore. 
• Une solution est colorée si elle absorbe une partie du spectre visible. Sa couleur est la 

synthèse additive des radiations non absorbées.  
 

Absorbance 

Longueur 
d’onde 

https://www.google.fr/imgres?imgurl=https://www.quebecsurvieurbaine.com/wp-content/uploads/2019/01/combo-permanganato-agua-oxigenada-y-azul-de-metileno-D_NQ_NP_861064-MLA28197426052_092018-F.jpg&imgrefurl=https://www.quebecsurvieurbaine.com/permanganate-de-potassium-5-utilisations-de-survie-surprenantes/&docid=fHnpPZXXBhkHiM&tbnid=nELpTqeCS3CY_M:&vet=10ahUKEwjR1sXu64TkAhUNz4UKHaFKAV0QMwjSASgtMC0..i&w=640&h=480&bih=669&biw=1272&q=permanganate%20de%20potassium&ved=0ahUKEwjR1sXu64TkAhUNz4UKHaFKAV0QMwjSASgtMC0&iact=mrc&uact=8
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Remarque : quand il n'y a qu'un pic, on prend la couleur complémentaire de la couleur absorbée. S'il y a 
plusieurs pics, il est préférable de prendre les couleurs non absorbées et de faire la synthèse additive.  
 

Exemple : 

 
 

On a des radiations non absorbées dans le vert (et quelques-unes dans le rouge). La solution est verte.  
 

COULEUR DES SOLUTIONS 

Loi de Beer Lambert 
 
 

Nous avons vu dans l'activité que, plus la solution est concentrée, plus son absorbance est importante.  
 
Mais on peut aller plus loin quand les concentrations sont faibles : il y a alors proportionnalité entre 
absorbance et concentration.  
  

À VOUS DE JOUER 1 
Menthe ou grenadine ? Complétez. 

 
1) Quelle est la longueur d'onde la plus absorbée ?............................................. 

2) A quelle couleur correspond-elle ?........................................................... 

3) On regarde la couleur …………………………………………………… sur le cercle 

……………………………………. : il s'agit de la couleur  ……………………………………….. 

4) La couleur de la solution est donc ……………………………………………….. 

5) Il s'agit donc d'un sirop de …………………………. 

https://www.google.fr/imgres?imgurl=https://static.wixstatic.com/media/87fc96_84004c586eda44aca93fe9695347c11c.png/v1/fill/w_600,h_359,al_c,q_80,usm_0.66_1.00_0.01/87fc96_84004c586eda44aca93fe9695347c11c.webp&imgrefurl=https://paulinejulliard21.wixsite.com/tpecolorants/blank-fkr35&docid=BsLjAowSFbt9aM&tbnid=DEhh63TPK9UzuM:&vet=10ahUKEwiIpPSS7oTkAhXEQEEAHXzeANIQMwhrKBgwGA..i&w=600&h=359&bih=669&biw=1272&q=sirop%20de%20menthe%20spectre%20d'absorbtion&ved=0ahUKEwiIpPSS7oTkAhXEQEEAHXzeANIQMwhrKBgwGA&iact=mrc&uact=8
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La loi de Beer-Lambert établit une proportionnalité entre la concentration d'une entité chimique et la 
longueur du trajet parcouru par la lumière dans le milieu considéré. Le coefficient de proportionnalité est 
l'absorbance ou le coefficient d'absorption de celle-ci. 

 
➢ La loi est valide pour des solutions suffisamment diluées (environ 10-2 mol/L) et limpides. La lumière 
doit être quasi monochromatique.  
 

Choix de la longueur d'onde pour mesurer la concentration d'une espèce colorée 
On doit régler un spectrophotomètre sur la longueur d'onde donnant le maximum d'absorbance. 
 

Exemple : 
 

 
 

Spectre d'absorbance du permanganate de potassium 
 
Pour mesurer l'absorbance d'une solution de permanganate de potassium, on doit régler sur 530 nm.  
  

À VOUS DE JOUER 2 
Complétez. 
 
 
 

1) La loi de Beer-Lambert est-elle valable pour : 

a. toutes les longueurs d'onde ?................... 

b. toutes les concentrations ? ……………….. 

2) Comment doit-on régler un spectrophotomètre pour mesurer la concentration d'une espèce 

colorée ? ………………………………………………………………………………………………………… 

 

L’ESSENTIEL 
Absorbance. 
 

L’absorbance d’une solution pour une longueur d’onde donnée est proportionnelle à la 
concentration molaire d'une substance (quand les concentrations sont assez faibles) et à 
l’épaisseur de la solution traversée. 

𝐴 = 𝜀 ⋅ ℓ ⋅ 𝐶  

ℓ en m ; C en mol ⋅ 𝐿−1  

Le coefficient 𝜀 est le coefficient d’extinction molaire en 𝐿 ⋅mol−1 ⋅ 𝑚−1. Il dépend 

de l’espèce, de la longueur d’onde, du solvant et de sa température. 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Absorbance
https://fr.wikipedia.org/wiki/Coefficient_d%27absorption
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COULEUR DES SOLUTIONS 

Application au dosage par étalonnage 
 
 

Doser une espèce chimique en solution consiste à déterminer sa concentration dans la solution. 
 
➢ La loi de Beer-Lambert permet de doser une espèce à l’aide d’un spectrophotomètre. Le procédé 
s’appelle spectrophotométrie. C'est un procédé de dosage par étalonnage. 
 

Principe : 
 

• On réalise par dilution, à partir d’une solution mère de l’espèce à doser, des solutions filles de 
différentes concentrations connues. 

• On réalise l’étalonnage du spectrophotomètre en mesurant l’absorbance des différentes solutions 
filles. On utilise pour cela une longueur d’onde proche de celle correspondant au maximum 
d’absorbance.  

• On trace la courbe d’étalonnage 𝐴 = 𝑓(𝑐) où A est l’absorbance des solutions filles et c leur 
concentration molaire. Dans les conditions d’application de la loi de Beer-Lambert, cette courbe est 
une droite passant par l’origine.  

• On détermine ensuite l’absorbance d’une solution de concentration inconnue en utilisant la courbe.  
 

Exemple : 
 

Le Dakin contient du permanganate de 
potassium. Le permanganate admet un 
maximum d’absorbance vers 530 nm. On 
va donc régler le spectrophotomètre sur 
cette valeur. On obtient la courbe 
d’échantillonnage suivante : 
Une solution d’absorbance 0,075 
correspond donc à une concentration : 

𝑐 = 3,8 × 10−5mol. 

 

  

À VOUS DE JOUER 3 
Complétez. 
 
 
 

1) Quelles sont les différentes utilisations d'un spectrophotomètre lors d'un dosage ?  
 

  

2) Une solution diluée 10 fois a une absorbance de 0,175.  
 

La concentration de la solution diluée vaut :  ……………………..  

La concentration de la solution inconnue vaut : …………………. 
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LE TEMPS DU BILAN 

 

 

➢ L’absorbance d’une solution pour une longueur d’onde donnée est la proportion de lumière 
monochromatique de cette longueur d’onde qui est absorbée. 

 
 
➢ L’absorbance A est proportionnelle à la concentration d’une substance C. C’est la loi de Beer-Lambert 

donnée par la formule : 

𝑨 = 𝜺 ⋅ 𝓵 ⋅ 𝑪 

Où  ℓ  est l’épaisseur de solution traversée et  𝜀  est un coefficient (qui dépend de plusieurs facteurs). 

 
 
➢ On peut doser un mélange grâce à la spectrophotométrie. On construit une courbe étalon de 

l’absorbance en fonction de la concentration à partir de solutions aux concentrations connues. On utilise 
alors cette courbe pour doser les solutions aux concentrations inconnues. 
 

 
 

 
  

LE TEM
P

S D
U

 B
ILA

N
 



  
 

© Cours Pi Physique-Chimie – Première – Module 1 18 

 
 

Abordons maintenant une série d’exercices, afin de vérifier vos connaissances.  
Les exercices ont été classés dans un ordre d’approfondissement croissant.  
Les réponses aux exercices se trouvent en fin de manuel.  
 

 

La verrerie de laboratoire. 
 

1) Quelle est la différence entre pipette graduée et pipette jaugée ? Donnez leurs avantages. 
 

  

  

  

  

2) Expliquez l’intérêt d’utiliser une fiole plutôt qu'une éprouvette graduée ou qu'un erlenmeyer pour 
réaliser des dilutions.  

 
  

  

  

 

 

1) 6 12 6M(C H O ) 180 g/mol=  

On dissout 4g de glucose ( 6 12 6C H O  ) dans 500 mL d'eau.  

Quel est le titre massique de la solution en glucose ? Quelle est la concentration molaire ?  
 

  

  

  

  

2) Complétez. 
 

( )

( )

( )

3

3

2 3

 

0,1

Echantillon 1 Echantillon 2 Echantillon 3

 Concentration en mol/L 10

0,25  Volume en L 5 10

 Quantité de matière en mol 2 10 2 10

−

−

− −



 

 

  

EX
ER

C
IC

ES
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1) De quelles couleurs sont ces 2 colorants alimentaires dont on a tracé la courbe d'absorbance ?  Justifiez. 
 
  

  

 

2) Ces colorants entrent dans la composition d'un sirop de menthe. Justifiez la couleur obtenue. 
 
  

  

 
 
Données : masse molaire du permanganate de potassium : M(KMnO4)=158 g/mol  
 

 
 

Doc 1 : Spectre d'absorbance du 
permanganate de potassium. 

 
 

Doc 2 : courbe d'étalonnage pour des solutions de 
permanganate de potassium. 

  

EX
ER

C
IC

ES 
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Doc 3 : couleurs visibles 

 
Doc 4 : cercle chromatique 

 

On considère 500 ml d'une solution de permanganate de potassium. 
1) De quelle couleur est la solution : justifiez. 

 
  

  

2) Sur quelle longueur d'onde doit-on régler le spectrophotomètre ? 
 
  

3) Pourquoi doit-on diluer la solution inconnue ? 
 
  

4) Donnez le protocole de dilution. 
 
  

  

  

5) Commentez l’allure de la courbe du document 2. 
 
  

6) Quelle est la concentration de la solution diluée ? 
 
   

EX
ER

C
IC

ES
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7) Quelle est la concentration de la solution initiale ? 
 
  

8) Quelle masse de permanganate a-t-on dissoute pour obtenir cette solution ? 
 
  

  

 

 
Bac 2006. 

Le vin est obtenu par fermentation du jus de raisin. 
Lors de la fermentation alcoolique, le glucose présent dans le raisin est dégradé en éthanol et en dioxyde de 
carbone CO2. Lorsque la vinification est terminée, on décèle généralement dans le vin la présence de CO2 à 
raison de 200 à 700 mg par litre. 
Pour déterminer la concentration en CO2 d’un vin, les laboratoires d’œnologie analysent, par 
spectrophotométrie, les échantillons que leur fournissent les viticulteurs. 
A l’aide d’un spectrophotomètre, l’absorbance de cet échantillon est mesurée pour une gamme de longueurs 
d’onde données (situées de part et d’autre du maximum d’absorption dû à la présence de CO2). Ces mesures 
sont ensuite reportées sur un graphe constituant le spectre d’absorption de l’échantillon pour la gamme de 
longueurs d’onde choisie. 
Dans tout cet exercice on considèrera que dans la gamme de longueurs d’onde choisies, seul le CO2 absorbe. 
 

Un élève cherche à déterminer la concentration en CO2 d’un échantillon de vin. Il dispose pour cela de quatre 
autres échantillons de vin de concentration en CO2 connue : 
 

Échantillon n°1  C1 = 4,5 mmol.L-1 

Échantillon n°2  C2 = 10,4 mmol.L-1 

Échantillon n°3  C3 = 24,3 mmol.L-1 

Échantillon n°4  C4 = 29,5 mmol.L-1 

Échantillon n°5  C5 à déterminer  
 

Il réalise le spectre d’absorption de chacun de ces échantillons et obtient le graphe de l’absorbance en 

fonction de l’inverse de la longueur d’onde (le nombre d’onde 1/) donné ci-dessous : 
 

 

  

EX
ER

C
IC

ES 
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1.  On se place, pour chaque échantillon, au maximum d’absorption dû au CO2. 
a)  Déterminez graphiquement la valeur de l’absorbance pour le maximum d’absorption de chaque 

échantillon. 
 
 
 
 

b)  Tracez la courbe d’étalonnage A = f (C) représentant l’absorbance de la solution en fonction de la 
concentration en CO2 de l’échantillon. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
c)  Quelle est l’allure de la courbe tracée à la question 1.b) ? Sans aucun calcul que peut-on en déduire ? 

 
  

  

2.  La loi de Beer-Lambert, pour des solutions homogènes diluées, a pour expression A = .L.C, où C est la 

concentration molaire de l’espèce absorbante, L la largeur de la cuve (pastille) et  le coefficient d’extinction 
molaire de l’espèce absorbante à la longueur d’onde d’étude. 

a)  La courbe obtenue à la question 1.b) vous semble-t-elle en accord avec cette loi ? 
 

  

b)  Utilisez cette courbe pour déterminer la valeur du coefficient , en unités SI, sachant que L = 3,5.10-3 m. 
SI signifie avec les unités du Système international dont m,s,kg,mol. 

 
  

  

  

  

  

  

   

EX
ER

C
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3.  a)  A l’aide de la courbe, A = f(C), déterminer la concentration en CO2 de l’échantillon inconnu n°5. 
Explicitez clairement la démarche suivie. 
 

  

  

b)  Le vin contenu dans cet échantillon entre-t-il dans la catégorie des vins cités dans le texte (en ce qui 
concerne sa teneur en CO2) ? 
Données :  M(C) = 12 g.mol-1  M(O) = 16 g.mol-1. 
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COULEUR DES SOLUTIONS 

 

 

 
  

• La couleur d'une solution : quand il n'y a qu'un pic, c'est le complémentaire de la couleur absorbée ; 

sinon on fait la synthèse additive des couleurs non absorbées.  

• Le choix de la longueur d'onde : c'est la longueur avec le maximum d'absorbance. 

• Le fait que la loi de Beer-Lambert ne marche que pour des concentrations suffisamment faibles. 

 

DOSAGE : DÉTERMINER LA CONCENTRATION 
 

Au bac, les dosages par étalonnage s'effectuent par spectrophotométrie ; mais des questions sur le dosage 
par comparaison visuelle sur une échelle de teinte ne sont pas à exclure. 

 
 

 
 
 
 

Les exercices sur le dosage par étalonnage sont également l'occasion de voir si vous connaissez le protocole 

et le vocabulaire liés aux dilutions. C'est également l'occasion de faire des calculs de concentrations molaires 

et de titres massiques.  

 

Exemple de sujet "classique" avec résolution commentée 
Dosage colorimétrique par étalonnage 
On se propose de déterminer la concentration en diiode dans une teinture d’iode officinale. On commence 
par diluer 200 fois la teinture d’iode (trop concentrée pour une étude spectrophotométrique directe). La 
solution aqueuse obtenue à l’issue de cette dilution est appelée solution S. 
Par ailleurs, on dispose d’un ensemble de solutions aqueuses de diiode notées Di (D1 D2, …) de concentrations 
connues toutes différentes. Ces solutions ont des colorations proches de celle de la solution S. 
 
Données : 
Spectre d’absorption d’une solution aqueuse de diiode de concentration molaire c = 3,010−3 mol.L−1  
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Données (suite) :  
 

Masse molaire atomique de l’iode : 127 g.mol−1 
 
Écart relatif entre une valeur expérimentale Gexp et une valeur attendue Ga d’une grandeur 

quelconque G : exp a

a

G G

G

−
 

 
On peut trouver expérimentalement un encadrement de la concentration en diiode de la solution S, sans 
utiliser un spectrophotomètre. 
 
Dans cette question, il n'y a pas de spectrophotométrie, mais il y a dosage par étalonnage ; il faut penser à la 
comparaison visuelle.  

 
Expliquer brièvement la méthode. 
 
Rep : On peut réaliser une échelle de teinte en diiode. Les solutions filles sont préparées par dilution d’une 
solution mère de concentration connue, dans des tubes à essais identiques. Les solutions filles ont ainsi des 
concentrations connues. Il suffit ensuite de verser un peu de solution S dans un tube à essais, identique à 
ceux des solutions filles, et de comparer la teinte de la solution S à celles des solutions filles. 
On ne dilue pas la solution inconnue, car il faut avoir des couleurs suffisamment franches pour faire la 
comparaison visuelle. 
 
Pourquoi lors de la mise en œuvre de cette méthode, faut-il que les récipients utilisés (tubes à essais ou 
béchers) soient tous identiques ? 
 
Rep : L'absorbance, donc la couleur dépend de l'épaisseur traversée. Il faut donc des récipients de mêmes 
caractéristiques.  
 
À l’aide d’un spectrophotomètre, on mesure l’absorbance A i de chaque solution Di de diiode, puis celle 
de la solution S. 
 
Il s'agit évidemment d'un dosage par étalonnage qui s'effectue par spectrophotométrie. 
 
Donner la valeur d’une longueur d’onde qui vous paraît bien appropriée pour ces mesures. Justifier 
brièvement. 

 

 
Question classique de cours :  
Rep : On règle sur la longueur d'onde correspondant au maximum d'absorbance donc sur 475 nm.  
On aurait pu en profiter pour demander la couleur de la solution ….  

475 nm est dans le bleu ; la solution est de la couleur complémentaire donc dans l'orangé.  
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Après mesures, on obtient les résultats suivants : 
 

Concentration C de la solution en µmol.L−1 50 100 250 500 750 1000 

Absorbance A de la solution 0,041 0,10 0,22 0,46 0,70 0,87 

 
Absorbance de la solution S : A = 0,78. 
 

 

 
La courbe d’étalonnage de l’absorbance en fonction de la concentration molaire C en diiode est fournie 
ci-dessus. 
 
La relation entre l’absorbance A et la concentration C est appelée loi de Beer-Lambert.  

Elle s’écrit : A = kC avec k une constante et C la concentration molaire de l’espèce  colorée dans la 
solution.  
 
La courbe d’étalonnage obtenue est-elle en accord avec cette loi ? Justifier. 
 

 
 
 

Question classique sur la linéarité de la loi de Beer-Lambert :  
Rep : Les points sont alignés sur une droite passant par l'origine. A est donc une fonction linéaire de C, ce qui 
est en accord avec la loi de Beer-Lambert. 
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2.2.1. Déterminer graphiquement la concentration molaire CS.exp en diiode de la solution S. En 
déduire la concentration molaire Cexp en diiode de la teinture d’iode officinale. 
 

Question à nouveau classique pour déterminer une concentration à partir de la courbe d'étalonnage.  Il faut 
faire attention aux unités de concentration de la courbe. 

Pour AS = 0,78, on lit sur la courbe CS.exp = 860 µmol.L−1. 
 

Il faut se souvenir qu'on avait dilué la solution initiale. On doit donc multiplier la concentration par le facteur 
de dilution.  

Rep : Pour AS = 0,78, on lit sur la courbe CS.exp = 860 µmol.L−1. 

𝑪𝒆𝒙𝒑 = 𝟐𝟎𝟎 × 𝑪𝑺.𝒆𝒙𝒑 =  𝟖𝟔𝟎 × 𝟐𝟎𝟎 =  𝟏𝟕𝟐 × 𝟏𝟎
𝟑µmol/L =  𝟎, 𝟏𝟕𝟐 𝒎𝒐𝒍/𝑳  

 

2.3. La teinture d’iode officinale est étiquetée à 5,0 % en masse de diiode. Sa masse volumique est : 

  = 9,0102 g.L−1. 
 

2.3.1. À partir de ces données, vérifier que la concentration massique C m en diiode 

attendue dans cette teinture est 45 g.L−1. 
 

Un peu de calcul de chimie ! On demande de vérifier un titre massique.  
Rep : Un litre de teinture a une masse de 900 g. Comme il y a 5% en masse de diiode on a dans 1 L  5% de 
900 g de diiode, soit 45 g.   

 

2.3.2. En déduire la valeur de la concentration molaire attendue en diiode dans cette  
teinture. On la notera Ca. 

Lien entre titre massique et concentration molaire :  

Rep : 
2

2

( ) 45
0,177 mol/L

( ) 2 127
a

t I
C

M I
= = =


  

C'est important de contrôler à ce niveau la cohérence avec le résultat de la question 2.2.3. 
 

2.3.3. Calculer l’écart relatif entre la valeur expérimentale Cexp et la valeur Ca. Conclure. 
 

|𝐶𝑒𝑥𝑝 − 𝐶𝑎|

𝐶𝑎
× 100 =

|(0,172 − 0,177)|

0.177
× 100 = 2,82 %. 

 
On pourra éventuellement vous demander de justifier l'écart : penser aux erreurs de mesure, à l'incertitude 
sur la dilution.  
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CHAPITRE 2 
ÉVOLUTION D’UN SYSTÈME CHIMIQUE 

 
 

 

Qu’est-ce qui explique la couleur verte du dôme de l’opéra 
Garnier à Paris ? C’est le résultat d’une réaction chimique 
appelée oxydoréduction.  
 
Dans ce chapitre, nous allons découvrir les réactions 
d'oxydoréduction, l’occasion d’apprendre à déterminer l'état 
final d'un système chimique avant d’en extraire une nouvelle 
méthode pour le dosage d’un élément en solution. C’est un 
chapitre fondamental de la chimie de spécialité. 

 

  OBJECTIFS 
• Comprendre les transformations modélisées par une réaction 

d’oxydo-réduction. 

• Etudier l’évolution des quantités de matière lors d’une 
transformation et les notions d’état d’avancement. 

• Connaître les définitions de transformation totale, non totale, de 
mélanges stœchiométriques. 

• Découvrir le titrage avec suivi colorimétrique.  

• Repérer la réaction d’oxydo-réduction support du titrage ; le 
changement de réactif limitant au cours du titrage, la définition 
et repérage de l’équivalence. 

 

  COMPÉTENCES VISÉES 
• À partir de données expérimentales, identifier le transfert 

d’électrons entre deux réactifs et le modéliser par des demi-
équations électroniques et par une réaction d’oxydo-réduction.  

• Établir une équation de la réaction entre un oxydant et un 
réducteur, les couples oxydant-réducteur étant donnés.  

• Décrire qualitativement l’évolution des quantités de matière des 
espèces chimiques lors d’une transformation.  

• Établir le tableau d’avancement d’une transformation chimique à 
partir de l’équation de la réaction et des quantités de matière 
initiales des espèces chimiques. 

• Déterminer la composition du système dans l’état final en 
fonction de sa composition initiale pour une transformation 
considérée comme totale.  

• Déterminer l’avancement final d’une réaction à partir de la 
description de l’état final et comparer à l’avancement maximal.  

• Relier qualitativement l’évolution des quantités de matière de 
réactifs et de produits à l’état final au volume de solution titrante 
ajoutée.  

• Relier l’équivalence au changement de réactif limitant et à 
l’introduction des réactifs en proportions stœchiométriques.  

• Établir la relation entre les quantités de matière de réactifs 
introduites pour atteindre l’équivalence.  

• Expliquer ou prévoir le changement de couleur observé à 
l’équivalence d’un titrage mettant en jeu une espèce colorée.  

 

  PRÉREQUIS 
Maths : 

• Résolution de l’équation du premier degré. 
Physique : 

• Equation-bilan d'une réaction chimique. 

• La mesure en chimie. 
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ÉVOLUTION D’UN SYSTÈME CHIMIQUE 

Réactions d’oxydo-réduction 
 

ACTIVITÉ 2 
On introduit dans 1 tube à essai environ 5 cm d’une solution de sulfate de cuivre. On ajoute peu à peu de la 
poudre de zinc dans le tube et on agite. 
On observe :  

▪ la solution s'éclaircit. 
▪ un dépôt rouge se forme.  

 
1) Quels ions métalliques existent dans la solution initiale ? De quelle couleur est la solution initiale ? 

 

  

2) Comment interprétez-vous les observations ?  
 

  

3)  On considère la demi-équation électronique du couple (
2Cu / Cu+

) :  
2Cu 2e Cu+ + =  

Dans cette réaction, on dira que 2Cu + est oxydant car il récupère des électrons. Cu est le réducteur. 

2Cu / Cu +
forme un couple oxydant/réducteur. 

Quel est l'autre couple qui intervient ? ……………………………. 

Ecrivez la demi-équation électronique de ce couple : ………………………………….. 

4)  Dans la réaction correspondant à l'expérience : 

a) Quelle espèce a récupéré des électrons ? ……….  

Il s'agit de l'oxydant du couple 
2Cu / Cu+

 

b) Quelle espèce a cédé des électrons ? ………. 

Il s'agit du réducteur du couple 
2Cu / Cu+

 

c) Commentez : ……………………………………………………………………………………………………… 

Pour cette raison, on appelle ce type de réaction une réaction d'oxydo-réduction.  

d) Des électrons ont-ils disparu ou sont-ils apparus ? : 

……………………………………………………………………………………………………… 

e) Bilan de la réaction : écrivez les 2 demi-réactions en mettant à gauche les réactifs, puis on les 
additionne (ou on fait une combinaison linéaire pour équilibrer les électrons gagnés ou cédés).  
 

2

2

2Cu Cu

Zn              Zn

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

Cu Zn ...........

2e

2

.......

e

......+

+

+

+

+

= +

→

→

=
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SOLUTIONS DE L’ACTIVITÉ 2  

1) Les ions 
2Cu +

 existent dans la solution initiale. IIs colorent en bleu la solution initiale. 

2) Les ions 
2Cu +

ont réagi avec Zn pour donner du cuivre (dépôt constaté) ; comme ils disparaissent, la 
solution s'éclaircit.   

3) Quel est l'autre couple qui intervient ? 
2Zn / Zn+

 

Ecrire la demi-équation électronique de ce couple :
2Zn 2e Zn+ + =  

4)  Dans la réaction correspondant à l'expérience : 

a. Quelle est l’espèce qui a récupéré des électrons ? 
2Cu +

 
b. Quelle espèce a cédé des électrons ? Zn 
c. Commenter : l'oxydant d'un couple a réagi avec le réducteur de l'autre couple. 

d. La matière ne disparaît pas ni n'apparaît : les électrons cédés par Zn ont tous été gagnés par 
2Cu +

. 
e. Ecriture de la réaction : on écrit les 2 demi-réactions, puis on les additionne (ou on fait une 

combinaison linéaire pour équilibrer les électrons gagnés ou cédés).  
2

2

2

2 2

2

Cu Cu

Zn              Zn

Cu

2

2e Zn

Cu Zn

Cu

Cu

Z e

2e

2

n

n

Z

e+

+

+

+

+

+

+ → +

+ =

= +

+ + → + +

 

 

NOTION D’OXYDANT ET DE RÉDUCTEUR 
 

 

➢ La plupart des réducteurs sont des métaux : ils cèdent facilement des électrons pour devenir des cations. 
Ces éléments se situent dans la partie gauche et centrale du tableau 

➢ Les oxydants se trouvent dans la partie droite du tableau. Les halogènes captent facilement les électrons 
pour devenir des anions.  

 

Exemples : 

Ag+/Ag est un couple oxydant/réducteur.  

Ag est le réducteur : il cède un électron en donnant Ag+ qui est donc l’oxydant.  

Passage de l’oxydant au réducteur : Ag e Ag+ −+ → . L’oxydant a été réduit.  

Passage du réducteur à l’oxydant : Ag Ag e+ −→ + . Le réducteur a été oxydé. 

Exemple : couple Ag+/Ag 

Ag e Ag+ −+ =    

L’ESSENTIEL 
Un oxydant est une espèce chimique capable de capter des électrons. 
Un réducteur est une espèce chimique capable de les céder. 

L’ESSENTIEL 
Un réducteur est capable de céder des électrons pour se transformer en un oxydant et un 
oxydant est capable d’accepter des électrons pour se transformer en réducteur. On parle 
alors d’oxydant et de réducteur conjugués. Le couple Oxydant/Réducteur est 
communément appelé couple Ox/Red. 

L’ESSENTIEL 
Le passage de l’oxydant au réducteur s’effectue donc par un transfert d’électrons.  
On peut le symboliser par une demi-équation d’oxydoréduction. 

𝑶𝒙𝒚𝒅𝒂𝒏𝒕 + 𝒏 𝒆− = 𝑹é𝒅𝒖𝒄𝒕𝒆𝒖𝒓 
Le « n » est le nombre d’électrons échangés pour passer de l’oxydant au réducteur. 
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➢ Le symbole « = » signifie que la réaction peut s’effectuer dans les deux sens.  
➢ C’est une écriture formelle (il n’y a pas d’électrons libres en solution aqueuse). 
➢ Tous les couples Ox/red peuvent faire intervenir des espèces chimiques monoatomiques, moléculaires 
ou ioniques. Les éléments intervenant dans l’oxydant et le réducteur d’un même couple peuvent être 
différents ou en nombres différents.  

 

Exemple :  

2H / H+

 : 22H 2 e H+ −+ →   

Remarque : dans le couple on ne met pas les coefficients.  
 

 
 
Nous allons maintenant nous intéresser à des couples plus complexes.  
 
Équilibrer une demi-équation : la méthode suivante propose une approche systématique pour équilibrer des 
demi-équations électroniques. 
Intéresserons-nous à un couple très classique : ion dichromate (Cr2O7

2−) / ion chrome III (Cr3+). 
 

 Exemple 

Positionner l’oxydant à gauche et le 
réducteur à droite du =. 

Cr2O7
2− = Cr3+ 

Équilibrer tous les atomes sauf H et O Cr2O7
2− = 2 Cr3+ 

Équilibrer O en ajoutant H2O du côté qui 
convient. 

Cr2O7
2− = 2Cr3+ + 7H2O 

Équilibrer H en ajoutant des ions H+ du côté 
qui convient 

Cr2O7
2− + 14 H+ = 2Cr3+ + 7H2O 

Équilibrer les charges en ajoutant des 
électrons TOUJOURS du côté de l’oxydant. 

Cr2O7
2− + 14H+ + 6e = 2Cr3+ + 7H2O 

 

  

À VOUS DE JOUER 4 
Complétez. 

Couple    

La demi-équation électronique s'écrit : ………………………………………………………………… 

L'oxydant est ……………….. ;  le réducteur est …………….. 

Couple    

La demi-équation électronique s'écrit : ………………………………………………………………… 

L'oxydant est ……………….. ;  le réducteur est …………….. 

À VOUS DE JOUER 5 
Ecrivez la demi-réaction  

 

Positionner l’oxydant à gauche et le réducteur à 
droite du =. 

………………………………………………. 

Équilibrer tous les atomes sauf H et O (déjà équilibré) 

Équilibrer O en ajoutant H2O du côté qui convient. …………………………………………………. 

Équilibrer H en ajoutant des ions H+ du côté qui 
convient 

………………………………………………….. 

Équilibrer les charges en ajoutant des électrons 
TOUJOURS du côté de l’oxydant. 

……………………………………………………. 
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RÉACTION D’OXYDORÉDUCTION 

 
➢ L'oxydant d'un couple réagit-il toujours avec le réducteur d'un autre ? Non !   
Cela dépend des pouvoirs oxydant et réducteur des couples.  
 

 
 
Cu2+ qui est plus oxydant que Fe2+, donc du sulfate de cuivre va réagir avec le fer. Mais, le cuivre ne réagit pas 
avec du sulfate de fer.  
 
 
Si l’on dispose de deux couples, Ox1 / Red1 et Ox2 / Red2, et que l’on suppose que Ox1 peut réagir avec Red2, 
alors on peut écrire les réactions suivantes :  

Ox1 + n1e− = Red1 
Red2 = Ox2 + n2e− 

 

➢ Il ne peut y avoir d’accumulation d’électrons, donc tous les électrons libérés doivent être captés. 
 
Pour équilibrer la réaction entre ces deux couples, il faut donc multiplier la première équation par n2 et la 
seconde par n1. L’équation-bilan de la réaction s’obtient alors en additionnant les deux demi-équations 
équilibrées (on a ainsi n1n2 électrons échangés lors de cette réaction) : 
 

n2Ox1 + n1Red2 →  n2Red1 + n1Ox2. 
 

➢ La flèche indique le sens de réaction. 
 

Exemple :  
Réaction du nitrate d'argent sur du cuivre  

On considère les 2 couples suivants : 
2Cu / Cu   et   Ag / Ag+ +

 

On écrit les 2 demi-réactions :  
2Cu        Cu  

Ag A

2e

ge

+

+

= +

+ =
 

Pour équilibrer les transferts d'électrons on doit multiplier la 2ème demi-équation par 2.  
 

2

2

2

     (x1)

                    (x2)

Cu                        Cu  

Ag      Ag

Cu 

2e  

e          

2e 2e     

C

+2 Ag  Cu  2 Ag

u +2 Ag Cu  2 

 

Ag   

 

   

+

+

+

+

+

+

= +

+ =

+ + +

+

→

→

 

  

L’ESSENTIEL 
Une réaction d’oxydoréduction met en jeu un transfert d’électrons entre l’oxydant d’un couple 
Ox/Red et le réducteur d’un autre couple Ox/Red. 
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On doit avoir des ions H+ dans l'équation-bilan. Cela signifie que pour que la réaction se fasse, il faut acidifier 
le milieu. 
 

ÉVOLUTION D’UN SYSTÈME CHIMIQUE 

Avancement d’une réaction, réactions totales 
 

Nous prendrons dans cette partie pour exemple la réaction de l'eau oxygénée sur de l'iodure de sodium : 
On mélange 20 ml d'eau oxygénée de titre massique 20 g/L et 20 mL 
d'une solution d'iodure de sodium de concentration 0,5 mol/L. 
L'équation de la réaction est : H2O2 + 2I- + 2H+ → 2H2O + I2 

Dans les réactifs, le H+ est en large excès. 
 
Problématique : quelle est la composition du mélange final ?  

 

➢ On peut aussi prendre pour unité la mmol, mol… 
 

Etat initial d’une réaction :  

On appelle état initial (que l’on notera EI) l’état du système au moment du mélange des réactifs.  
A l’état initial, 0x = mol. 

 
Exemple (suite) : 
On va dresser le tableau d’avancement de la réaction : c’est un tableau qui permet de suivre les 
quantités de matières des réactifs et produits au cours du temps.  
Celui-ci fait apparaître : 

- A la première ligne, la réaction étudiée 
- Les lignes en-dessous seront les différentes étapes temporelles de la réaction (état initial, 

temporaire, et final) 
- Ces dernières seront composées d’une première colonne indiquant la valeur de 

l’avancement x, et d’une colonne pour chaque réactif et produit 
- NB : lorsqu’un réactif est en large excès, nous ne suivons pas sa quantité de matière (car sa 

variation de quantité de matière est négligeable par rapport à sa quantité totale initiale), et 
on note simplement ‘excès’ dans sa case 

 

On dresse le tableau, étape par étape : 
 

 
Avancement 

en mol 
       H2O2             +         2I-               +         2H+         →      2H2O     +          I2 

 

EI 0x =       
  

À VOUS DE JOUER 6 
Réaction de l’acide nitrique sur du cuivre. 
Complétez. 
 

On considère les 2 couples suivants :  

  

L’ESSENTIEL 
L’avancement noté x est une grandeur exprimée en moles qui permet de suivre 
l’évolution de la réaction au cours du temps : x correspond à la quantité d’un réactif 
disparaissant au cours du temps. 
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On détermine les quantités de matière de 2 2 I  et H O−  à l’état initial, (I )in − et 2 2(H O )in  . 
3 2(I ) (iodure) (iodure) 0,5 20 10 10  molin c V− − −=  =   =  

3 22 2
2 2 2 2

2 2

(H O ) 20
(H O )= (H O ) 20 10 1,2 10  mol

(H O ) 34
i

t
n V

M
− − =   =   

Ici, les produits sont absents dans l’état initial (ce n’est pas toujours le cas !) 
 

 
Etat intermédiaire d’une réaction :  

On appelle état intermédiaire un état pris au cours de la transformation. Les réactifs étant mélangés, la 
réaction évolue et les réactifs se transforment progressivement en produits. 
 
Exemple (suite) : 

Si x moles de 2 2H O disparaissent, 2x moles de  I−  disparaissent pour former 2x moles de I2 et x moles 

de OH− .  
 

 Avancement en mol        H2O2             +                        2I-               +     2H+  →   2H2O   +   I2 

EI 0x =  2
2 2(H O ) 1,2 10in −=   2(I ) 10in − −=  Excès 0 0 

Etat 
intermédiaire 

x 21,2 10 x− −  210 2x− −  Excès 2x x 

 
Etat final d’une réaction :  

Il y a 2 cas : 

• La réaction s’arrête quand au moins l’un des réactifs est épuisé. La réaction est dite totale. Le réactif 
épuisé est le réactif limitant. S'il reste une certaine quantité des autres réactifs, ces réactifs ont donc 
été introduits en excès.  
NB : il faut dissocier les réactifs en ‘large excès’ (comme le H+ dans le présent exemple), qui seront 
toujours précisés en énoncé, du réactif en simple ‘excès’. Le premier est tellement en excès que sa 
variation de quantité de matière est négligeable, le second est le réactif restant en fin de réaction.  

• La réaction s'arrête mais aucun des réactifs n'est entièrement consommé. Nous n'étudierons pas ici 
ces réactions.  

 
Le mélange initial est dans les proportions stœchiométriques et la réaction est totale quand tous les réactifs 
sont consommés à la fin de la réaction.  
 

 

 
 
Quand la réaction est totale, l'avancement final est égal à l'avancement maximal.  
Quand la réaction n'est pas totale, l'avancement final est inférieur à l'avancement maximal.  
  

À VOUS DE JOUER 7 
Cochez la bonne réponse. 
 
 

Une réaction s'arrête uniquement quand l'un des réactifs est complètement consommé ☐ OUI ☐ NON 

Dans une réaction totale, tous les réactifs sont intégralement consommés ☐ OUI ☐ NON 
 

L’ESSENTIEL 
L’avancement maximal 𝑥𝑚𝑎𝑥correspond à l’avancement qui annule en premier l'un des 
réactifs appelé réactif limitant.  
L’avancement final 𝑥𝑓correspond à l’avancement à la fin de la réaction. 
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Exemple (suite) : 

La réaction 2 2 22 I  + H O I  + OH− −→ est supposée totale. 

2
2 3

2 2
2 2

3
max

10
Pour I   :   10 2 0 5 10  mol

2

Pour H O   :   1,2 10 0 1,2 10  mol

I  est donc le réactif limitant et  5 10  mol

x x

x x

x

−
− − −

− −

− −

− =  = = 

 − =  = 

= 

 

 

Comme la réaction est totale, maxfx x= . 

On peut en déduire la quantité de 2 2H O restant. 2 2 3 31,2 10 1,2 10 5 10 7 10  molfx− − − − − =  −  =   

 

 
Avancement 

en mol 
       H2O2                           +           2I-               +     2H+  →   2H2O       +      I2 

 

EI 0x =  2
2 2(H O ) 1,2 10in −=   2(I ) 10in − −=  Excès 0 0 

Etat 
intermédiaire 

x 21,2 10 x− −  210 2x− −  Excès 2x x 

Etat final 
35 10fx −=   37 10−  0 Excès 1 × 10−2 

35 10−  

 

  

À VOUS DE JOUER 8 
On fait agir 100 ml d'acide chlorhydrique de concentration 1 mol/L sur 5 g de poudre 
de fer (masse molaire du fer : 56 g/mol). La réaction est totale. 

 

Vous compléterez le tableau d'avancement au fur et à mesure. 
 

 

 
Avancement 

en mol 
 

EI      

Etat 
intermédiaire 

x     

Etat final      
 

1) Déterminez les quantités initiales de fer et d'ions  : 

  

Complétez la ligne "Etat initial ". 
 

2) Complétez la ligne "Etat intermédiaire ". 
 

3) Déterminez le réactif limitant  

 

 

4) Déterminez les quantités finales  
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ÉVOLUTION D’UN SYSTÈME CHIMIQUE 

Application au titrage colorimétrique 
 

Analysons une expérience de titrage. 

Le sel de Mohr est un solide ionique ( )4 4 42
FeSO , NH SO  dont l'équation de dissolution est : 

( ) 2 2
4 4 4 aq 4 aq 4 aq2

(FeSO , NH SO ) Fe + 2 NH  +2 SOs
+ + −⎯⎯→  . 

On dispose de 20 ml de cette solution de concentration inconnue qu'on appellera solution titrée.  

Pour cela, on va utiliser une solution de permanganate de potassium violette ( 4K +MnO+ − )  de concentration 

connue 2
1 2,0 10  mol/Lc −=  . Cette solution sera la solution titrante que l'on verse progressivement dans 

la solution titrée.  
 
Réaction entre le sel de Mohr et le permanganate de potassium (réaction support) 
On dispose des couples Ox/Red suivants : 

3 2 2 2
4Fe / Fe  et  Mn /MnO+ + + −  

La réaction d'oxydoréduction est :  
2 3 2

4 25 Fe +MnO +8 H 5 Fe + Mn +4 H O+ − + + +⎯⎯→  

Vous pouvez faire le calcul à titre d'exercice.  
 

On voit que la réaction doit se produire en milieu acide ; on va donc acidifier la solution de permanganate.  

Les ions 4MnO− colorent la solution en violet ; les ions 
2Fe +

colorent en vert, les ions 
3Fe +

colorent en rouille. 

On suppose que la solution titrée est suffisamment diluée pour que les ions fer colorent peu la solution.  
 
Matériel utilisé et montage 
- une burette graduée contenant le réactif titrant 
- un bécher ou un erlenmeyer contenant la solution titrée 
- un agitateur magnétique (boîtier et aimant)  
 
Que se passe-t-il quand on verse goutte à goutte le 
permanganate ?  
- Au début les ions permanganate violet vont réagir avec 

les ions fer II : les ions 
2Mn +

 étant incolores et les ions 
fer colorant peu la solution, le mélange va rester clair. 

Ceci va rester vrai tant qu'il reste des ions 
2Fe +

.  

- Quand tous les ions 
2Fe +

ont été consommés, on a 
atteint le point d'équivalence. Le volume d'équivalence 
est le volume de solution titrante alors versé. 
- Si on continue à verser la solution de permanganate, les 

ions 4MnO− ne réagissent plus ; ils vont donc 

immédiatement colorer le mélange. On peut donc 
connaître le point d'équivalence en observant le 
changement de couleur. 
 
Détermination du titre de la solution titrée.  
On appelle c la concentration en soluté.  

D'après l'équation de dissolution, 1 mole de soluté donne 1 mole de 
2Fe +

. 

Quantité de matière en ions 
2 2Fe  : (Fe )n cV+ + = :  

Quantité de matière en ions 
4 4 1 eMnO : (MnO ) qn c V− − = :  

D'après la réaction support, 1 mole de 4MnO−  fait disparaître 5 moles de 
2Fe +

. 
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On a donc : 
e

1 e 1 donc 5
5

q

q

VcV
c V c c

V
= =     

2 30
 5 2 10 0,15 mol/L

20
c −=   =  

Le titre molaire de la solution de sel de Mohr est donc 0,15 mol/L 

 
➢ Au point d’équivalence, les réactifs ont été intégralement consommés. 

La réaction support doit être : 
▪ totale : un des réactifs doit disparaître complètement    
▪ rapide : pratiquement instantanée     
▪ avec un point d'équivalence observable. 

 
Détermination du point d’équivalence : 

• Par colorimétrie (étudié ici) : un changement de couleur visible à l'œil nu permet de repérer 
l’équivalence 

• Par Ph-métrie (on regarde l'évolution du pH) 
• Par conductimétrie (on regarde l'évolution de la conductivité)   
• Par observation d'un précipité… 

 

 
Abordons maintenant une série d’exercices, afin de vérifier vos connaissances.  
Les réponses aux exercices se trouvent en fin de manuel.  
 

 

 
 

Le chlorure d’hydrogène (HCl) réagit avec le dioxygène pour former du dichlore et de la vapeur d’eau.  
 

1) Écrivez l’équation de la réaction supposée totale. 
 
  

2) Faites le tableau d’avancement de la réaction en supposant que : 2(HCl) 9 mol ; (O ) 3 moli in n= = . 

N.B. : on appellera x le nombre de moles de HCl qui disparaissent.  
Déterminez le réactif limitant. 
 

     

        

         

          

  

L’ESSENTIEL 
Le titrage d’une solution aqueuse permet de déterminer la quantité d’une espèce en 
solution (solution titrée) par réaction chimique (réaction support) avec un réactif dont on 
connaît la concentration (solution titrante) et que l’on va introduire progressivement. 
 

Le point d’équivalence est l’état final obtenu quand les réactifs de la réaction support 
provenant de la solution titrante et de la solution titrée sont dans des proportions 
stœchiométriques. 
Le volume équivalent est le volume de la solution titrante versé pour atteindre le point 
d’équivalence. 
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3) Représentez sur le même graphique l’évolution en fonction de x des quantités de matière de HCl  
et de O2. Retrouver le réactif limitant.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
4) Quel volume de dichlore obtient-on ? N.B. : on supposera que le volume molaire vaut 24L. 

 
  

  

 

Un laiton est un alliage contenant essentiellement du zinc et du cuivre. On considère un corps de 10g en 
laiton constitué uniquement de cuivre et de zinc, dans une proportion inconnue. On le plonge dans une 
solution d’acide sulfurique en excès. On constate un dégagement gazeux de dihydrogène. Le volume de 
dihydrogène récupéré à la fin de la réaction est de 900 mL. 
 

Masses molaires : (Cu) 63,5 g/mol=M (Zn) 65,4 g/mol=M
 

Volume molaire : 24 L=molV
 

 
 
 
 
 
 
 
 

 
1) Quels sont les couples d’oxydoréduction mis en jeu ? 
 

  

2) Quelle réaction chimique se produit ? Justifier. 
 
  

  

  

  

   

EX
ER

C
IC

ES 



  
 

© Cours Pi Physique-Chimie – Première – Module 1 40 

 

3) Quelle est la composition du laiton ?  
 

  

  

  

  

  

  

 
 

On fait agir de l’acide chlorhydrique sur 4g d’aluminium Al. Il se produit la réaction suivante : 
3

22 Al + 6 H 2 Al +3H+ +→  

On suppose que : (HCl) 0,5 molin =  

1) Si x moles de Al sont consommées, combien de moles de H+ sont consommées ? 
 
  

2) Déterminez (Al)in  (masse molaire de l’aluminium : 27 g) 

 
  

3) Complétez le tableau d’avancement (x représente le nombre de moles d’Al consommées).  
 

 Avancement 3

22 Al         +    6     H                 2 Al        +      3    H+ +→  

Etat initial 0x =      

Etat intermédiaire x      

Etat final maxx =      

 
  

4) L’aluminium est-il complètement consommé à la fin de la réaction ? 
 

  

 
 

Titrage d'une solution de diiode par le thiosulfate de sodium 
On souhaite obtenir le titre massique d'une solution de diiode par une solution de thiosulfate de sodium de 

concentration 1 0,1 mol/Lc =  .  

Couples 2 2
4 6 2 3 2S O / S O   et   I /I− − −    

Les solutions de diiode sont brunes. 
Les ions I- ne colorent pas une solution. 
Les solutions de thiosulfate sont incolores.   

EX
ER

C
IC

ES
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1) Ecrivez les demi-équations électroniques des 2 couples mis en jeu ; déduisez la réaction support.  
 
  

  

  

  

  

2) On verse au départ V=10 mL de solution de diiode ; le volume équivalent est 7,8 mL 
Déterminez la concentration en diiode, puis son titre massique.  

 
  

  

  

  

  

  

  

  

  

  

   

EX
ER

C
IC

ES 
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Titrage de l’eau oxygénée par dosage colorimétrique. 
On peut lire sur l’étiquette d’une eau oxygénée commerciale : « eau oxygénée à 10 vol ». L'eau oxygénée 

contient du peroxyde d'hydrogène 2 2H O .  

L’objectif est de vérifier cette indication, sur un flacon ouvert, à l’aide d’un titrage colorimétrique. L’eau 

oxygénée appartient aux couples 2 2 2 2 2 2H O /H O et O /H O  . Le titre d’une eau oxygénée, exprimé en volumes 

(vol), correspond au volume de dioxygène gazeux O2(g) qu’un litre de solution est susceptible de libérer selon 
la réaction d’équation :  

2 2 2 2

1
H O (aq) H O(liq) + O (g)

2
⎯⎯→  

Principe du titrage 
La solution commerciale peut être dosée à l’aide d’une solution titrante de permanganate de potassium

4KMnO  de concentration 
22 10  mol/L− . Les ions permanganate 4MnO− , violets, ont pour réducteur 

conjugué les ions manganèse, 2Mn+ , incolores.  

Avant le titrage, on réalise une solution diluée 10 fois de la solution commerciale. On dose 10 ml de cette 
solution diluée que l'on met dans un erlenmeyer. On note V le volume de cette solution : V = 10,0 mL.  
On y a ajouté 3 gouttes d’acide sulfurique. 

1) Ecrivez les demi-équations électroniques des couples 4 2 2 2 2MnO / Mn   et   O /H O− +  

Déduisez l'équation de la réaction support.  

 
Avance
ment 

2
4 2 2 2 22 MnO      5   H O    6 H     2  Mn     +   5   O   +    8  H O− + ++ + ⎯⎯→  

Etat init. 0x =  1c Veq   c V  excès 0 0 excès 

Etat inter. x  1 2c Veq x−    5c V x−  excès 2x 5x excès 

Etat final 
(equiv.) eqx  1 e2 0qc Veq x− =  e 5 0qc V x− =  excès e2 qx  e5 qx  excès 

 
  

  

2) Comment va-ton repérer l'équivalence ? Justifiez. 

  

  

  

  

3) Pourquoi doit-on ajouter un peu d'acide sulfurique à la solution ? 

  

  

4) Quel est l'intérêt de diluer la solution commerciale ?  

  

   

EX
ER

C
IC

ES
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5) Donnez la définition du point d'équivalence.  

  

  

  

6) Faites le tableau d'avancement de la réaction support en fonction de 1 e e, , , ,q qc c V V x . Déduisez la 

relation entre la quantité d’ions entre  1 e, , , qc c V V à l'équivalence. 

 

 

 

 

  

  

  

7) Le volume équivalent est 17 ml. 

Déduisez la concentration de la solution qu'on vient de titrer, puis de la solution commerciale.  

  

  

  

  

8) Déduisez le titre en volume de la solution commerciale. On prendra 24L en volume molaire. 

  

  

  

9) Comparez à la mention de l'étiquette et commenter le résultat.  

  

  

  

  

  

EX
ER

C
IC

ES 


