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Ce qu'tl faut savoir !

Question 1

L. Le pH d’une solution aqueuse
a. Les définitions

* Une solution aqueuse : Est une solution dont le solvant est I’eau.

* Laconcentration molaire : Est le quotient du nombre de mole par le volume.
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|
olution normuale : C =1moll L

S
.Cc=10"mol/L

. solution décinomale
solution centinormale . C =10"2mol/L

' 12 = nombre de moles (ou quantite de maticre).
M oun= 5 avecV,, = 22 Apsnl / L/ (CNTP)
M Vm Wi :{ :

1=

Ou en phase gazeuse - PV =nRT
R
 Zali
" > P 3
p=C-RT » = | =35> mol/m
RT

mol

i =107 = €= .
RT 10°L

P= }gr-essfon en Pascal (Pa)
R'=831 USI
7= +273) (CK)
{/ ?m a ¥1¥

ot d
Masse gﬁéﬁeiz pz—!;— = m=pV

Puiauidd ayec p=1000 g/

sité d’un liquide/eau : d=
P

Den
on : Est le fait d’ajouter plus de solv

e Ladiluti
bre de molest

a diminution de la concentration mais le nom

n (aprés)=n (avanfdflution)

I:n

gy =cy = Cl=—0
VI'

NB : lorsqu’on mélange deux solutions Si(CL 7 ) ¢ S

[-'r:V] -L'V?

Les nouy ‘ations seront

ant a une ¢

: 107
RT

¥

i e i
1“&: Kr L{ /} 1A £j L (—C_/j
Ve

L

-olution. Au cours de la dilution il y

e change pas.

Ca 'VE), le volume total de la solution S est

elles concentl
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» Le pH d’une solution : Le pH d’une solution est I’opposé du logarithme décimal de la

~ concentration des ions hydroniums H;O"
pH =—log|H,0" ]
- Conséquences :
» pH=-loglH,0*] = [H,0]=107"

A 25°C, le pH d’une solution varie entre 0 et 14. On peut déterminer la nature d’une soluti

connaissant son pH.

LR

*  Une solutlon acide : Est une solution contenant plus d’ions H30" que OH ([HBO*]> [OH‘:
c’est une solution dont le pH est inférieur 4 7 2 25°C.

*  Une solution basique : Estune solution contenant plus d’ions OH™ que H;0" ':IOH_]>- [H3O+:

¢’est une solution dont le pH est supérieur a 7 a 25°C.
- ‘fan . 3 +
*  Une solution neutre : Est’solution contenant autant d’ions H;O" que OH ([H30+]m [OH_D ; el

une solution dont le pH est égal a 7'a 25°C.

Exemples : [’eau, solution de NaCl (sel), solution de sucre.

NB : Une solution est d’autant plus acide qu’elle contient plus de H;O" (pH faible).
si|[H,07| ~ |07 ], > 7,07 ], = [H,07], ona: pH, < pH, < pH, < pH,

(plus acide) ——>= 8| > §y > S3 > Sy~——— (moins acide)

b. Calcul du pH des solutions

SERTH A A e e e R T e
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2. Le solvant eau

a) L’eau

[’eau est un composé polaire de formule HyO, sa formule développége est :

C’est le solvant le plus utilisé.

b) Les propriétés du solvant eau
[ eau est un solvant dissociant, ionisant et solvatant.

« La dissociation : les composés ioniques en solution aqueuse sont dissociés (séparées en ions).

Nl ——» Na+ (O

NaOH “—> Na" + OH

e > K"+ OH

KI - Kt+ T

K5S,08 ——> 2K" + 82032' (ion perxodisulfate ou ion persulfate)
E o0 — > 2 + CrO>

NH,Cl £ NH O

R - COONa » R-COO + Na'

e L’ionisation : les composés polaires en solution aqueuse sont ionisés.

H,0 + H,0 =—= H;0" + OH (autoprotolyse de I'eau)
el IO » H 0" + ar (acide chlorhydrique)
HBr + HO » H;0" + Br (acide bromhydrique)
H'Y B0 — 5 HO + T (acide iodhydrique)
HNO; + HO > H;0" + NOj (solution d'acide nitrique)
H,SO, + 2H0 —> 2H;0" + SO4*  (solution d'acide sulfirique)

« Solvatation : Les ions en solution aqueuse sont entoures de molécule d’eau (solvatés).

« L’autoprotolyse de I’eau : Est la réaction de dissocidtion de I’eau. Une molécule d’eau cede un

proton a uhe autre.
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H,0 —> H" + OH

H HyO ——> 1 O"

20 =% B + OH
¢ Le produit ionique de ’eau : Est le produit des concentrations des ions hydroniums H;O" et
hydroxyles OH'.

Ke=|H,0" Jor]
Ke varie avec la température :
A25°C pH(eaw)=7 = [H,0']=10"

or [orleoi] = Ke=[mof = [ke=10"

3. Inveataire d’une solution

1l y a deux sortes d’ inventaires :
B L’inverl_téii;"‘"é':qualitatif : Dans ce cas on cite toutes les espéces en solution.

NB : Dans:toute solution aqueuse il y a H;0" et OH provenant de I’autoprotolyse de I’eau.
Exemple : Dans la solution de NaCl il y a H30", OH, Na", CI".

« L’inventaire quantitatif : Dans ce cas on calcule les concentrations de toutes les espéces en

solution. Pour cela on applique :

* Ladéfinition du pH : pH =—log|H,0*| = [H,0"|=10"

. L5 e 0] ¥ Ke

*  Ladéfinition du Ke: Ke=|H. 0" |OH =l (O =
iontue: Ke=lprorlorr] = lorrl-pEe

§ c (EN) z [c:r.u‘ fun] s Z [anf()n]

de la matiére (ECM) :

* 1 ¢lectro neut

*  La conservati

NB : Une espéce.i&_'é-s't ultra minoritaire devant ["espece B si : [—‘;;1 < 107

—
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Question _ 2

1. Définitions

a. Selon Bronsted (BAC)
e TUn acide : Un acide est un composé capable de céder un proton iH*

e Une base : Une base est compos¢ capable de capter un proton. Hr

b. Acide fort, base forte

e Un acide fort : Est un acide qui s¢ dissocie totalement dans |’eau.

Exemple :

L’acide chlorhydrique est un acide fort. On I’obtient en faisant dissoudre HCI dans I’cau.

I‘ICl S I‘IQO e 1_130.}— =k Cl-

En solution il y a H;0", OH" (ultra minoritaire) et CL.

Concentration :

[HC1)= ”(‘i <) _[1,0)=ca

Le pH d’une solution d’acide fort
pH =—log Ca
pour 107° <Ca< 10~ mol /L

NB : Pour un diacide fort
|7, 07|

Ca=tZis = [7,07|=2¢a

o UWne base forte : est une base qui se dissocie totalement dans 1’eau.

Exemple :
La soude (NaOH), la potasse (KOH)...
NaOH —> Na®™ + OH

En solution il y a Na“, OH, H;0" (ultra minoritaire).

Concentration :

[NaOH|= i\% H) _fo#r)=ch

|

Le pH d’une solution’de base forte

_pf':r == ]:);Ef"h(.—)- ‘
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or |H,0%] = ﬁ] - 1%}
=14

pH =—log = =—log 0™ +log Cb

pH =14 +log Ch
Pour 107° <Ch<107" mol/ L
* Pour une dibase forte
Cu(GH)y ——> Cu** + 201
lor |=2¢b

c. Acide faibles — bases faibles

* Un acide faible : est un acide qui se dissocie partiellement dans I’cau. Il est noté AH

et sa base

conjuguée est A’

AR = HQO == A" + H30+
Inventaire : Dans la solution il y a : AH, A", H;0", OH (ultra minoritaire).
I.es concentrations :

Ke

[H0tl=t0 ;  |owr]=

Electroneutralité (EN) :

[A‘]+ [OH"]: [H}O'*] ; OH' étant ultra minoritaire [A"]m [H30+]
Conservation de la matiére (ECM)

[urr), = [4#T], +[47]

(48], =[4A]), -[47]

Exemple :

Les acides carboxyliques sont des acides faibles,

[a base conjuguée d’un acide faible : La base conjuguée d’un acide faible est I"espéce ionique .

obtenue par dissociation de cet acide.

IKM _ Cours de Chimia.
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Ce qu’il fant savoir !

R - COOH

R - COO"

4-‘0”’ 1 caf z! cY y/é&fc’

H - COOH

CH; - COOH

CH,CI - COOH

"C¢Hs - COOH

H - COOr

ion méthanoate

‘ CH; - COO’ ion éthanoate

| CH,CL - COO” s chloroéthanoate

C¢Hs - COO

ion benzoate ‘

+ * Unebase faible : est ne base qui se dissoc

% Tacide conjugué d’une base faible : est I’ion positif obtenu par dissociatio

R - CH(NHZ) - COOH

R - CH(NH,) - COO @iw@myz’h‘c 9 J

ie partiellement dans |’eau.

n de cette base faible.

CH)s-NHp o 2
‘ (CHz) 2 jon diméthylammonium

Hy . .
3 jon allkylammonim |

| (CHy),; - N

** jon triméthylammonium

La solution d’ammoniac

[nventaire : Dans I"eau il y:

KM Cours de Chimie

|R-CH - COOH

| TR .
\ BE Cation |
3
_}.
NH., + H0 s b, OF
a : NHa, NHy ', OH (1.0 (ultra minoritaire).
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i

Les concentrations :

[m0*)=107 ; [ow]- o

Electroneutralité (EN) :
v, [+ [m,07]=lom | s

I.NH4+J°‘ [OH_]

Conservation de la matiere (ECM) :
(v, = [V, + (Ve ]

(Ve ] = [N, - [V ]

" n,(NH.
[NH3]0: D(V"i)

.2, Couples acide — base

2.1. Les définitions

« “Un couple acide base : Est le couple formé par un acide faible et sa base conjuguée. Un couple

acide base est noté : AH/A”
Exemple :

R — COOH /R - COO’

CH; — COOH / CH; — COO"
NH / NH;

R-NH; /R-NHy,

NB: A un acide o aminé correspondent deux couples acide/base. Les couples cation/Ampnion &

Amphion/anion

Exemple :

p

HI,N - CH, - COOH / HyN - CH, - COO"

Glycine ¢ "
|, HyN- CH, - COO™/ HpN - CH, ~COO*
E ]

« La constante d’acidité d’un couple acide base Ka : Est le quotient du produit des concentrations

des ions hydroniums [H30"] et de la base conjuguée par la concentration restante de I’acide faible.

AH + PO S AT YOS
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Les concentrations :

ol for]-cEe

[7,07]

Electroneutralité (EN) :
e, |+ [m,0%)=[orr |
J_lqu ]“ OE

Conservation de la mati¢re (ECM) :
[NHsL :[NH3],.» +[N 4+]
Ve, ), =[ver, ), - [ve; |

n NH
L ZARIY
2. Couples acide — base

2.1. Les définitions

* Un couple acide base : Est le couple formé par un acide faible et sa base conjuguée. Un couple
amde base est noté : AH/A

Exemple :

+ ‘R-COOH /R~-COO"

CH; — COOH / CH; — COO

NH; / NH;
R-NH; /R-NHg,

NB : A un acide o aminé correspondent deux couples acide/base. Les couples cation/Amphion et
Amphion/anion

Exemple :

. [ BN - CH, - COOH / HyN - CH, - COO:
Glycine¢  ~,
| H5N- CH, - COO"/ H,N - CH, -CO0"

L]

e La constante d’acidité d’un couple acide base Ka : Est le quotient du produit des concentrations
1

des ions hydroniums [H3O"] et de la base conjuguée par la concentration restante de 'acide faible.

AH +1 B0 ==> A + 0

KM Cours de Chimie.
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Ka= H3@+]'[Aq]
[4H],
pKa =—-log Ka
B - 5 il A']
T Pm——ioglﬂao']-[iﬂ
= —log|11,0*]-log [éf;],
* : | ) pKa = pH —log [JL‘U;],

NB : Pour une base faible
: =
| NH; + H,0 =—~= NH, + OH

[H30+]'[NH3]

Ka =
NH,

+ Le coefficient de dissociation . d’un acide faible est le quotient du nombre de mole dissocié par le

nombre de mole dissout.

B 4]
. ”O(AH) [AH]O

2.2. Foree d’un acide faible

Un acide faible est d’autant plus fort que le Ka de son couple est grand ou le pKa plus faible.

OO IEED0 | - 33
CH, - COOH / CH, - COO” 4.8
CH,Cl - COOH / CH,Cl - COO’ 2,92
NH; / NH; ¥19,2
R-NH; /R-NHg, 0,

IKM _ Cours da Chimie.
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Si Ka, = Ka, >~ Ka, - Ka, > Kas onauraa:

pK, = pK, < pK; < pK, < pK;

AH, >~ AH, >~ AH, - AH, >~ AH,

NB : A concentration égale

Si pH, < pH, < pH, —<pH4 < pH, onauraa:

pK, < pK, < pK, < pK, < pK;

o Un acide carboxylique est d’autant plus fort que sa chaine carbonée et plus courte et plus
simple.

Ainsi Pacide méthanoique est plus fort que Pacide éthanoique, plus fort que Pacide propanoique
plus fort que ’acide butanoique.

o L’introduction d’un atome d’halogeéne dans la formule d’un acide faible renforce

/ "acr:dizé de cet acide.

Ainsi acide chloroéthanoique est plus fort que Uacide méthanoique a cause de la présence de CI,

2.3 Zone de prépondérance

Dans la solution d’un acide faible il y a coexistence de cet acide et de sa base conjuguée.
o Lorsque [AH]>[A]oiapH < pK : la forme AH est majoritaire.

» Lorsque [AH] <[A]onapH> pK: la forme A" est prépondérante.

e [Lorsque [AH]=[A"] onapH = pK : la solution est tampon.

Exemple :

Le pK du couple CH,Cl -~ COOH / CH,CICOO" est 2,92

A pH = 1,5: CH,Cl - COOH est majoritaire.

A pH =292 : la solution est tampon

A pH =6 : CH,CICOO' est prépondérant.

Attention !

: tampon. e
ne de prep zone de prep.
€ BrEp. il ___zonede Picge. ff I
AH pK A”
acide tgamquc
Remarque :
Pour un acide ot aminé il y a deux couples donc2 pK

pk, — cation / Amphion

pK: — Amphion / anion
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- pKy i PK2  ani
cation : Amphion L anion pH

Exemple :
SipKi=32; pK2=9,2

A pH =2 : le cation est majoritaire
A pH = 6 : Pamphion est majoritaire

A pH = 11 : Panion est majoritaire

2.4. Propriétés des acides et bases faibles

o [La dilution d'un acide faible est différente de celle d’un acide fort
o Lorsqu’on dilue dix fois un acide fort son pH augmente de 1

o Lorsqu’on dilue dix fois un acide faible son pH augmente de 0,5 (pour un acide tres faible)
de 0,5 & 1 pour un acide peu faible.

Un acide faible ne réagit pas sur sa base conjuguée et une base faible ne réagit pas sur son acide

conjugué. =

’ dr
» Un acide faible réagit totalement avec une base faible et une base futble réagit totalement sur 1in
acide fort.

e LepH de la solution d ‘un acide faible varie trés peu lors d’une dilution modérée.

KM __ Cours da Chimia
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Question _ 3

1. Définitions

* Un indicateur coloré : est un couple acide — base dont la couleur de la forme acide est différente
de la couleur de la forme basique.

Exemple :

L’hélianthine (rouge — jaune)

L.e bieu de bromothymol BBT (Jaune — bleu)

La phénolphtaléine (incolore — rouge)

Un indicateur coloré est noté IndH / Ind”

IndH -+ }[20 e———m st I’I30+

= 71,0 |- |ma]
[mdH ),

pKa, =—log Ka,

* Lazonede virage d’un indicateur coloré : est la zone des pH dans laquelle I'indicateur change

de couleur (vire).

C’est le domaine de pH compris entre et pKyi.1 et pKais)

Couleur esa o o Couleur
----- o fonedevinge g o
acide . ' basique
PKai-1 PR+ ‘

» L’indicateur coloré convenable : est I'indicateur coloré dont la zone de virage contient le pH de

Mofd éed A "éguivalence
W SoRULIOn (dosEL) a equivaiencce.

« Unesolution tampon : est une solution contenant un mélange équimolaire d’un acide faible et de
sa base conjuguée ou d’une base faible et de son acide conjugué.
= Une réaction acido-basique :

Réaction entre un acide fort et une base forte : c’est une réaction totale. On obtient de |’eau

(neutralisation). L.’équation de cette réaction s’écrit :

{ ]
H;0" + OH —> 2H,0
St [ Soude ; Na + O’ el o ;
oidtion o ——> Na 0O HaO = G = JHL0 F Na”® + Gl

| HCl: H;0"+Cr

iterviennent pas dans la réaction : ce sont des ions spectateurs.
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* Réaction d’un acide faible sur une base forte : ¢’est une réaction totale.

AH + OH——— A + Hy0
R- COOH + OH ——> R-COO™ + H0
wuble

* Reéaction d’une base sur un acide fort: c’est une réaction totale, la base faible est

transformée en son acide conjugue.
B + H;0" > BH" + HO
NH§ & ot — N+ O

R-NH, + H;0' —> R-NH; k10

+ L’équivalence acido — basique : est lorsque le nombre de mole de base ajouté est égal au nombre

de mole d’acide dans la solution dosée ou le nombre de mole d’acide ajouté est égal au nombre de

mole de base dans la solution dosée.

A 1’équivalence I’indicateur coloré vire (change de couleur). Danscecasona:
q g

Hy =n,

; v e
€ :% /p;.-.u,r (€ c’ﬁ’j;{ge ol pen ‘,‘{é‘[/&)
a V J |
G, =C b, =% T . o e rie éz?/fje)

C, '_‘.9071@“ -//VC?LL'V (e cﬂ/p‘f’,{g{je ol . .’
b

e Le Dosage : est le fait d’ajouter une solution basique progressivement a une solution d’acide en

vue de déterminer la concentration de 1’acide.

Doser une solution : c’est déterminer la concentration de cette solution.

e La courbe de dosage : c’est la courbe représentant les variations du pH en fonction des volumes

d’acide ou de base ajoutes.

2. Exemple de dosage d’un acide faible par une base forte

*  Principe :
Le dosage d'un acide faible par la soude consiste a ajouter mL par mL a Paide d’une burette une
solution de soude de concentration Cp connue a une solution de volume V, de cet acide contenue dais

un bécher jusqu’au virage de I’indicateur colore.

g ; ; _ - 4 . : [ ; : , :
A P’aide d’un pH-métre on mesure les pH de la soluti®n en fonction des volumes de soude ajoute. Les

résultats consignés dans un tableau permettent de tracer la courbe de dosage sur laquelle on

les points d’équivalence el demi équivalence

farte 4 Iéauivalence le pH est bagique ; 1 1dicateu:

Dans le dosage d’un acide faible par une bast

KM _ Cours de Chimie,
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color¢ convenable est la phénolphtaléine,

e it support

———— buszlie (solution d'liydroxyde de sodinm)

(3
“Io s 'a}- pHmgie

o

i - élactrodes du pHmétre
bécher (solution acide)

o T B )
~pH l] 2. pH, pih pHs | pHy o
|

Courbe de dosage d'un acide faible par une base forte :

pH A
14
pRiS=Samasama e
7 .
PK |- s g‘i’_

e V(OH")
Vi Vi

: ¥ 1 - — 1 Sttt 13 * . 3
Le point d’équivalence : est le point E sur la courbe de dosage ou I’équivalence est atteinte ; ¢’est le
[ X=
|y

= pH

point £

o - 1 £ 3 -
Le point de demi d’équivalence : est le point Ey sur la courbe de dosage ou la solution dosée est
[ P

: %
tampon £, 2

(y= p K

£ un acide fort par une base forte

e B g 5

H = 7, I'indicateur coloré est le BBT (Bleu de Bromo Thymol)

<




e Ce qu’il faut savorlr!
pH
A
|
!/'.. (xg=Vp
E <
| RUEREEEE 8 |E {YE =
L 1 ———» V(O
Vi, )

B R B R R R A EREREREEEREEENEENRGSR

2.2. Dung’’ ﬁ@f@‘x—i,gsﬂw‘iﬁpy@ﬁf yn @CCELE 1€ nE

A I’équivalence pH =7, I’indicateur coloré est le BBT (Bleu de Bromo Thymol)

pH
X
e i
l
|
| : T e
). - . +
= V(H;0")

2.3, D’une base faible par acide fort

A I’équivalence pH <7, I’indicateur coloré est I’hélianthine

. pH

| S——— ._..i =S e T V(I'll(}»}

V., R
3. Solution tampon
e Propriétés
nombre de mole d’un acide faible et de h

Une solution tampon contient ie meme fQ

KM Cours da Lnimie
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* Le pH d’une solution tampon est égale’au pK du couple acide base correspondant
* Le pH d’une solution tampon ne varie pas lors d’une dilution modérée

x

[.e pH d’une solution tampon varie trés peu lors de I’addition de faible quantité d’un acide fort ou

d’une base forte,

» Usages

Les solutions tampons sont utilisées en :

* Chimie : pour la réalisation des réactions a pH constant

* Biologie : certains milieux biologiques sont tamponnés. Le sang humain est tamponné 4 pH = 7,35,

la salive, le suc gastrique, |’urine sont des milieux tamponngs.

» Préparation

On peut préparer une solution tampon de trois fagons différentes :

Méthode 1 : Elle consiste a introduire en méme temps dans le milieu réactionnel le méme nombre de
mole d’un acide faible et de sa base conjuguée puis ajouter de 1’eau. 3
Méthode 2 : Elle consiste a neutralis€ la moitié de ’acide faible par la soude et a ajouter de 1’eau.

Méthode 3 : Elle consiste a neutraliser la moitié de la base faible par I’acide chlorhydrique et & ajouter

de ’eau.
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Exercice 1

1. a. Calculer la masse de soude qu’il faut dissoudre dans 500mL d’eau pour avoir une solution de
concentration 4?;0'5 mol/L.

b. Inventorier les especes est solution. Calculer leur concentration. Quel est le pH de la solution.

5. On mélange Vi = 20mL de la solution précédente et V2 = 40mL d’une solution de potasse de
concentration Cy = 2.10” mol/L.

a. Calculer les concentrations des différentes especes en solution.

b. En déduire le pH de la solution.

Exercice 2 .

On fait dissoudre 448mL de chlorure d’hydrogéne gazeux dans 250mL d’eau.
1. Calculer la concentration molaire Ca de la solution.

Le pH de la solution est 14. Montrer que HCl est un acide fort.

2. Ondilue 4 fois la solution précédente.

a. Quel est le volume d’eau ajouté ?

b. Quelestle pHdela solution diluée ?

Exercice 3

On mélange Va = 60mL d’acide chlorhydrique de concentration 2.10., mol/L et Vi, = 40mL de soude
de concentration Cp = 1,5.10’2 mol/L.

|. Ecrire ’équation bilan de la réaction.

2. Quelle est la nature de la solution finale ?

3. Calculer le pH du mélange ainsi que les concentrations des différentes les espéces en solution.

Exercice 4

On considere de I’eau pure a 90",

RE.
1. Calculer le pKe sachant que Ke=25.10-F
7. Eerire I"équation de la réaction d’autoprotolyse de I’ cau
3. Calculer les concentrations molaires des 1005 présents.

4. Quel est le pH de I"eau A cette température ?

5 [Jpe solution agueuse 2 pH =7 4 cette temperature, bst-¢€ leacide. neutre ou basigue

KM _ Courg de Chimie
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Exercice 5

On considere le tableau suivant

Température (°C) | 15° 20° 257 30° 35° 40° 80°
pKe 14.3 14,2 14 13,8 15.7= "3 s 12,6
Ke (107

| pH

& s

I. Compléter le tableau

2. Tracer le graphe pH = f(%j . Ten K,
3. En déduire la température pour laquelle le pH de I’eau pure est 6,6.

Exercice 6

Partie A

Une solution aqueuse d’acide nitrique (HNO3) de concentration molaire Ci = 3.10° mol/L au
pH=1,5.

I Montrer que I’acide nitrique est un acide fort. En déduire I’équation de sa réaction avec ’eau.

2. Donner les espéces chimiques en solution concentrations molaires,

Partie B

Un flacon d’acide chlorhydrique commercial porte les indications suivantes : degrés de pureté 36%
Formule chimique : HCI ;

Masse molaire : M = 36,5 g/mol ;

Masse volumique p = 1190Kg/m”

L. Caleuler la concentration Ca dc la solution commerciale.

2. On préléve un volume Va = 4,2mL de la solution commerciale que I’on verse dans une fiole jaugée
de 500mL que I’on compléte avec de I’eau jusqu’au trait de jauge.

Nommer I'opération effectuée et calculer la concentration molaire C de la solution préparée.

Partie C

On réalise maintenant le mélange de V| = J‘EUmL d’acide nitrique concentration molaire C; = 3.1072
mol/L et V; = 30mL d’une solution d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration molaire
nconnue Cz. Le pH du mélange est 1,8,

' Donner les espéces chimiques dans le mélange et calculer les concentrations.

ieterminer la valeur de C;
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Partie D

Au mélange précédent ; on ajoute V, = 50mL d’une solution d’hydroxyde de calcium de concentration
Cp =4.10-2 mol/L.

1. Donner les especes chimiques dans le mélange et calculer les concentrations molaires.

2. Quel est le pH du mélange.

Exercice 7

Dans un laboratoire, 5 béchers numérotés de 1 a 5 contiennent chacun le méme volume de 5 solutions
différentes de méme concentration C = 10"'mol/L qui peuvent étre :

(A)— Ammoniac

(B) = Acide méthanoique

(C) = Hydroxyde de sodium

(D)= Chloru reﬁ de sodium

(E) = Acide chlorhydrique.

Pour identifier les solutions, on mesure le pH de chacune d’elle a 25°C. Les résultats obtenus sont
consignés dans le tableau ci — dessous. En justifiant, compléter le tableau par les lettres A, B, C, D et

E.

Bécher N° 1 2 3 4 5 i !

pH 13 11,9 1o 2,4 7

Solution [ g'
W _ 4t 2 I = W S I D |

Exercice 8

On considére une solution aqueuse de chlorure d’ammonium de concentration 0,0 lmol/L. Son pH vaut
5,6 4 25°C. Le chlorure d’ammonium NH4Cl est un composé ionique.

I. Ecrire I’équation de sa dissociation dans ’eau.

2. La solution d’ions ammonium est — elle acide ? ou basique ? justifier.

3. Montre qu’il est faible.

4. Ecrire |I’équation de sa réaction de I’ion ammoniurg avec ’eau sachant qu’il donne I’'ammoniac.

5. Calculer les concentrations des especes chimiques présentes dans la solution de chlorure
d’ammonium.
IKM _ Sours da Chimie
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Exercice 9

1. Le tableau ci — dessous indique le pH de 4 solutions Sy, S;, S3 et S4 préparées a partir de 2
solutions de 2 monoacides A;H et A;H de concentration respectives C; et C,. S; et Sy sont

respectivement des solutions diluées de S; et S,.

Solutions S ' ) S3 Sy

pH 2.3 1,5 2.9 95

[.1. Montrer que I’un des deux acides est fort.

1.2. Préciser lequel.

1.3.Déterminer la concentration de cet acide.

2. L’acide faible utilisé est 1’acide monochloroéthanoique (ou monochloroacétique) CH,COOH de
concentration C = 2,5 10%mol/L.

2.1. Ecrire I’équation bilan de la réaction de cet acide avec I’eau.

2.2. Calculer les concentrations des différentes especes chimiques en solution.

2.3. Donner I’expression de la constante d’acidité Ka du couple auquel il appartient.

2.4. En déduire le pKa de ce couple.

3. Etablir la relation qui lie o, la concentration initiale de I’acide et la concentration en ion H;0" dans
la solution a I’équilibre.

4. Calculer o avant et apres dilution. Conclure

Exercice 10

Trois solutions aqueuses ont un pH identique de valeur égale 4 2,7.

La premiére est une solution de concentration molaire 0,005 mol/L d’acide monochloroéthanoique.
La seconde est une solution de concentration molaire 0,25 mol/L. d’acide éthanoique.

La troisiéme est une solution de concentration molaire 0,002 mol/L d’acide chlorhydrique.

1. Calculer la concentration molaire des ions H3O" dans ces solutions. A partir de ce résultat, classes
ces trois acides par force croissante, en justifiant, le plus simplement possible, cette classification.

2. Calculer le pKa de I’acide monochloroéthanoique.

3. Onrappelle que le pKa de I'acide éthanotique a pour valeut 4,8, L.e comparer au pKa de I'acide
monochloroéthanoique. Ce résultat est il en accord avec le classement établi a la premiére question
Ecrire la formule développée de I’acide monochloroéthanoique. et dire I'influence, sur ses proprice

acides, de la présence de I'atome de chlore dans la molécule

MM _ Cours de Chimle
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'I‘E_ el

Exercice 11
Deux solutions S1 et S2, I’'une d’acide chlorhydrique et ’autre d’acide monochloroéthanoiquc, sont

contenues dans des flacons dépourvus d’étiquette.
Pour identifier, on réalise diverses expériences a 25°C :
a. Onmesure leur pH :
Pour S1 : pH = 2,15 et pour S2 : pH =2.70.

b. On dose Va = 10cm3 dc chaque solution par une solution d’hydroxyde de sodium de concentration
Cb.
L’équivalence est atteinte pour un volume versé égal & Vb =50 ecm3 pour S1 et Vb= 2 cm3 pour 52,
. On dilue dix fois chacune des deux solutions et on mesure le pH :
Pour Sy’ : pH=2,70 et S’ : pH=3,70

1. Identifier les solutions.

9. Calculer les concentrations de la solution d’acide chlorhydrique, de la solution d’hydroxyde de

sodium et de la solution d’acide monochloroéthanoique.

3. Quelle est la base conjuguée de I’acide monochloroéthanoique ? Calculer le pKa du Couple.

Exercice 12

L’acide acétylsalicylique connu sous le nom d’ Aspirine a pour formule :

1. Quelles sont les fonctions organiques que posséde ce corps ? Ecrire sa formule brute et calculcr sa

masse molaire moléculaire.
2. On dissout un comprimé d’Aspirine dans de I’eau distillée. Celui — ci n’étant pas entierement

soluble, on filtre pour obtenir une solution A. On dose 100 mL de solution A a I’aide d’une solution B

sont & prendre en considération). On suit I’éyolution du pH au cours de la réaction, la température du

milieu réactionnel étant voisine de 25°C, et on obtient la courke suivante :

KM _ Cours de Chimle.
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11?;vr—'“ |
2,717 | '
B Vb(mL)

a.
b.
molaire de la solution A, ainsi que la masse d’acide acétyl
solution.
O

A A une temperature voisine de 25°C.
0=16 g.mol']‘

- S A= Al .
On donne : C =12 gmol™ ; H= | g.amol™ 3

4 ApH=35
b. ApH=38

Exercice 13

Déduire de la courbe obtenue le pKa du couple acide/base ainsi mis en €évi

[acide acétylsalicylique est un acide fort ou faible ? Ecrire 1’équation de sa réaction avec 1’eau.

salicylique introduit dans 100 mL

Déterminer les concentrations molaires de toutes les espéces chimiques présentes dans la solution

1. Déterminer les concentrations de toutes les especes chimiques dans la solution.

dence, la concentration

de cette

Une solution aqueuse d’ammoniac NH3
| . Montrer que NHj est une base faible.
2. Eecrire |’équation bilan de sa réaction sur |’eau.

o]

a 17équilibre.

3. Calculer les concentrations molaires volumiques des différentes espéces preésentes dans

de concentration 0,1mol/L a un pH égalea 11,1.

la solution
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SOLUTIONS

cice 1

La masse de soude

ipplications numériques

C=45.10" mol/L
¥V =500mL=5.10"L

tM =40 g/mol
&. Inventaire

NaOH —— > Na' + OH

Les espéces en solution sont Na', OH, H;O" (ultra minoritaire)

“alculons leurs concentrations

WVa* |=C, = [NaOH)=4,5.10% mol/ L
los | =[Na+ = 4,510 mol /| L

o
OH_ 4,5. 1077
E_e pH de la solution

:—log[H o]

2,07 ]- =2,22.10"mol/ L

l.'caaon numénque

H =—log(2,22.107)

i =11,65

a. Calculons les concentrations

!ange de solutions de NaOH ¢t KOII

Cours de Chimia
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> Na' + OH

NaOll
EOH ——7T K + OH
Les especes en solution sont Nt OH, K, H;O" (ultra minoritaire)
e CV,
|Va’ 1:—* L
v, +V,

Sc, ~C=4510"mol/L
v, =20 mL
\Vz = 40mL

] 45107 %20
[Na ]— g 6{)

b\fa* l: 1,5.107 mol/ L

h}—ﬁiﬂ

ii @, =C~ 2107 moll L
|y, =20 mL

|
|\, =40 ml

2.107°42D

60

{. K

l
[k*=133.107 mol/ L

lorr|= &} v |+, Q*] ; B

o =[x e var] = G T =
iy + My

O" (ultra minoritaire)

uf L

o™ :
= [Hs()*lz J———;— ~353.10" mol/ L
2,83.10

péduction du pH

Ho=— mg\_f-{ _._('_J"l-—— 11,45
o

o

KM Cours de Chirmie




oH = —loglH,0"] = [B,07]=107"
[H3O+ ]: Ca : alors HCI est un acide fort

a. le volume d’eau ajouté :

-

On a dilué 4 fois signifie que V' = 4V
Vajouté =Ve=4V-V = 3V

Ve = 3V =750 mL

b. Le pH de la solution diluée :

pH'=—log Ca’

weagy | Clu o Lo
a = —4~ =0,02mol/ L

pH'=—log(0,02) = 1,69
pH'=1,69

| Exercice 3

Testez vos connaissances !
| Exercice 2
1) HCl + O —> H,0" + CI
En solution - OH, H;0", CT ’
La concentration :
F
Bl —
[ricr)=7
Vv
n= 1 => [HCJ] =
V:’N Vﬂ‘l’ 1 V
[HCI]: S AeE 0,08 mol/ L
22,4% 250
[FCI]= 0,08 mol/ L = Ca
Montrons que HCI est un acide fort

1. Equation de la réaction

H,0' + OHF ——> 2HO

2. La nature de la solution finale :
= [}

KM  Cours de Chimie
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—

n(OH™)=0,6.10" mol/L
nl#1,0*)> nlOH")
Done la solution finale est acide

3. LepH dela solution
oH = —10g[H;0" | s

AFH.O) .
(,00]= 20 e
- Va + Vb
H(J”—](}*— )ur.-i-s = ]’2] 0'3 . 0’6'10—3 = 0,6 10—6

(.0 = ‘_)’6—{']1?— _6.10" mol/L

pH = -—\Og(ﬁ. 10 'J)
[pH =2.22|
[es concentrations des especes

En solutionily a: H;0', OH, Na’, Cr.

en solution

—14

Sl
loH ]ﬁm
loF | =1,66.107 mol /L

G L30T x40

1. _."\.'- 1 B S S
e V. o+, 100
%,_:\-"r_'r" ~6.10" mol/L

c V. 2107 x60

7, +V, 100

| =12.107 mol/L

KM Cours da Chimie
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- ‘ Exercice 4

1. Lavaleur du pKe 3%
pKe =—log Ke — —log2,5.10 2% =12,60

2. Equation del *autoprotolyse

0 08 I s 0+ O

3. Les concentrations molaires des [ons.

Les espéces en solution sont H;0" et OH

(7,0+]=[0H"|=VKe =112,5107 =5.107 mol/ 1
4. Le pH de l’eau a cette température

pH =—log|H,Q" |=-10g5.107 = 6,30

5. LepH=7: lasolution est basique.

‘ Exercice 5 W

Complétons
30° 35° 40° S0° -
13,8 13,7 15,8 fe =
15007 | 2.10-14 | 316107% 25107
IS e AT
v e
Exercice 6 T SR =
Partie A !

|. Démontrons :

HNO; est un acide fort siet seulement si [H_.\-"O_._ l = !LH.\ O 1

|#,0" |=10"7 =10 =3.10"mol/ L

KM _ Cours de Chimie
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il = e e e

e e

I.HNO{ l =310 maoll L

\;H ;O } alors HNOj3 est un acide fort.

Déduction

HNO; + H,O > NO3 + ["]_30.!.

2. Les espéces chimiques en solution sont : H;0", OH, NO3

Les concentrations

[oz-r]: [?K%] = 312_01; ~333.10" mol/ L
. EN
L-\-’('){ l* l()H"' } = lH_‘O* l, OH étant ulira minoritaire

[NO; |=|H,0" |=3.107 mol/ L

Partie B

1. Les concentrations de la solution commerciales

coaMHHCD o p(HCY)= m(HC)
v M(HCI)
36
Hel)=——
n(HCT)= o5
= j—;i = m=pxV
n(HCT)= 36 oV
10

. 36V 360V 36
n(HCT) = —J—jg— — (Ca—= —_—[)'c—)_—r- = _{_{7_
100M looMY 100M
) o W, 1190
{ o= ) A — == Ca= s —
M 36,5
i |.74mol/ L L

[ a concentration molaire de de la solution préparée
1y a dilution alors CaVa = C 14
CaVa

%
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AN
Ca=11,7 mol/L
Va=4,2 mL
V =500 mL
_11,74x 4,2
T 500
C=0,1mol/L

Partie C
Mélange de V1 = 20 mL de HNO; et Va = 30 mL de HCI

1. Les espéces en solution sont H3;0 * OH,NOy, CT

[,0"]=107" =107* =0,015mol/ L

~-14
e o r66? 103 mol/ L

o |- “Tm07] o

3
( ) 3’10 . =0,012mol/ L
Vit V +V 50

[vos |-
EN
[vo; |+lorr |+ [cr )= [m.0"]
lcr)=[m,07 |- [vos |=0,015-0,012 1
lcr]=3.107 mol/ L

2. Lavaleur de C;

e b o ¢, L)
vV, +V, - i
3107 %5
= 3 03{;_{9 —~ 5107 mol! L

C,=510" mol/L

5

Partie D

1. Les espéces chimiques dans le mélange : H30", OH, NOj, CI, (o

Les concentralions
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PR el

e ———

C,V. 5.107 %
272 ,M:U,OOIS mol/ L

e VoV, <V,  50+50

|1~ |=0,0015 mol/ L

-~ ‘3
lNOB_]:% ::1'19-—)-3-2—9-——-6.10"3 mol ! L
V 100

\vo, |- 6.107 mol/L

[L("nz' 1: 2107 mol/ L
OH est ultra minotaire dans le mélange précédent donc il est apporté par Ca(OH):.

CEaO); —— caZ™ + 20H

o= _2'\(_'_.?1“ }:—- 4107 mol/ L

\m |+ forrJ+ler |=lm0 |+ 2lca]

|0 )= -2lca™ |+ [oF" |+ ler |+ [vos |

{_H]O*].—: 0,0015 +6.107 = 75.10™ mol/ L

2. LepH du mélange
pH = —‘long,,Oﬂ
Nature du mélange

\LO.H i l*r [H O l alors la solution finale est basique

0B}, =4-107 _75.10° =0,0325 mol/L

pH =14+ log(0,032 5)

Dkl =4 S

| Exercice 7

Complétons le tableau suivant
A

A concentration égale, la solution la plus acide est celle qui a le pius petit pH.

Ainsi la solution la plus acide étant E alors le bécher n°3 contient .

[ a solution D est neutre alors son pH =7

D est le bécher 13

oot o bécher n°l

e
alution € @St i
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i

B | acide méthanoique est pl

A est le bécher 2.

us acide que |’ammoniac alors B correspond au n°4.

l 4 5
\ 2,4 7
‘ HCOOH ﬂaOH

| “
. Exercice 8

1. L’équation de dissociation

NH,Cl —— NH + CI

2. Nature de la solution

La solution est acide car d25°ClepH<7

3. Démontrons qu’il est faible.
11 est faible si seulement g C [H3O+]
[,0° |=1077" =107
(1,07 |=2,61.107 mol/ L
C. 5 |H,07] alors NH" est un acide frés faible.

4. Equ(ﬁffon de la solution :
—> NH; + H,0"

E— GE— E— —

NH," + H0

5. Concentration des especes chimiques e
- NH,, H;0", NH3, Cl

n solution

Les espéces chimiques en solution sont

f
.

(7,07 |=107" =107 = 2,51.107° mol/ L

— =
—

lor|= 11—%: _398.107 mol/L
)= ey =107 mol/ L
EN 1

Tt

| [vers |+ [a,07 | =loE™ J+lcr]
[vey )=l oA |+ [e,07)

i O est ullra minoritaire

KM _ Cours da Chimie.
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e e

|-l

l
F17 =107 2,510 =107
NH; |=1

?\IH

02 mollL
T CM

\

—_—

i), = Ve, |+ INVES]
vez, )= e, |, - v
_ ), ~ler J+ o ]

(e ] = [, 0t ]=2,51.107° mol/1

r

[7,07|=251.10° mol/L

pKa = pH — log [[i\g:}]-

251.107°
wKa=56-log———
PiL 102

[|‘ch1 =T)Eﬁ

il e e
lrﬁtercice 9

|

[.1. Démontrons
Lorsqu’on dilue 10 fois un acide fort son pH augmente de 1.
ApH, = pH; — pH,
ApH, =27 — 23=00
ApH , = pH, — pH, =1
dlors 82 est un acide fort.
HreciSons
[l s agit de AH
i.3. Concentration de [’acide fort
a, =|H,0% =107 =107
Ca. =3,16.107 mol/ L

2.1, Equation de la réaction
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CH,Cl- COOH + Hy0 === CH,Cl - COO" + Hy0"

2.2. Les concentrations
Les espéces en solution : CH;Cl— COO’, H;0", CH,Cl—COOH, OH.

[77,0°|=10777 =5,01.107 mal /T

16
loar |- == = 201107 mol/ L
EN

lcar,c1-coor |+ |or~|=[H,0"]

OH est ultra minoritaire .

[czr,c1-coor|=m,0°]

[ca,c1-co0r|=501.107 mol/ L

ECM

[cH,Cl - COOH]), =[CH,Cl - COOH], + lca,ct-coo|
[CH,Cl - COOH], = [CH, ¢l - CoOH), -|cH,cl-co0T]
[cH,CI-COOH] =2.107 mol/L

2.3. Expression de Ka

lca,c1-coo |-|B,07]
[cH,Cl-Cco0H],

2.4. pKa=-logKa

Exereiee 10

Trois solutions ont méme pH = 2,7
(c, =5.10® mol/L (CH,Cl-COOH)
Jc =125 mol/L  (CH,—-COOH)
C, =2.10" mol/L (HCI)
1. Concentration molaire de H;0" .

LFIR 8 J|: 10777 =2,10™ mol/L

Classement

A pH égal, 'acide le plus faible est celui dont la concentration est orancle
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— e

£ G, Cll = COOH CH,Cl - COOH <

2. LepKade CH,Cl - COOH

o= pi ~log [cH,€Cl- COOH]
=lcm,cl-coo |

HCI

lcH,c1-coo” |~ |H,0 |

[ca,c1-c00™|=2.107 mol/L

[CH,Cl —COOH), =[CH,Cl ~CO or), -|cH,c1-coo ]
[ca.a= COOH], =507 210" =5 10 mol | L

2.107 :
;)f\"{'- = 2,7 e 1\)"__’, T = 2‘9
- _“‘

1_0—1

pKa=29

3. Comparaisons
acide monochloroéthanoique. Ces deux

pKa, < pKa, : I'acide éthanoique est donc plus faible que I’
ne plus faibles que I’acide chlorhydrique qui est un acide fort. On

acides sont des acides faibles, do

retrouve bien le classement du 1.
s deux molécule
& un atome de d’hydrogeéne. L atome de chl

s d’acides monochloroéthanotque et éthanoique est la

I.a seule différence entre le
chlore substitué

présence d'un atome de ore rend l'acide

chloroéthanoique plus fort que ’acide éthanoique-

mono

. Exercice 11

9 solutions S1 et RGP &

[' pH, =215
| pH, =2,70

1)

h) Dosage
e i
(yp, =50cm’

<
| v re oy 3
(Vb, = 2cm

¢y Dilution 10 fois




Testez ©OS CONNAISSANCPS [

- Identifications
Méthode (1)

- Avant dilution

[7,0°] =107 =7,1.10° mol/L

.0, =1077" ~2.10" mol/L
) 2

Apres dilution

[H,07], =210 mol/L
[,07], =2.107 mol/L
Pour un acide fort Ca= [Hgtf)+ l

Quand on dilue 10 fois on aura

GCa'= [HBO*]: %

r———[HiO* ]1 =70 =2a0
10

[Hﬁ*]z ~2.10™ =|H,0* |

Donc acide fort est S2

Méthode 2

i
R

Pour un acide fort ApH =1 aprés une dilution de 10 fois

1. La variation du pH apres dilution de 10 fois est :
Beur Sl ¢« ApH| = pH~pH, = 0,55

Pour S2 : ApH, = pH; — pH, =1

Alors S2 est I’acide fort

2. Calculons les concentrations

o DeS2: Ca, = [H 0 L =2.107 mol/ L
A 'équivalence Ca,Va = ChbVb,

i 2.107 %10 .
S 4By et sl

-

o DeSl: CaVa=Ch Vb,




Testez V0S CONNUTSSAHCES I

o e dree s T I e S s

e

o o Chbvb, 107 x50
e e

Ca, = 5.107 mol/L

3. CH,Cl—COOH

Base conjuguée :

| CH,>Cl—-COQO : ion chloroéthanoate

[cH,C1—COOH] _ 29

pKa = pH —log
(CH'ECE Se/p o

PRI
| Exercice 12

pH
14 5 P
."/-
|| I:I
'|
ll |
gl ==
| |
.3..:1! & — |
I i :
2,7|/’ | |
| A » Vbh(mL)
5.5 |

I. Les fonctions chimiques

ster et la fonction acide carboxylique.

.« M =180g/mol

Ce sont la fonction e
Formule brute de I’aspirine : CoH304
2.a. L’acide acétylsalicylique est un acide faible.
[.équation de la dissociation :
HeOQy + H0 =—% Cel,0; +* HzO'
h. Couple acide / base : C.‘g_f!xO.pf’Cr,\!-lyO.{

i A .f'j.r.rff.l"r_-'




Testez vas connaissances |

11
x; =11 =58
EJE Ei" 0

lye=pH=8 1% e

Concentration de la solution A

A léquilibre C,V, =C,V,

C =CBVB
A
VA
€y =107 moll L
Vg =11mL
V, =100 mL

C, =11.10%mol/ L

La masse d’acide en solution: my=n,M, ; n,=CV =11.10"x0,1=1,1.10" mol

m, =1,1.107 x180

c. Concentration molaires de toutes les espéces
Dans la solution de A il y a H;O", OH, CoH,Oy et Colz0,
[#,07]=107" =107 =1,7.10® mol/L

! 1o 12
[OH }:TIO_-S-=S,910 mol/ L

EN

lc, 7,07 |+[or)=[m,0*]

OH. est ultra minoritaire

lc, 71,07 |~ [H,0"|=1,7.10° mot/ L

ECM

[c,#,0,], =[c,#,0; |+[c,7,0,] )
[C,H,0,], =93.107 mol/ L

3. Déterminons les concentrations de toutes les espéces
a) pH= 3,5

Dans la solution il y 1,0, O, CoH,04, CoflsO,et Na'

IKM _ Cours de Chimie




Testez VOS connaissances !

Pt s

U{Ol 1o~PH =107 _316.107 mol/L

—14

e e

+|=lcoH/0r |+lo#
Nelpor)-lor |

= lcH0,L =37 107> mol/ L

pE = pKa

b. A pH=38
(1,07 )=10""mol/ L
lor|=107 mol/L

\;,\Irarl___ ii_V;fL =99.1 0~ moll 1
V,+ Vs

lc, 1,05 }= [Na |+ |H0° |- [orr}=99.107 mol/ L
. -3
I( H.0, ]ﬁ = ——C~[—V—“~— = J—iuwg = 9._9.[(]_3 mol/ L
o ¥, +Vs 14

(e,1,0,), =10H" |- (.07 =107 +! 0 =99.107 mol/L

Veérifions
-3

9,9.10 4

Ka=8-108 o707
f 9,9.10'?




Ce gu’il faut savoir !

- Etude expérimentale et caractéristiques

2.2 SCiter Ies facteurs de 'es &rification : indiquer leurs influences sur

e
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Ce gn'il faut savoir!

Réponses :

Question _ 1

VITESSES D’APPARITION ET DE
DISPARITION D'UN CORPS

1. Définitions

« La cinétique chimique : Est I'étude de I’évolution des réactions chimiques au cours du temps.
« Une réaction chimique : Est une transformation au cours de la quelle des especes chimiques

appelées réactifs disparaissent pour donner des nouvelles espéces appelées produits.

* 1,équation bilan d’une réaction chimique : est la traduction mathématique & I'aide des symboles

de cette réaction.
Exemple : ’équation de la réaction entre A et B s’éerit :
ah +bB ——= ¢C +dD

I

| A et B sont les réactifs

¢ C et D sont les produits
| a, b, ¢, d sont les coefficients stéochiométriques

* Un mélange stecchiométrique @ st un mélange des réactifs A et B dans les proportions telies ¢l

KM _ Chimle Générala




Dans le cas d’une réaction totale A et B sont consomimes totalement et on aura :

n
D ¥ ¥ et
= Relation steechiometrique

% Le réactif limitant est le réactil en Jéfaut ; c’est le réactif B tel que

2
qu
. - v po
st entierement consomme, alors A demeure en €Xces -

A issu d’une réaction totale le composé B €

# Tne réaction totale : estunc réaction a I’issue de laquelle 'un au moins des réactifs est totalement

consomme.
% Une réaction limitée : est une réaction qui, a un moment donné n’évolue plus méme si tous les

réactifs ne sont pas consommes.
+  Une réaction exothermique : est réaction qui dégage de {a chaleur.
t une réaction qui se passe a température constante.

ui consomme de la chaleur.
urs du temps. Elle

% Une réaction athermique : €5

% [ne réaction endothermique : est une réaction q
|’évolution de cetie réaction au co

¢ Lavitesse d’une réaction chimique : €st

5’ exprime en mol/L/s ou en mol.L . .

NB :1molL's" =60 mol Xt min’.

ons chimiques sont classee n réactions : rapides, lentes

% Tes réact s en fonction de leur vitesse €

infiniment lentes.
¥ Tne réaction ra
Exemple : les réaction

produit dés la mise en contact des réactifs.

pide : est une réaction qui se

s de précipitation, de combustion.

Agt + i@l —> el
C’est une réaction qui, bien que possible ne se€ produit jamais a

réaction infiniment lente :
r plusieurs annees et meéme p

température ambiante. Flle peut dure

la synthese de Peau

lusieurs siécles.

Fxemple
H, +50, —>= H0

{Ine réaction lente : est une réaction qui se produit progressivement ; elle peut durer pll_lﬂ;i[:ur




Ce gu’il faut savoir !
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Exemples de réactions lentes utiles
* Pestérification :
CHS_COOH + CyHsOH e CH;—COOCyH;s + HyO

t=0 No ng 0 0

t=0 ng - X np - X X X

*  Saponification

CH;~ COOC;Hs + OH — e CHESCOOT L Lol
t=0 .no ng 0 0
t#= 0 ng - X np - X X X

_* I’hydrolyse du saccharose
CiHpOn + HO0 ——> CgHppOs +  CeHijaOg
' Glucose Fructose

* ]a dismutation de ’eau oxygénée

Py =2 0y 2H,O
=0 ng 0 0
t=0 Ny - 2x X 2%

* Reéaction entre les ions iodures I et peroxodisulfates S,05"

S0 . A —— = 280F% & b
t=0  Co Co 0 ‘
=0 Cp-x Cyp - 2x 2% X

¥ PPoxydation énergétique de I’acide oxalique
y g q

5(C,H,04 — > 200, + 2H' +2e
2| MnOz + 8H' + 5¢ ——— Mn*"+ 4H0
5 CoH,O4 + 2MnOy + 6H™ ——»= HC0; + 2Mn?" + 8H,0
« Letemps de demi— réaction : est le temps au bout duquel la moitié des réactils disparail




Ce gu/il faut savoir !

Un facteur cinétique : est un facteur qui permet d’accélérer une réaction chimique.

[es facteurs cinétiques sont : la température, la concentration el le catalyseur.

» Un catalyseur : est une substance chimique qui accélére une réaction chimique tout en restant
intacte aprés cette réaction.

» La loi de transformation d’une réaction chimique : ¢’est la loi de variation de la concentration
des réactifs au cours du temps.

» La molécularité d’une réaction simple : est la somme des coefficients stcechiométriques des

réactifs. Elle ne dépense pas 3:

. mA + nB ——» pC + qD
La molécularité est m + n
s L’ordre d’une réaction simple : est égale a la molécularité de cette réaction.

»  Les coefficients stcechiométriques : cc sont les coefficients qui déterminent les proportions
dans lesquelles la réaction est possible.

. Une réaction d’ordre 1 : est une réaction dont la molécularité est 1. Son temps de demi-réaction
est indépendant de la concentration initiale du réactif.

« Une réaction d’ordre 2 : est une réaction dont la molécularité est 2. Son temps de demi-réaction

est inversement proportionnel & la concentration du réactif.

C
kt=In—=
)
RN 1 1 |
|kt = e B -—-£ _i___.l_ =1 o
| D’ordre 2 | G e T ‘ ff—-t c (L.mof 8 )
et e | o i 3
4. Vitesses d’apparition ou de disparition d’un corps,
4 1. Vitesses d'apparition dun corps :
esse moyenne dapparition d’un corps : La vitesse d’apparition d'un corps entre 2 dates (t; e

st le quotient de la variation de la concentration de ce corps entre t) et tp par la variation du temp
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Ce qu’il faut savoir !

mol/L/s

e La Vitesse“d’appariﬁon d’un corps 2 une date t;; est le coefficient directeur de la tangent

apparition de ce corps au point d’abscisse t;.

{
‘:ﬁ_ :[f [C]) ou v=tane | mol/L/s
gt

2.2, Vitesses de disparition d'un ¢orps

3 la courbe d’

e Vitesse moyenne de disparition d’un corps : La vitesse de disparition d’un corps entre 2 dates (1

& du quotient de la variation de la concentration de ce corps entre t; et ty par la

et tp) est I'oppos

variation du temps Af =£, —1,

(el =l _[C]”] mol/L/s

t, =1

La vitesse de disparition d’un corps i une date t; : est I’opposé du coefficient directeur de la

ce corps au point d’abscisse t).

tangente a la courbe de disparition de

dt

[ EJ[AF_
\:': = _w_.J ou v=—tanea|mol/L/s

3. Vitesse d’une réaction chimique

[ a vitesse d’une réaction est I’évolution de cette réaction au cours du temps.

3.1. Expression de la vitesse globale d’une réaction

Par définition la vitesse globale de la réaction :

e - DB g XRC . = TD
__idu]__1dE]_1dc]_LdD]
o dt B d Ad y d

]

3.2. Expression de la vitesse selon Va nt’ Hoff

i(ue est proportion nelle aux concentrati

Selon Vant'Hoff la vitesse d'unc réaction chimiq

dlevées 4 la puissance des coefficients steechiometrigues et ¢




Ce gui'il faut savorr !

La vitesse de la réaction

mA + nB —o» pC + qb

=L (a1]

La constante de vitesse k dépend de la température

D’ordre 1
D’ordre 2 v=kC?

NB : Influence des facteurs cinétiques

s Influence de la température

La vitesse d’une réaction chimique augmente avec la température du milieu réactionnel.
Exemple :
La synthése de 1’eau, infiniment lente a la température ambiante devient explosive a 200°C.

e« Influence du catalyseur

[a vitesse dune réaction chimique augmente avec I’introduction d’un catalyseur dans le milies
réactionnel.

Exemple :

La synthése de I’eau, infiniment lente devient explosive en présence de la mousse de platine.

e Influence de la concentration

La vitesse d’une réaction chimique augmente avec ’augmentation de la concentration de IPun des
réactifs.

Exemple :

la vitesse d’apparition ou de disparition d’un corps diminue au cours du temps. La vitesse maxima®

est la vitesse initiale.

KA Chimie Géngrale
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Ce gqu’il faut savoir |

Question _ 2

VITESSE D’UNE REACTION CHIMIQUE
1. Définition (voir cours)
2. Réaction d’ordre 1

2:1L Loi de variation de la concentration

Soit la réaction d’ordre | suivante :

At=0 Cp 0 0
At#0 Cp-x % X

La vitesse de cette réaction est :

y=—dl]

t < —d—[’ﬂ =k
y= k[Acir 5
_dld]
[ =

~(InC=1nC,)=ki

InC, -InC =kt
[nE—”—zkr

&
?"ze’“ & 0 =Ce"

o
C =C,e™| La loi de transformation d’une réaction d’ordre 1

» Le temps de demi — réaction

& C
Aty i €C==2 = ki,;=In—>=In2
2 > LR LT

“

IKM  Chimie Générale




7.3.  Loi de variation de la pression

A= R

At=0 Pg 0
At#0 Py-x=P X

La vitesse de cette réaction est :

e b G
RT di .__1_?3'; = Kk P t
k RT di RT ° A
= PA
& £~
2
— aly = kdl .
P |
2P ) ,'
_ _{{,"_ — kr d.(
b P, by

~(In P=inP =kt
in 2o =kt
p

1¢ temps demi — réaction

ki =In 0]
2]
P. P
.ln —f = klrl —‘n?‘!' :ln2
_:;‘_.
|8 _ in 2|
ek

3.1. La loi de variation de la concentration

KM Chimie Générale.
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Soit la réaction d’ordre 2 :

A k% B == AU B
At=0 Cy Cy 0 0
At#0 Cp-X Cp X X X
La vitesse de cette réaction est '
d|4]
=- dld 3
dt = _dl4l_ k[A]

dt

ntration d’une réaction d’ordre 2

3.2. Loi de variation de la pression

A + 5 ——® At b
At=0 Py Py 0 0
At#0 Pg-% Po-x=P X X
[a vitesse de cette réaction est
( | d(P,) ’




Ce gu'il faut savoir! w0 '

s

L @Y. ok 2
Ao Sl e D
RT dt (RT)I( )

La loi de variation de la pression d’une réaction d’ordre 2

A t2 =Py ktl.fz =RT E-—E
)
b, =BT — | = Ha =R .
O V2 i,

4. Comment démontrer qu’une réaction est d’ordre 1 ou d’ordre 2 ?

Pour démontrer qu’une réaction est d’ordre 1 ou d’ordre 2 on peut utiliser 3 méthodes

Méthode | : La plus utilisée
vee la formule correspondante

Elle consiste & calculer a 4 lordre demandé la constante de vitesse ®
chaque date. S1 ces constantes sont sensiblement égales alors la réaction est de I’ordre demandé.

Pour montrer qu’une réaction est 1
Cy

kt=In— = k:lln—_
; A

KM Crimle Générale.
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Ce qu’il faut savotr !

(&
k= 5 =
r'l Cl

n

Pour k; =k; = ... =kn alors la réaction est d’ordre |

k:k‘ +k, +..+k,
()

Pour une réaction d’ordre 2

Méthode 2

Trouver le graphe de :

T

o In—%=kt (pour une réaction d’ordre 1) X

Si ce graphe est une droite passant O alors la réaction est d’ordre 1.

k=tanx




Ce rjm’él_f’a ut savoir!

lng‘:ﬂ‘L
C
oL
0 g
12 el e s ;
s — - E— =kt (pour une réaction d’ordre 2) ; Le graphe trace doit étre une droite.
0
k=tano

Méthode 3
Tracer la courbe de disparition d’un réactif. Elle doit avoir P'allure de :

e C=C,e™ (ordrel)

«
Co
@)
u |
« (C=—> (ordre2)
A B (TI
Ca
[
C[} |. L)
\
| &
N
| —— > 1




Ce qu’il faut savoir!

Question _ 3

ESTERIFICATION ET HYDROLYSE

1. Méthodes d’études cinétiques d’une réaction

On distingue la méthode chimique et la méthode physique.

Méthode chimique :

Elle consiste 2 mélanger les réactifs dans le milieu réactionnel ; a faire des dosages de prélevement a
différentes dates; cela permet de déterminer la concentration de l'un des corps. La courbe
représentative des variations de cette concentration permet de déterminer les vitesses d’apparition ou
de disparition.

NB : détermination graphique de v = tango

= 1(s)
Vitesse at=+tp
Y v(tlsfa)

B _Ci=G,
4B 1,

tang =

Pour la disparition

= t(s)

Vitesse at =ty

KM Chimie Génerale.
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2 Estérification

7.1. Définition et caractéristiques

“» Définition : L’estérification est 1a réaction d’un acide carboxylique sur un alcool en milieu acide.
On obtient un ester et de ’ean.

s Caractéristiques: 1’ estérification est une réaction réversible lente athermique et limitée.

2.2. Etude expérimentale (Expérience de Berthelot)

Plusieurs tubes scellés contenant chacun un mélange équimolaire d’acide éthanoique et d’éthanol sont

placé dans une étuves maintenue A température constante. Pour suivre I’évolution de la réaction on

dose a différentes dates ti, t2, 835 -0+ |’acide restant dans le milieu réactionnel a I’aide d’une solution d&

soude de concentration Co. On peut déterminer ainsi (connaissant le reste na de ’acide) les quantites

de matiere d’ester Dg formé aux différentes dates.

Les calculs

CHy;~ COOH + CoHsOH == CH; — COOCoHs + H20
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Ce gu’il faut savoir !

Les facteurs cinétiques de Pestérification

La température, la concentration, le catalyseur et la nature des corps engages.

e Influence de la température

La vitesse de ’estérification augmémc avec 1'élévation de la température du milieu réactionnel.
Exemple : Dans la réaction de I’acide éthanoique sur I’éthanol la limite est atteinte & 20°C au bout de
15 ans.

* A 100°C au bout de 200h

* A 200°C dans moins de 24h

e Influence de la concentration

La vitesse de Iestérification augmente avec I’augmentation de la concentration de ["un des réactifs

e Influence du catalyseur

Les ions hydroniums H;O" catalysent ’estérification

e Influence de la nature des corps engages

La vitesse de estérification dépend de la classe de ’alcool et de la chaine carbonée de I’acide engagés
Exemple : Avec le méme acide carboxylique, un alcool primaire s’estérifie plus vitc qu’un alcool
secondaire et un alcool second s’estérifie plus vite qu'un alcool tertiaire

Aussi avec le méme alcool, un acide carboxylique s’estérifie d’autant plus vite que sa chaine carboic
est courte et simple: I'acide méthanoique s’estérifie plus vite que acide éthanoique et lac ide

éthanoique plus vite que I’acide propanoique

2.3. Les facteurs de limite de Pestérificatign

ne varie plus. La vitesse de la réaction est nulle.

e Un facteur de limite : est un parametre variaoic indépendant dont la modification fall depiace

IKM _ Chimie Génsrala.
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Ce gii'il faut savoir !

|”¢état de la limite.

o Les facteurs de limite de Pestérification : 1a concentration et la nature des corps engages
o et le catalyseur sont les seuls des facteurs cinétiques de estérification.zy yia v vy
; 'I('_‘;JI'_ i -;:- o

Influence de la concentration : la limite de I’estérification dépend de la concentration des réactifs.
A
r::.‘\!’.

La températur

Exemple :
Dans la réaction de |’acide éthanoique sur 1?éthanol (ou un alcool primaire) :

de, la limite est attient 2 67% soit %na

Avec un mélange équimolaire d’alcool et d’aci

CH; —CO0H + C,HsOH ==——*= CH; — COOCHs + H,O

Ai=0 ng ng 0 0

- ; l
A %5 &mwb'[ﬂr %nﬂ :}I’lo %ng —2371'10
e d’acide et 2 moles d’alcool on obtient 4%, d’ester.

s Avec 1 mol
La limite de Pestérification dépend de la classe de

[nfluence de la nature des corps engages :

a chaine carbonée de ]’acide engagé.

’alcool et de 1

Exemple
Avec le méme acide carboxylique un alcool primaire Sestérifie mieux (67%) qu’un alcool secondairs

(60%) qu’un alcool tertiaire (10%).

et un alcool secondaire $’estérific mieux
ant mieux estérifié que sa chaine est ¢

un acide carboxylique est d’aut oure

Aussi avec le méme alcool,

et simple.

3. Hydrolyse d’un ester

3.1, Définition et caractéristiques

. Définition : [ hydrolyse est |a réaction de I’eau sur un ester en milieu acide, on obtient un alcoo!

et un acide carboxylique.
« Caractéristiques : L’hydrolyse est une réaction lente, athermique, réversible et limitée.

L :
1. Etude expérimentale: expérience de Berthelot

Plusieurs tubes scellés contenant chacun un mélange équimolaire d’éthanoate d’éthyle (aceis
I'éthyle) et de l'eau sont placée dans une étuve maintenue 4 température constante. Pour suis
d’une solution de soude I’acide formé dans les tubes

pévolution de la réaction on dose A aide

ninle Ganarale
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Ce gu’il faut savoir !

dittérentes dates. Cela permet de déterminer les quantités de mati¢re d’ester restant aux différentes
dates et de déterminer la vitesse d’apparition et de disparition.

Les calculs

(”]—{3 e COOCQI‘T5 = I‘[;:O e CH3 —COOH + CgHs()H

At=0 ng Ng 0 0
At=0 Ng-X=ng Ng-X X =T X
n, =GV, = Ry =M, —N,

t 0 £y tz t3 l4 ts L ty tn
V(OH) |V, \2 Va Vs Vi e V7 Ve o
n, 0 : m=Cl | n, n, n, Ry ng n, n,
= n, By —2 Mg ~M,y| Ny =Ny Ny =N, | Ay —ns| Bg—ng| ng—n, | ny—n,

b2

3.2. Les facteurs cinétiques

Les facteurs cinétiques sont la température, la concentration, le catalyseur et la nature de 'ester
Les ions H3O" catalysent I"hydrolyse.

La vitesse de I"hydrolyse dépend de la chaine carbonée de I’ester.

L]
3.3. Les facteurs de limite
Ce sont la concentration et la nature du corps engagé
Exemple : avec un mélange équimolaire d’éthanoate d’éthyle et d’eau 4 la limite on a 33%

hydrolysé.

IKM _ Chimmle Générala
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CH; — COOC,Hs + H,O0O =—= CH; - COOH + C,HsOH
At=0 fuly) ng 0 0
2 2 1 i

Atr=0 3Ny 3ng 30p 31p
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Question 4
CATALYSE ET MECANISME REACTIONNEL

1. Catalyse

1.1. Les définitions

e La catalyse : est ’apport d’un catalyseur dans le milieu réactionnel en vue de provoquer

ou d’activer une réaction chimique.

e Lesdifférents types de catalyse : Il y a deux types de catalyses : la catalyse homogéne et la
catalyse hétérogéne. '

e La catalyse homogene : est la éata]ysc dans laquelle le catalyseur et le mélange réactionnel
constituent la méme phase.

Exemple :

Les ions H3O" dans ’estérification, les ions Fe?" dans la décomposition de H,0; ; I'autocatalyse et la
catalyse enzymatique.

e La catalyse hétérogene : est la catalyse dans laquelle le catalyseur et le mélange réactionnel
n’appartiennent pas a la méme phase.

Dans la catalyse hétérogeéne, le catalyseur est en général un solide.

Exemple :

la mousse de platine dans la synthese de I’eau, le Nickel (Ni) dans I’hydrogénation des alcénes.
NB : Pautocatalyse et la catalyse biologique sont des exemples de catalyse homogéne.

» L’autocatalyse : est la catalyse dans laquelle I’in des produits catalyse la réaction qui ’engendre.
Exemple :

Les ions Mn*" dans I’oxydation de I’acide oxalique.

e La catalyse biologique (ou enzymatique) : est la catalyse dans laquelle le catalyseur est une
protéine appelée enzyme secrétée par |'organisme

Exemple :

La salive dans |’alimentation. "

1.2. Propriétés communes des catalyseurs

* ‘Tout catalyseur active une réaction el reste intact aprés cette réaction.

* Un catalyseur est sélectif et peut orienter une réaction chimique.
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AbOs _ cH,=CH, (

CH; — CHOH

L-—» CH;~ CHO

Cu

« Un catalyseur peut provoquer une réaction (mousse de platine) dans la synthése de I’eau.

. Te méme catalyseur catalyse la réaction inverse comme la réaction directe (H;O" dans

|

"estérification et I’hydrolyse).
1.3. Les caractéres distinctifs des catalyseurs

La différence entre catalyse homogene et catalyse hétérogéne est que :

« Dans la catalyse homogene le catalyseur et le milieu réactionnel appartiennent a la méme

phase alors que dans la catalyse hétérogene ils appartiennent a des phases différentes.

» Mode de fonctionnement :

Dans la catalyse homogeéne le catalyseur utilise des intermédiaires a partir desquels il reste intact
alors que dans la catalyse hétérogéne la réaction se passe sur la surface du catalyseur solide ; I’état &=

la surface et les dimensions du catalyseur influent sur la vitesse de la réaction.
9. Meécanisme réactionnel
2.1.  Les définitions

. Un acte élémentaire : est un choc intermoléculaire.

» Une réaction simple : est une réaction qui se passe en un seul acte élémentaire

« Une réaction complexe : est une réaction comportant plusieurs phases.

» Un centre actif (radical) : est un atome ou un groupe d’atomes possédant un électron
célibataire. La grande réactivité chimique d’un centre actif est due a cet électron célibataire.
Les centres actifs sont désignés par des lettres marqués d’un point.

- - . - *
fixemple : H°, CHS, Ca ., OHO. T, Br, [
« Une réaction en chaine : est une réaction comportant 3 phases : initiation, propagation et

CUPLre,
+  Le mécanisme réactionnel : est 'ensemble des actes élémentaires qui se produisent au cours

d une réaction chimique depuis famise en contact des réactifs jusqu’a ["apparition des produits.
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Une réaction photochimique : est une réaction qui se fait en présence de la lumicre.
Une réaction thermochimique : est une réaction qui se fait en présence de la chaleur.
L’énergie lumineuse : est I’énergie contenue dans une radiation lumineuse.
Toute radiation monochromatique e longueur d’onde A porte une énergie lumineuse.
hC
A= -
A
h=6,63.10""J.s:la constante de Planck
C =3.108m/ s :la célérité de la lumiere

A :la longueur d'onde de la radiation lumineuse
NB : les radiations visibles ont leurs longueurs d’onde comprise entre 0,4pum et 0,8um
Dans une réaction photochimique le role de la lumiére est d’apporter I’énergie nécessaire a la
dissociation des molécules en centre actif. Chaque molécule est caractérisée par une énergie de liaison.
Une radiation donnée peut dissocier une molécule d’énergie de liaison Eq (KJ/mol) si et seulement si

I’énergie apportée par cette radiation est supérieure ou égale a I’énergie de liaison de la molécule

hC _ E, = hCN

e A<

LN :
h=6,63.10""J.s

. ’:@ C=3.10*m/s

R, N =6,02.102* mol™
E, en J/mol

3.4. Les différentes phases d’une réaction en chaine

Ce sont ’initiation, la propagation et la rupture.

e L’initiation : c’est "amorgage. Elle est en générale photochimique.

Au cours de cette phase il y a création de centres actifs.

« La propagation : Au cours de cette phase il y a disparitién du centre actif crée lors de
’initiation, apparition d’un nouyeau centre actif et réapparition du centre actif disparu.

e Rupture:c’estla terminaison : aucours de cette phase il y a recombinaison entre les centres
actifs.

Exemples de réaction en chaine

IKM _ Chimie Générale,
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> La monochloration du méthane

Est une réaction en chaine d’équation
CH, + Cl, —lwmicre , cHCl + HC

+1 es différentes phases de cette réaction est :

» L’initiation : elle est photochimique ; au cours de cette phase la lumiére transforme Cl; en
centre actif.

7 &5, -
- WUINIiErE “
Cl, —=====—2Cl

» La propagation : Au cours de cette phase C".? disparait en réagissant sur CHy qui se transforme en
(E'H3 puis réapparait.

& + cHy —— CH; + HCl

CH; + Clp—— Cl + CHyCl

» Rupture : C’est la combinaison entre centres actifs

& o+ CHy ———— CHCl

% Monobromation de I’éthane
sHs + - By _lumiere C,HsBr + HBr
« [initiation :
Bry _lumiere 2hr

« Lapropagation :

Br + Cllg——> GHs + HBr
¢,Hs + Bry ———= Br + GCHsBr

» Rupture:

Br + CHs————> CoHsBr

» Monochloration du benzeéne

Cible + Gl —umiere o CH.Cl + HCl

inttialion
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Cl, lumiére Qél

¢ La propagation :

Cl + G > CgHs + . HCI
Gl = 0] & | GHC

s Rupture:

el e

> CgHsCl

> Synthése de HCI
H, + Cl, —fmiere, 5pc
e Initiation
Cl, lumiére 2C1 '

e La propagation :

> 0 + Hal

a9 SR R E

' S -

H & €5

» Rupture:

0 S R ¢ R e

|

by Expliquer .i_é._rér.a;n'dej-.' réaf._.c"t.i.\_’__i té des_cantrcs_-s}étifsf.z;; o
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Solution _

a) Les centres actifs sont Br et CH s

b) ILa grande réactivité chimique est due 3 I’électron célibataire qu’il porte

¢) Voir cours
d) Voir cours

“e) M est un partenaire de choc.

M* signifie que le partenaire de choc 4 regue un surplus d’énergie.

M n’existe pas dans (3) car I'énergie libérée est perdue sous forme de vibration le long de la liaison

entre C et H.

f)  C,Hg n’existe pas car la rupture entre 2 CH
) Ordre logique du mécanisme

- initiation (4)

- propagation (6) et 2)

- rupture (3), (1) et (5)

y est moins probables (ils se repoussent).

h) L’initiation commence par Br, (halogéne) car son énergie de liaison est plus faible.

\

i) Longueur d’onde maximale.

hC E,
S e
Ammaxi N
o, = @ 2 _.%J—
e E ‘INIT

Application Numérique




Ce gu’il faut savoir !

h=66310 05
C=3.10*m/s

N =6,02.10%
| E, =240.10°

A =0,499um Cette radiation est visible. £ ,,/ . pr B w pfe ¢, 4(} Jinr ¢ /—ﬂﬂ; é:‘#:,tf(i-u

1A i
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Solution‘

a) Ordre de la réaction

t,» ne dépend pas de la concentration alors la réaction est d’ordre 1

“b) La constante de la vitesse

Application Numérique

k= LT 4,33.107 min™

16
¢) Date alaquelle 20% disparait

A
t=ln—2 =
C
=0, %
v = 20% CO
) B
o= 2l —ose,
100
. C=08.107%=8.10" mol/ L ’
s (A
—_———— D o=t
A33.00% 8107

KM Chimie Ganarale
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d) La conccntration at= 10* s

o - ke

(8
_:g_:ekf
(:
¢ =ct
c=%

e !

C=Ce"
C=107 34,33.10”-:

4
r=104s=%=1,66.102 it

C =7,56.10" mol™

e La vitesse de la réaction
Vo =&C
V =433.10"7%7,55-107°

V =3,26.10"" mol L .min "’

NB :
Vitesse initiale : ¥, = kC,

V, =433.107 x102

V, =4,33.10" mol.L™ .min"'! i

Comparaison
=
s iﬁi{}—? =1,32.10°
vV 3,26.10
V,=1320V

3.  Sion divise la concentration par 100 (CG = TCE)%} ; tip ne change pas

KM __ Chimie Gandrale
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~Réponse :

[. Laconstante de vitesse

Gl

La réaction est d’ordre 1, alors kt= In

Application Numérique
j t=22255 —[N,0,] =132.107 mol/ L
lt=0 - [N,0.], =15.107 mol/ L

| e
= In
2925 \1,32.107*

LTL 574107 57!

2 Le temps de demi — réaction

o

in 2

k

Ripie =

pplication Numerique

ln2

KM Chimie Génerale.
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t,,, =12096,8s

3. Lavitesse d ty;

v=kC
; €
aly, C:‘EO_
v=Fhkx—

2

Application Numérique
2 102

v =5,74.10" x 15.107

v=43.10"mol/L/s

4. Sion doublait Cp, t; ne change pas.

5. Ladate aoit C=1,47.107 mol/L

t=-1-ln Lo,
ENE

1 1,5
= xIn
5,7.107° 1,47
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Réponse
1. Loi de variation de la concentration (ou loi de transformation) d’une réaction d ordre 1

Soit la réaction d’ordre | suivante :

A—>B + B
At=0 G 0 0
At#0 CO —x=0 X X
La vitesse de cette réaction est :

A i

di & =

=

-.,d[_“{l;kdr

[]
j:] /1]" s kf dt

~In[A4 }Z =kt

~(lnC=InC, )=kt

InC, —InC = kt
C
In-—2=Fk
C
— ks =0
CT
OulC = Coe‘ﬂ La loi de transformation
o Letemps de demi — réaction
S ¢
A b '.C=7° = ki, =In=t=In2
o
R,
In2| ]
! l)7= s t12 ne dépend pas de Cy 5
I |

Loi de variation de la pression d’une réaction d’ordre l

KM Chimie Ganarala.
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=i B S TG

At=0 Py 0
At=0 Py-x=P 0 0
__dl4] o
dt or [A]ZERA?
v = k[4]
1
Ao T ORD L dp_ Kk
k RE dt  RT
v=—=P
RT
A = kdt
PA
= Pd—P"’—=k "t
£ }9}1 B

—(InP-InP) =kt

pP=pe*

Le temps demi — réaction

P
kt=In—>
p
2 By ]
A4 :Pr;D = k4, = lngz In2
2
In2| . . b : ;
Lijn= - d’ott pour une réaction d’ordre 1 t1; ne dépend pas de Py

2. a. Lapression au bout de 400s
Pt

Application Numérique

P, =310 mmkHg
t =400s
k=4,5.10" ol
P = 310517400 _ 550
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o, SR ey -

{:"_—2_59 mmﬂ'gi
I atm = 76 cmHg = 10° Pa
[m’ = 1000 L

La vitesse de la réaction

)

1 o 1 3 i %‘C P
e v — \
v T /LC L

Application Numérique
P =259 mmHg
R =831 usi
T=t+273=500+273=773°K
k=4510"s" i

e U R
831773

v =1,81.10° mmHg/ s

b. Le temps de demi — réaction

B2

In2
k.

e In2
e s

t,, =15403 s

¢. La concentration initiale de I’éther

by =

Gk
R -7

By =310 mmHg = 3lcm Hg

*T6emHe — 10° Pa 31.10°
= F=
WlemHeg — x 76
P, =41.10° Pa
] 41.10°  mol
831x773 m’

- 6,38 107 mol/ L

P mol  mol

CRT m®  1000L

N
% i

F2svoos 223 = 23008

3 e
;"( o Zf'/ SAC ﬂ/y“”
12 25 mnty 2 259 01

-y i y .
Fe Conr Hey =2 AC T F 1 35 (e o =3
£ —")‘

— oy
e b, S A 3518

——— Xl

,.‘3 A }:} 5
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Cy =~—}3~-10“3m03/L
RT

J\L/_]% TD@ML Pg-; /f't(/"i,/‘(; SN

e !{

! A - s WY
. i 5 kA S &/: [5 .‘é
i A L ot (,/
I en Cf“b"é oo —2 /
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Testez vos connaissances !

I'xercice 1

Au cours d’une réaction de décomposition, on constate que le temps de demi — réaction indépendant de
la concentration initiale des réaclifs est 100s.

a. Quel est ordre de cette réaction.

b. Au bout de combien de temps 80% du produit initial aura t — il disparu.

¢. Comparer les vitesses initiales at= 0 et a t = t1. Expliquer leur différence.

RN mrr——.

Exercice 2

[ a vitesse initiale de décomposition de I’eau oxygénée HoO, 4 40°C est 1,14. 10" mol/L/s. Sachant que
la réaction est d’ordre | et que la concentration initiale est 0,156 mol/L. Calculer :
|. La constante de vitesse

2. Letemps de demi — réaction

3. Le temps nécessaire & la décomposition de 25% de H,0,.

Quelle est la vitesse de la réaction & cet instant.

Exercice 3

La durée pendant laquelle 50% de la concentration initiale de 10 mol/L des réactifs vaut 11 min 32s
et ne dépend pas de Co.

1. Déterminer 'ordre de la réaction.

2. Trouver la constante de vitesse.

3. A quelle date 90% des réactifs ont disparus.

fxercice 4

|, Etablir la loi de variation pour une réaction d’ordre 2.
. De la concentration
b. De la pression ;
En déduire dans chaque cas I’expression du temps de demi — réaction.
2. On considére la réaction d’ordre 2 suivante :

A B (i = )
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A Dinstant initial, on part d’'un mélange 0,1 mol/L. de A et B; au bout de 10s, 20% des produits
initiaux ont disparu.
a. Calculer la constante de vitesse ainsi que tip

b. Comment changerait le temps de demi — réaction dans chacun des cas suivants :

e
o2 il
10
¢, =Hc
Exercice 5

Au cours d’une expérience on constante que pour une concentration initiale de 0,1 mol/L, le temps d¢
demi — réaction est 8 min 20s ; la constante de vitesse étant 2.1 072 usi.
a. Quel est I’ordre.de cette réaction ?

b. Au bout de combien de temps 20% du produit initial disparait — il ?

c. Calculer le temps ty si Cy =10C,.

Exercice 6

A D’instant initial, on part d’un mélange équimolaire de 102 mol/L d’éthanoate de méthyle et de soude
Au bout de 40 minutes, 50% de I’ester sont saponifi€s.
a. En déduire la constante de vitesse sachant que la réaction est d’ordre 2.
b. Quel est le temps de demi — réaction?
Vérifier ce résultat par calcul.

¢. Que devient le temps de demi — réaction si on doublait la concentration initiale.

Exercice 7

A I’instant initial, on part d’une mole d’éthanol et d’une mole d’acide éthanoique dans un litre d’eau

a. Vérifier que cette réaction est d’ordre 2 en vous servant des résultats experimentaux suivants

t(min) 0 25 T Fou 150 | 200

[ester] (mol/L) | O 0,20 0,33 0,50 0,60

0,67

=i

b. Calculer le temps de demi — réaction.
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Ixercice 8

On réalise I'estérification entre ’acide éthanoique et I’éthanol. Pour cela on mélange a t = 0 dans un
litre de d’eau 0,01mole d’acide et 0,01 mole d’alcool. Les concentrations en esters formés en fonction

du temps sont consignées dans le tableau suivant : .

t(s) 0 180 240 300 360
[ester] (mol/L) [ 0 2,6.10° 3. 1710 3,66.107 4,11.10°

a. Ecrire I’équation de la réaction

_b. Montrer que la réaction est d’ordre 2.

¢. Calculer la constante de vitesse a t = 25°C ainsi que le temps de demi — réaction.
2. On reprend [’expérience en mélangeant a t = 0 une mole d’acide éthanoique et une mole d’éthanol.

g ot s s 0,67¢
On détermine la quantité d’ester formée a la date t ; elle est de la forme n=—=

t+17

avecn en mole et t

en heure.
a. Déterminer la vitesse moyenne d’apparition de I’ester formé entre 0 et S0h.

b. Calculer la vitesse de formation de I’ester a t = 20h

Exercice 9

On réalise Iestérification entre I’acide acétique et ’alcool isopropylique (propan-2-ol). Pour cela on
réalise un mélange équimolaire de ces deux (2) réactifs & température trés faible. On repartit le
mélange entre plusicurs tubes identiques de volume 10em® chacun.

On dose le contenu dans un tube avant le début de la réaction a I’aide d’une solution de soude de

+ concentration 0.2 mol/L. A I’équivalence on a versé 50 ¢cm® de soude. On place a t = 0 les tubes

contenant le mélange réactionnel dans étuve maintenue a 100°C,
|. a. Calculer la molarité initiale en acide dans chaque tube.
Pour quoi a t— on fait le mélange initial & température trés faible.
2 Pour suivre ’évolution de la réaction, on dose a différentes dates 4 ’aide de la méme solution de

soude, de "acicle restant tube par tube. Les volumes 'V, de soude versés a I’équivalence sont consignés

4 . ]
dans le tableau suivant :
Tthy ] 25 50 100 150 200 |‘ 210 ‘
| |
Vb (em?) [ 40 133,50 25 20,50 (6,50 16,50 J




.r-
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a. Compléter le tablcau suivant en calculant les concentrations en acide restant puis en ester formé
depuis I’instant initial jusqu’a t = 210h.

b. Montrer que la réaction est d’ordre 2.

¢. En déduire la.constante de vitesse et le temps.de demi — réaction.

d. Déterminer la vitesse moyenne de la réaction entre 100h et 150h.

e. Calculer de deux (2) fagons la vitesse d’apparition de I’ester & t = 50h.

f. Tracer la courbe d’apparition de I’ester.

Déterminer graphiquement la valeur limite de Iestérification.

g. Déterminer graphiquement la vitesse de disparition aux instants de dates t; = SOh et t; = 130h

h. Comment évolue la vitesse d’apparition de ’ester ?

Comment peut — on accélérer cette réaction ?

Exercice 10

A Dinstant initial, on part d’un mélange équimolaire 107 mole d’éthanoate d’éthyle et de soude. La
réaction est d’ordre 2 ; au bout de 10 minutes, 20% de l’esfer sont saponifiés.
1. Ecrire I’équation de la réaction.
2. a. Calculer la constante de vitesse ainsi que le temps de demi - réaction.
b. Calculer la vitesse initiale de la réaction ainsi que la vitesse a t = 10 minutes. Comparer ses
deux vitesses. Conclure.
¢. Trouver I’expression x = f(t) de la concentration x de ’alcool en fonction du temps.

d. En déduire la vitesse de formation de I’alcool 4 t = 40 minutes.

Exercice 11

La décomposition de I’éthanal donne deux (2) produits gazeux : le méthane et le monoxvde de
carbone.
|. Ecrire I'équation de la réaction.

2. Lamesure de la pression totale en fonction du temps & donner les suivants ;

t(min) 0 10 50 S ierp

Pt(mm Hg) 100 150 175 e e

Le volume et la température restent constants.

a. Donner la loi de variation de la pression d’ne réaction d*ordre 2 ; En déduire 'expression de b

b. Calculer, en fonction de R et T la constante de vitesse aux instants t; = [ 0min et t; = 30 min.

IKM _ Chimie Générale,




Testez vos connaissances !

En déduire que la réaction d’ordre 2.

Exercice 12

[orsqu’une personne boit une boisson alcoolisée, 1’éthanol stocké dans son estomac passe peu a peu
dans le sang.
Une expérience menée sur le phénomene d’absorption & donner les résultats suivants ; C désignanl la

concentration en éthanol restant dans I’estomac.

t(min)
]'Eﬁﬁl.,')“ 2,00 1,42 ‘ 1,00

=
(L]

. 4

6

\10

20

0,72

l 0,36

0,05

[

s

.

Définir et calculer la vitesse de disparition de P’alcool entre 6 min et 10 min. Préciser son unité.

2 On considére que dans Dintervalle de temps entre 6 min et 10 min, la vitesse de disparition de
I’éthanol est sensiblement constante.
Calculer la date a laquelle la concentration de I’alcool restant dans 1’estomac est C = 0,5 mol/L.

3. 20 min aprés que la personne ait avalé la boisson, la majeure partie de ’éthanol est partie dans le

sang ; la concentration en alcool dans le sang est alors 0,025 mol/L. Sachant que la législation
autorise pour les automobilistes un seuil 1égal a (C;=0,5 g/L).

La personne est —elle autorisce a conduire ?

Exercice 13

On mélange a t = 0500 cm’ de peroxodisulfate de potassium de concentration 2.10 mol/L et 500 cm’
d’iodure de potassium de concentrations 1l se produit la réaction entre les ions iodures 1 et
peroxodisulfate 83032'. “1t4e ot /Z
| a. Eecrire I’équation de la réaction entre les ions iodures et peroxodisulfate.

b. Calculer les molarités initiales en I et S;ng'.
5 A différentes dates t, on dose le di iode formée et on calcule sa concentration volumique L.
Avant dosage, on a pris soin de tremper immégliatement les prélévements dans I’eau glacée. On obtient

le tableau suivant.

[ t(min) [0 5 54 ﬁ e 10 ‘12 \15 18 22
Tl milimolL) [0 -|TA‘_“JT:J>.__ | 5,_?—_#6‘8 7,6 \ g1 56 |00 195
e _—l.,—._l__._ Al e e e e I

+ Ouels sont les avantages de I’eau glacée.
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b. Tracer le graphe représentant [Iz] en fonction du lemps.
Echelle
lcm pour 2 min
1 cm pour 1 mmol/L
c. Porter sur le graphique la valeur limite que peut atteindre [L;].
3. A quelle date trouve t — on dans le mélange la moiti¢ du di iode susceptible de se former ? Quelle
est alors la composition du mélange ?
4. Déterminer graphiquement la vitesse initiale du di iode ainsi que cette vitesse a t;, = 10 min.
Comparer les deux (2) vitesses et conclure.

5. Quelle est la vitesse initialc de disparition des ions iodures.

Exercice 14 (BAC)

On étudie la décomposition de I’eau oxygénée ou peroxyde d’hydrogéne H;O, dans un balion
maintenu a température constante. L’eau oxygénée se décompose en HpO et O, selon I’équation
A la date t = 0, la solution contient 102 mole d’eau oxygénée dans un litre. Le volume d’oxygéne

obtenu mesure a pression constante a donné les résultats suivants :

t(min) 0 5 10 15 25 35 55 FEa

VO, (em®) | 0 15 28 39,4 57,6 71,6 90.4 101,72'“—J

Dans les conditions de I’expérience le volume molaire d’un gaz est 24L.
Pour rendre la réaction plus rapide on a ajouté sans changer considérablement le volume rationnel
quelques gouttes de fer 3 (Fe*™). !
1. Qu’appelle t —on catalyseur ?

Quelle est la nature de la catalyse dans cette réaction ?
2. a. Déterminer aux différentes dates les concentrations de I’eau oxygénée.

b. Tracer la courbe [H,0;] = {t)
Echelle :

lem pour 1®min

[ em pour 10 mol/L

c. Quelle est la vitesse de disparition de H,0; 4 la date t = |8 min, ’exprimer en mol, L "min”
d. Trouver la vitesse moyenne de disparition en mol. L min"' entre les instants t
ty = 45 min.

3. Quel est le temps de demi — ré€action.
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Testez vos connaissances !

Exercice 1

w. Ordre de la réaction :

{12 indépendant de Cy, alors la réaction est d’ordre 1

b. Date a laquelle 80% de C0 disparait :

La réaction est d’ordre 1 si et seulement si

kt=1In & = r:iln 51]
& k C

In2 In2
fya = = k=—

rUZ
k:g’-@:éﬁ.lo—-‘
100
k=69.10" 5"
: . I L0201
Lorsque 80% de CO disparait, il restera C = WCO — gcﬂ
C‘
;_—_iln : b = r:i]nS
Lo k
{ = —————|n3
69.10°
| t= 233,2%
¢, Les yitesses
v=kC
L]
At=0 — v, =kC,
ELE] : |
- b =l S .= —v.
- 2( =




Testez vos connaissances !

1

Viia :51"0 = vy =2V,

La vitesse de la réaction diminue car la concentration du réactif diminue.

Exercice 2

1. La constante de vitesse

La réaction étant d’ovdre 1 :

v=kC <& vy,=kC,

Application Numérique

vo =1,14.107 mol/ L
Co =0,156 mol/L

=

b= 1,14.10
0,156

k=73.107s"

2. Le temps de demi — réaction

In2
r::'z_'T

et
A ST

t, = 94,52 5|

3. Le temps nécessaire a la décomposition

kt=In— = (=—In—>
(i e ¢

€. bt

e . : : 75 -
Si 25% disparait alors il restera == €

KM _ Chimie Géridrale




Testez vos connaissances !

C = 0356,

1 1
t= —In
T3 ia” 633

[f=39,40 s
9,40

La vitesse de la réaction

V= k(:

k=73107 5"
C =0,75C,

v=ka 0 s,
vi= 0,75k C,
v= 073,

v =0,75%1,14.10"

v =855k.10% mol/ /5|

| Exercice 3

i Ordre de la réaction

t,,> indépendant de Cq alors la réaction est d’ordre I

2. La constante de vitesse

l_n_% In2
k lI‘rlf'Z ‘

Ovrdre 1 alors t,, =

t,, =11 min33s=693s

6Y3




Testez vos connaissances !

3. Date a laquelle 90% des réactifs disparaissent

7
x=90%C, = C=1—L‘0=i s
100 10
kt=1n—>
1 0
t==lh——=—Inl0
ke 0
t=lln10
k
1
f= In10
107

Exercice 4

1. Loi de variation pour une réaction d’ordre 2

a. De la concentration

Ay B e A TR
At=0 Cyp Cy 0 0
At=0 Cp-x Cg-x X X
__dl4] -

e o -%zk[ﬁ
v=k[4]B|= &[]

—d[A]za’cdr

4]
" _[C d[A]

37

-

i_| |
=N

e
R
Cp

= &t

IKM _ Chimie Géanérale




Testez vos connaissances !

| | . Ta 5
‘(?—(— = kt| La loi de variation de la concentration
S )

= =

i

Déduction du t1,

e 1 1 2 1 1
A Lya ol == = kriiz:_?—____,_':—_’:_:‘_,
"C’_D C’O C” CU CU

2
1 1
kf”‘, T = t.f =
e, AR
b. De la pression
A + B = M S
At=0 Py Py 0 0
At=0 Pp-x Pp-x=P X X
[,o__1 d&)
J RT dt
k 2
= e)
_LM ,___E,_(p )2
RT 9 dprfp
L2, k
)k gy
dt RT
__EI'.LP;:[:) _.k_d[
() RT
dl P, Pl
R E
w e,y RI™
[LT _k
| Pl. RE
e
& B RT :
R |
|kt = RT)| J——\ Laloi de variation de la pression
| lk I;’; PO) .

Déduction du typ

rimia Lencrale




Testez vos connaissances !

£ 1 1
At :P=—2°— = kt,, =RT o

to, &y

2

Kty =RT —l— = Ly =RT _1_]
5 kB,

7

2. a. Calculons la constante de vitesse

Wi 2 . 1
La réaction étunt d’ordre 2, alors kt=-—-

1
S B
oyl 4
e G,
t=10s

C, =10" mol/ L
C=80%C, =0,80.10" =8.102mol /L

k=025 Lmol™'s™

Le temps de demi — réaction

1

r”z:)’c_C'_D_'
k=025
C, =10
g = l =40
£ 0osg0

4, =40 5[

b. Variation de Lizz en fonction de la concentration initiale

fM _ Chimie Générale,




Testez vos connaissances !

I”— !..,- Icu 10( 1 ]210‘132
o k(, k_m_ kCﬂ

1
’ls__m(fl

|
1l
fi

- Pour €, =10C,

) 1 I Ll |
{om—=- S el 3T
i et T EoE, 10V EG ) 10

[

| Exercice 5

a. Ordre de la réaction

Supposons que la réaction est d'ordre 2

Done t,,, =

kC,

[k =2.107 usi
TC{, =107 mol/ L

1
e s
S 2075 x0)

2,5 =200

Or t,,, =8min 20 s =8x60+20=500s

=500

Par conséquent la réaction est d’ordre 2.

h. Date a laquelle 20% disparaissent




Testez vos connaissances !

x=20% C,

C=80%C, =08C,=8.102mol/L

| 1
Bl ..1p
2.10-2(3.10-2 J

¢ =125 s

e. Le temps de réactionsi C, =10C,

. l 1 | 1
qu = T = 1 e e :"—.{11,2
kC, kloc, 10{kC,) 10

, 1
=—(500)=50
3 10( ) s

12

t , =50s

1

Exercice 6

a. La constante de vitesse

La réaction étant d'ordre 2

t=40min
C, =107 mal/L
0. _50

C=="C,=——10" =5.10"mol/L
100 ° 100 y

L 1
e = IJ
401 5.107° 10

s =T et
=25 Lmol mn |

KM _ Chimle Generale




Exercice 7

Testez vos connaissances !

b, Le temps de demi — réaction est 40 min

Verifions :

1
t, =—
kG,

JA’ =25 mol.L™ min™
€, =107 mol/ L

1

i =40

2= 55102

Vérifions que cette réaction est d’ordre 2
CH;-COOH + CH;- CH,0H

At=0 Co Co

At=0 Co-x Cyp-x

La reaction étant d'ovdre 2

_.’;'_ f = ; a—t _l__ =y k :_l _I_ ___I..
C C, t\C G

= concentration restante et C = Cy— [E]
)

our ty = 25 min

0.20=08mol/l

KM Chimie Géndrale,

e

CII3—COOCH, - CH;

0
x = [E]




Testez vos connaissances !

o L0
25108

Pour t; = 50 min

C, =1-033=0,6Tmol [ .

- —L—ll = 0,0098 = 0,01
501 0.67

Pour t; = 100 min

C, =1-0,50=0.5mol/L

k, RS R T
1001 0,5 ¥
Pour ty = 150 min

C, =1-0,60=04mol/L

§, ==l =08
1501 0.4

Pour ts = 200 min

C, =1-0,67=033mol/L

L
ky =——| ——=—1]=0,01
2001 0,33

On constate que k, =k, =k, =k, = ks d’ou la réaction est d’ordre 2.

b. Le temps de demi — réaction :

1
=—-—-=-—1TZ=100 L.mol™ min~
0

T
172 *¥C, 1

1

Exercice _ 8

i

a. Equation de la réaction




Testez vos connaissances !

CH=CO0H == CH = CHyQH S Cllz= COOCII, CH, + H,0
At=0 Cy Cy 0 0
At=0 Co-x Cp-x X =[E] X

b. Montrons gue la réaction est d’ordre 2.

e ; . : 1 1
La réaction est d’vrdre 2 si el seulement si ki = ——

pelfl L
PR

Pour t) = 180s

C, =0,01-2.6.107 =7.4.10" mol / L

1
ko= _l—(i —1 00] =0,195 Lmol's™
180\ 7.4.10

Pour t, = 240s

C, =0,01-3,17.10" = 6,83.10™ mol/ L

1
k, :_!-—{74—100 =0,193 Lmol's™
© 2401 6.83.107

Pour t; = 300s

¢, =0,01-2,6.1 0° =6,34.10" mol/ L

i 1
S --—--_—,-—100 =0,192 Lmol™'s™
3001 6,34.10

Pour ty= 360s

=0,01-4,11.107 =5,19.10" mol / L

s

| B | = S
[ --_—_I S IOO =0,193 Lmol s ¥
3601 5,19.10°2 )

k. =k, alors la réaction est d'ordre 2

.. La constante de vilesse

KM Chimis Géndrale
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Testez vos connaissances !

k=@+@+@+@

4

k

_0,195+0,193+0,192+0,193

[k =0,193 L/mol /s

Le temps de demi — réaction

o

12 kC‘U
. 1

2 0,193%1072

lt,, =518,13 4]

0,67t
il
t+17

a. La vitesse moyenne d’apparition de ester entre t; et i

=518,13 s

=0,193

L, =30h — n; :M

50+17
V, . =E=O,Olmofa‘h
(312) 50

|V =0,01 moz’/h‘

b. Lavitesse de formation de ’ester a t = 20h

= 0,5 mol

- (0,67)t +17)—0,671 _0,67+11,39-0,67¢

(t+17)
P 1139
(t+17)
dr=20h

EM  Chimie Géndrale
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Testez vos connaissances !

|1.39
(20+17)

’11-" 831,10 moll k|

[ Exercice _ 9

1. a. La molécularité initiale de Cy

A f,éf}?-fi\’t'ffen(?e C‘OV'” . Cb‘Vb : |
oSl
0 [/.7

| V, = 10 e’

1y, =50 cm®

|
|
[
L, =02 mollL

— C,=1mol/L

b. Le mélange réactionnel est réalisé a température faible pour empécher toute réaction dans les

tubes. i
2. 4. Complétons le tableau

CHs-COOH + CHz~ CHOH-CHs ——= CHy COOCH-CH; + H0
CH;

Co 0 0
x = [E] X

At=0 Cy
At=0 CQ-X C{]-){

Les concentrations C de l'acide restant sont-déterminées par dosage.

| ( - = c UL—’
1 - If
| Ilr i| = { = C ™
(1 =25h ; V,=40cm’
L 0.2x40

= 0.8 mol/ L

)

e

KM Chimie Générale




Testez vos connaissances !

[E]=1-08=0,2mol/L
At,=50h; V, =33,5cm’

- 0,2%33,5

=0.67 mol/ L*
10

¢,

[£]=1-0,67=0,33 mol/ L
At, =100k ; V, =25cm’

T 0,2x25

3 =0,50 mol/ L
X 10

[E]=1-0,5=0,5mol/L
At,=150h ; V, =205 cm’

_0,2x20,5

G
4 10

=0,41 mol/L

[E]=1-041=0,6mol/L

At =200h; ¥, =165an’ _ ’
& =£T01£20,33 mol /L

[E]=1-0,33=0,67mol/ L
At, =210k ; ¥V, =165 cm’
C, =33 mol/L

[E]=1-033=0,67mol/L

t(h) 0 25 50 (100 150 [ 200 [210
C(mol/L) |1 0,8 0,67 0,5 0,41 0,33 10,33
[E](mol/L) | 1-1=0 [1-08=02 |0,33 0,5 0,6 0,67 0,67
b. Démontrons que la réaction est d’ordre 2.

=
La réaction est d’ordre 2 si el seulement si kt =—— (L

(

KM  Chimie Gandrale




Testez vos connaissances !

i1 Tt
= L—_—1 —0,01.Lmol™h™
B e
k. = —| ———1|=0,0098 Lmol"h
3 0,67
E

k, = J—(L— 1): 0,01 Lmol 'k’

_‘_.i _1] - 0,0095 Lmol k™"

Ks = l_'i T 1] =0,010 Lmol'h™

—— lw —0,0096 Lmol”" h“]
J 3

ky =k, =

~ ke, =k, ~ ks ~ kg alors la réaction estd'ordre 2. .

{_,_k\l +k, —ch\+k4+k5+k'6
O B B R %

[k=001 Lf_m_ozﬁﬂ

¢. Letemps de demi — réaction

et T B0
B ]

100

d. La vitesse moyenne de la réaction

" :l '11‘ l.kjr:
‘f', =4
K Chimie Générale
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Testez vos connaissances !

¢ =100 — [£], =0,5mol/ h
t, =150n — [E], =0.6 mol/h

0,6-0,5

Vi) = oo =2.107 mil /I
w2 =150 -100

Wiy = 2:107 mll

e. Calculons :

La vitesse initiale disparition :
2
v, = kG

v, = 0,01 mol/ Llh

(voir cours)

La vitesse at = 50h
y = kC?

k=102 mol/L/h
C=C,-[E]=1-033=0,67mol/L p

v =102 x(0,67) =4,5.10"mol/ L/ h
v=45.10"mol/L/h

0,5-0,2
75

- [son = 45107 mol/ LIH

Vioson = Vs =

Exercice_ 10

Equation de la réaction :

CH;-COOCH;-CH; + NaOH =——=> CH; COONa + CH3-CH;OH
At=0 Co Co 0 0

At=0 Cy-x s C= X X \

KM, Chimia Générale.




2. Calculons
e La constante de vitesse :

La réaction étant d’ordre 2 alors k :l l——l—
b Ly

Sl G Si 20% disparait alors il restera 80% de Co donc C = 1—80%

.C, =8.10% mol/ L

1

i
poie0rE - e

k =2.5 Lmol™ min™

e« Le temps de demi — réaction

l

foRel=e———u

kC,

1

s :————__;?—:40111in
A U

{

b. Calculons '

e Lavitesse initiale i
hE

v = 25007 )

), =2.5.10" mol/ L/min

W

. Limamarzmnmufz&mﬂ

R
lvy=1.6 10" mol/ L/ min =|

Comparons ses vitesses Vo =~ vear la concentration de8 réactifs diminue.

c. L’expression x = [(1)

K Chimle Gandarale




Testez vos connaissances |

—1—=/ﬂ'+L
<

]

R O
Co ~% G

(Cy —xXCokt+1)=C,

Ckt+ Cy—xCokt—x=C,
Clkt+ C, —~xCykt =x~C, =0
\Crkt=2{Cygkt+1)

Cykt

skt —1-

0

W 25102t
2,5¢ +100

d. Lavitesse.de formation del’alcool:at =40.min

_v:'—;—.-:x--'

(2,5.1072.5¢ +100)~ (@.5)2:5:10)
(251 +100)° '

L
S

(2,5¢+100)*
At =40 min

2.5
x'= 2 —=6,25.10"" mol / L / min
(2,5%40+100)

v =6,25.10"° mol/ L/ min

Exercice _ 11

1. L’équation de la réaction

IKM _ Chimie Générale,




Testez VOS connaissances !

e — =~

Gl - CHEX ——— 6 A 0]

7. a. Laloide variation de la pression.

kt= RT L
Pen

Déduction de k

k= RT E lw-l—
' t P
ionde RetT Ies constantes k

b. Calculons en foncti

oo S

il - copp > Che + CO

At=0 Py 0 0

At#0 Po-x=P X X
Recherche de P

P=P—%

At # 0 Pﬁ—x+2x=P{,+x b
x=P.—F

Aty =10min

L
=

k= RT\ -Li i——l_—] =107 RT
| 10\ 50 100
L

41, =30min

] _
k, = RT)| Fi—l(—l—~~l——} =107 RT
130125 100

Nous avons ki = k2 alors la réaction est d’ordre 2

W Chimle Gor arale




Testez vos connaissarnces !

Exercice_ 12

1. La vitesse moyenne de disparition

o Définition

} SR :
moliL/s AV, ) = =———

fh—1

o Lavaleur
At =6min — C, =072 mol/ L
At, =10min — C, =0,36 mol/L

(0,36-0,72)
Vit 12) = _“"'_10—_6____

Vi, ) =9-107 mol/ L/ min

2. La date a la guelle la concentration de Uéthanol est C = 0,5 mol/L

Soit t cette date. t est compris entre 6 et 10 min alors v, =9. 10™ mol/ L/ min

(€)=(C) ;

9L =
-6

0,5-0,72
e ta

9.107 = 9.107 fr—6)=022

0,22

—~ 6=
i 9,107

t—6=2,44

3. Lapersonne est autorisée a conduire si et seulement si : C < C,

C=0,25mol/L
0,5

L

C, =05g/L=

=0,010mol/ L

C > C, alors la personne n'est pas autorisée a conduire.

[KM _ Chimie Générale.




Testez VOS connaissances !

.

S

\_E;z’;‘c ice 1 3’_

1. a. Eguation de la réaction

Gof 5 T 250> + b

ncentrations initiales de

A A ;
v, 2107 %300 4o mol/L
1000

5,02 ), =107 mollL
cv, 4107 500 , |
: x500 _ 5 107 mol/ L l

et

(1), =2:107 mol/ L

2. a._Les avantages de ’eau glacée

Bloguer la réaction avant dosage.

c. Valeur limite de [Ta]
ues (S:0s° et Iz ont méme coefficient) concentration de I, limite

efficients steechiométriq

D aprés les o
tion initiale de S:0§"

égale ala concentra

3. Dated lagquelle [I] =% [L3]maxi

B
=5 mmoll L

4 ce moment, [ |= —=

I,:SWW

L2y

gt o BT 2804 + b
At=0" P=10007  210° ~20.10° 0 0
i 2010 -2 w’ x=5.103
Compositz’on du mélange

W Chimie Gantrale



|
r Testez vos connaissances !

|s,07]=10.10* =510 =5.107 mol/ L
[1]=20.10" —2x5.107 =10.10" mol /L

[12]:5.10_3??101’;’45; Z&Ogi‘j = Qo = /uff /W@ﬁ/g

| 4. Délerminons les vitesses d’apparition de I
| 2 Veld )= 2V, (1)

lfxercice 14

1. Un catalyseur est une substance chimique qui permet d’accélérer une réaction tout en restant

intact aprés cette réaction.

Dans cette réaction la catalyse est homogeéne car le catalyseur appartient & la méme phase que le
mélange réactionnel (liquide).

2. a. Les concentrations en H,0;

2H,0, 0, + 2H,0
At=0 Cp 0 0
At=0 Cp-2x X 2x

[Hzoz]r == [HZOZ]{J ~2x=Cy ~2x

ey
X= [Oz]: L
Vo
1 nQ,
v, xV
Vo
Avec V=1L = x=—>
V??J
: ; e
[H102]:(’|') _'_ZZI/H'; 5
U_fz():']"': 107 —‘]—V, =S I_f’i
' 2 12

K\ _ Chimie Generale.




Testez ©0S connaissances !

Y
~ 10107 =210
12

=0, 17,0, ] =107 meli L

V —15em’

o =20 Vi,

15

H.0, (e 1107
W, )= ( 12)

[7,0,]1=8.75- 10~ mol .

4 {=10min

[H,0,1= [10-%—] 107 =7,67.107 mol/ L

A t=15min

[1,0,]= ( 10= ?_?-’;}10‘3 ~6.72.107mol/ L
8 L

At=25min

[H,0,1= (wﬁ%ﬁ] 107 =5,2.107mol/ L

{=35min

= b WLy
|7,0,1=| 10120 19g = 4,03.10° mol [ L
- f \ 1:}- _r'l

A t=55min

(
[H,0,1= \10#%‘-’5} 107 =2,46.107mol /L |

A t="T5min
f
[H,0,]=| 10—101:2)10” ~1,57.107 mol / L

(onclusion

s (SAnaraie

b,




{(min)

¢. Vitesse de disparition de | 12005

At — 10 min

mol/L/min

it I e
P b T O = i _.-/ = _/;
Viere = 0,1 Sweel o famin. |

Vs =9.12.10"mol/ L/ ]

Vitesse moyenne de disparition

1, ~1,

{!J =10min — C,=7.67.10"mol/ I

: . (Déterminer Sraphiquement)
L=45min — (, =3]5.10" mol/ L

__B15-767)107
= for s = GO0
45-10

Vit 2)

Vir.i2) = 0,13.107 mol / L/ min
3. Le temps de demi— réaction

Gy 1

4t=0;[H,0,] D E

[H,0,]=5.10% mol/ 1

I, =27 min

Ll.’ LAumie Lanérale.
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QUESTION |

DEFINITIONS

I. Equilibre chimique, une phase, I’équilibre homogeéne, €quilibre hétérogene, un facteur d équilibre,
la variance d’un systéme a I’équilibre.

2. Donner la reégle des phases de Gibbs.

QUESTION 2

LOIS QUALITATIVEQ (L OIS DE DEPLACEME\IT)

Donner !e principe de modcratlon de Le Chatelier o

facteurs d’ equ;llhres énonccr les lois relatwes a_Ieur51 uences.

QUESTION_3

LOIS QUANTITATIVES
(LOIS D’ACTION DE MASSE DE WAAGE ET GULDBERG)

1. Enoncer les lois quantitatives des équilibres chimiques.
1.1, Pour un systéme homogéne
1.2.  Pour un systéme hétérogéne.

2. Etablir expression de Kc puis la relation entre Kc et Kp.

IKM _ Cours de Chimie
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i

__ Question _ 1

DEFINITIONS

i, Définitions

« Une phase: est toute partie homogene d’un systeme.
En regle générale
i gaz — une phase et plusieurs gaz — Une phase
un liquide —> une phase €t plusieurs liquides miscibles — une phase
_ un solide —> une phase ; chaque solide est une phase ; n(solides) —> n(différentes) phases.

» L’équilibre chimique : est I état ou deux réactions inverses se limitent mutuellement. C’est I’ ctat

ol le mélange réactionnel n’évolue plus.
» Les types d’équilibres chimiques : on distingue [*équilibre homogene et I’équilibre hétérogene.

¥ 1 équilibre homogene : est |"équilibre dans lequel le melange réactionnel constitue une seule

phase.

4) CH;-COOH + CoHsOH ‘ﬁ CH; - COOCHs +  HO

by 2Hl _-('TI?T_T_‘_ Hy + 1y

& POl === PCl + €

|
dy N'_rO4 -7:2—_“—" 2N02

]
e) 2NH3 -2"(_2_+ Ny + 3H»

+ 1,’équilibre hétérogéne : est I”équilibre dans lequel le mélange réactionnel constitue plusieurs

phases.

o CaO0, === Ca0l + COoy
(s) (s) ()

| :
by 3Fe + 4H0 ——> 4H; + FegOy
) (g) @ W

{0 facteur d’équilibre : estun paramétre variable indépendant dont la modification fait déplacer




Ce g'il faut savoir !

I’équilibre,
* Les facteurs d’équilibre sont : la température, la concentration et |a pression.

* Lavariance d’un systéme a I’équilibre : est le nombre maximal de facteurs que I’on peut

changer -en méme temps sans rompre I’équilibre considéré.
2. Régle des phases de Gibbs
La variance d’un systéme a I’équilibre est donnée par la formule :

e e V=t £
avee B oz v B

 nombre de constituants indépendants ;
@ = nombre de phases ;
2 : est le nombre qui tient compte de la contribution de la température et celle de la pression.

Lorsque l'un de ces facteurs (température ou pression) n'influe pas sur 'équilibre, sa contribution

devient 0. La formule devient :
V=C+l-¢p
o
Application 1 C@LM /Zp/ Vel ican (e

PCly =—==pCl; + €l
C=2

V=C+2-¢ { = =
p=1

!
SFe + 4H;0) e—» 4H, + Fey04

(s) @Vm) *  (@Vm) (s)
' {C:B
F=Cil-p = V=1
@=3 _

2HI === 'H, +
(2Vm) (2Vm)
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I’équilibre.

e Les facteurs d’équilibre sont : la température, la concentration et la pression.

e Lavariance d’un systéme a I’équilibre : est le nombre maximal de facteurs que I’on peut
changer -en mémetemps sans rompre 1équilibre considéré.

2. Régle des phases de Gibbs

La variance d’un systéme a I’équilibre est donnée par la formule :

e e vt -
| «E:Z@{,{_ ’&—"—‘{_L

C=n; 1 : nombre de constituants indépendants ; avte
@ = nombre de phases ; _
2 : est le nombre qui tient compte de la contribution de la température et celle de la pression.

Lorsque I'un de ces facteurs (température ou pression) n'influe pas sur l'équilibre, sa contribution

devient 0. La formule devient :

V=C+l-¢@
of
Application 1 C(_‘AM_, /&» { /WW‘A/@G’

1
PCI5 -(1———2_)-'1—’(:13 4= CIZ

Gi=2
V=C*2—p { = V=3
p=1

1
3Fe + 4H,O -11_5—-—'_" 4H, + Fez04
(s)  (4Vm) (4Vm) (s)

" [g=3
V=C+l—0p =S irel

@=3
2HI == H + L ‘
(2Vm) (2Vm)

C=2
IR G I = =2

L=
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_ Question 2

LES LOIS QUALITATIVES OU LOIS DE DEPLACEMENT DES EQUILIBRES

Elles permettent d’étudier I’influence diia facteugd’équilibre sur un équilibre. Ce sont les applications

du principe de modération dc Le chatelier.

1. Principe de modération de Le chatelier

La modification d’un facteur d’équilibre fait déplacer 1’équilibre dans le sens contraire de ce facteur.
2. Enoncé des lois de déplacement des équilibres

2.1. Influence de la température : Lois de Vant’Hoff

Dans un systéme a I’équilibre sous pression constante
* Lors d’une élévation de température, I’équilibre se déplace dans le sens endothermique
* Lors d’une diminution de température, I’équilibre se déplace le sens exothermique
FExemple :

I
&= B 4 C - ROK]
L’équilibre se déplace dans le sens (1) lors d’une diminution de température

2.2. Influence de la pression : Loi de Le chatelier

Dans un systéme a I’équilibre a température constante
* Lors d’une augmentation de pression, ’équilibre se déplace dans le sens qui va vers e plus petit
nombre de moles gazeuses.

* Lors d’une diminution de pression, I’équilibre se déplace dans le sens qui va vers le plus gran

d

nombre de moles gazeuses.

Exemple :
'l

PCls :.-:ifrr POl 0k

L’équilibre se déplace dans le sens (1) lors d une diminution de pression.
~

2.3. Influence de la concentration : loi de modération

IKM _ Cours de Chimie
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Dans un systéme a |*équilibre :
* [ orsgu on augmente la concentration d’un corps, I*équilibre se déplace dans le sens de la disparition

de ce corps.
« 1 orsqu’on diminue la concentration d’un corps, I’équilibre se déplace dans le sens de I’apparition de

ce corps.

Exemple :
: 1
CHs — COOH i C2H5OI'I ﬁz! EE = COOC2H5 =4 Hzo

sens (1) lors d’une aaégmenrarfoh de la concentration de I'alcool ou de

L 'équilibre se déplace dans le

le sens (2) lors d’'une dim inution de Ia concentration de 1'alcool ou de I’acide.

l’acide et dans

KM Cours de Ghimie.
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Question 3

LES LOIS QUANTITATIVES OU LOIS D'ACTION
DE MASSES DE WAAGE ET DE GULDBERG

- Les lois quantitatives .permettent de calculer les' constantes; d’équilibres en vue de détermine

r la

composition d’un mélange & 1’équilibre.

' 1. Enoncés des lois quantitatives

1.1. Pour un systéme homogéne

Soit 1"':glqt11!ibre homogéne suivant en phase gazeuse :
I
aA + BB S—= AC + D
2

* Enoncé des concentrations : Dans un systéme homogene a I"équilibre a température
ke J\Ye :

constante, il existe un rapport constant‘érﬁ.re le produit des concentrations des corps formés élevées 3 la

puissance de leurs coefficients steechiométriques et le produit des concentrations des corps engagés

€levées a la puissance de leurs coefficients steechiométriques.

Kec est la constante d’équilibre relative awx concentrations

* Enoncé des pressions partielles : Dans un systéme homogéne a I’équilibre a température

- <
constante, il existe un rapport constant¥entre le produit des pressions partielles des corps formés
élevées a la puissance de leurs coefficients steechiométriques et le produit des pressions partielles des

corps engages €levées a la puissance de leurs coefficients steechiométriques.

Kp est la constante d’équilibre relative aux pressions partielles

5
1.2. Pour un systéme hétérogéne
On ne considére que les phases gazeuses. Pour cela
» Enoncé des concentrations : Dans un systeme hetérogene a Iéquilibre a température constant




":.I’

existe un ra

Ce gu'il faut savoir !

de leurs coefficients steechiomét
b
e Enoncédes pressior
un rapport constant Kp entre

cocfficients steechiométriques. & ' ,{‘/2
a Leapie lssar ce

- —

pport constant K¢ entre le produit des conce

~uissance de leurs coefficients staechiométriques.

pro A ﬂz’a&;

cle [ewis ¢4

ef 5’t1*'c oletriorr€

ntrations des gaz formes élevées 4 la puissance

riques et le produit des concentrations des gaz engagés élevées a la

1s = Dans un systéme hétérogéne a Iéquilibre a température constante, il existe

le produit des pressions des gaz formés ¢

presse o afed Gag €i?ﬁﬁgii?l elevees

AC

+ ¥

levésa la puissance de leurs

7 Glees

oA + BB S
g g

2 ¢

§ g

Bf e B
Kc = — A Kp=—""
[4*[BY LB
2. Etablissons
2.1, 1. expression de Ke
aA + (B :_—:_—"' G e
[.a vitesse de la réaction
« Dansle sensd est :
=k [4F([BY ol 5
vy |[][ 1 = =l [A]“[B]’g
e Dans le sens 2 est:
e loPlol = ® e la
vu '2[ ][ ] 2 [C],;-_[D]?z
Par définition Kec=—
k?
e [C_][_D !
“TrEP v
A 1'équilibre vy = vo donc
"

|2 [a relation entre Kc et Kp

|
On sait que:
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4 7
ke LLIDY
[4][B]
Or en phase gazeuse : .
S Il B . T
e g
RT &P, £
Gl 5 [pl==2
8 RT '’ IP] RT
Par conséquent
P\ ()

RT RT _ByEyEn ™

(‘PA 4 PB (‘PA)a( ) (’RT) (aﬂﬁ
RT ) \ BT :
(P() (P ) a+f-{a+y
Ko = (P )d (P )ﬂ( T)( Br-{4+r)
_ ()@Y
e
An:(ﬁ,+y)-(a+ﬁ] = (@+p)-(A+r)=—0n o
La relation entre Ke et Kp est : : /= /é i g
Ke = Kp(RT )™ y Sl s e
|Ke = Kp(RT) U= o &8
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Solution

Ce gu’il faut savoir |

1. Composition du mélange a I’équilibre

[Les quantités matiéres a t = 0.

n, (acide) = E@@ =58~ 3ol
M (acide) 60
y ) 3
m(afcc ol) _138 =3 mol

l”’“ pteont) = M{alcool)  46°

CH; - COOH -+ CHsOH

At=0 3 3
At=0 1x3=1 |
3

A I"équilibre :

n(ac:'de) =lmol = n(at’cooz')
n(esrer) B n(eau) = 2mol

Déduction de Ke

L5 [Ester} [equ]
[Acide]- [afcoof]

Ke

CH3 5 COOC2H5

PrE—— e —— J—— -
h - - - s an |

2. 2. Composition du mélange au nouvel équilibre

Les quantités de matiére at = 0

IKM _ Cours de Chimie.
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n; (ac:'a’e) = % = 2 mol

n, (m'cool) = % =1lmol

CH3 =COOH".+ C,Hs0H 4—-2-;"" ##:CH3'='COOCyHs -+ H,0
At=0 2 | 0 )
At=0 2-x l-x X X
oo e N _ =

X
=4
n,-n (Z—x)(l—x)

a

e & 5 i > ]
i . | Veatr X 0 L
4(x2—'3x+2)=x2 < 3x*-12x+8=0

A=36-24=12=(3,46)

5 =5=346 0o
3
Ky = 6+:’46 =3,1521 (a rejeté)
} &
x=x =084
Donc & I’ensemble on a :
n(acide) n(alcool) J nE n(eau) 7
F—0 8d=116 - 0,84=0,16 J 0,84 0,84 *‘
- 2 0|
b. Lorsqu’on ajoute 23g d’alcool
|
b soit 2205 mo!
46
1. L’équilibre se déplace de le sens (1)
2. Composition au nouvel équilibre '
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e

CHy - COOH -+ C,HsOH

CH; = COOCqu e

At=0 1,16 1.16 -0.5 0,84
At=0 1,16 - X' 0,66 - X' 0,84 +x'
Yi Y2 ) | X
| 0' '. DN 2R : L b ¥
| (o _—g—i%—t{—)—-—*' x'< 0,66
| (16— x)(0.66 )
c. Lorsqu’on ajoute 0,5 mol
CH;-COOH + CpHsOH - o, OO0 ¥

Aft=0 Yy : Yo \ ¥ X

| At=0 Y;+x1 Yo+t X1 Ne= %4

| K=x) , e
Ke= ____(____l___ _ 4 : Résoudre cette équation pour déterminer Xi
(}1 X )(Yz T X

d. Lorsqu’'on &limine Ho0 la réaction devient totale dans le sens (2)-

.l
¥
|
|

kM Cours de Chimie
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0,84

0,84 + X'

X

H,0
X
X - X1
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Solution 2
1. Coefficient de dissociation
1
PC]S -:(__—Z_H_*PCH =3 C12
At =g b 0 i 0

At=0 .Np-n n n

el

* Par définition :

n
a=— => n=a-n,

Ry
Les nombres de moles /{J;@/tﬂ/&f
n

=Ry RER

n, =ny +n

B, =n,ram; = =n,(1+)

n, =n0(1+cx)

n(PCly)=n,—n
n(PCZS)z Ry — Ony, = no(_l —a)

n(PCl)=n,(1-a) | i

n(PCl,)=n(CL,)=n. |

2. Les pressions partielles

P n
BAC! [=—=
P

P
P_P;i " nf Poy, = :*f P
- |
st *
P, ol = Mrcly p

t
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Déduction
Kp = f‘.""-"“ ' Pﬂa
Frr,
o
_.p
(U*Gf) ) at P? |+«
K= - = %
- PW (1+ea) (1-a)P
\ 1 F o )I
ok i

Kp =

(!: r:,t)(l = r/) -

Application Numérique
J'ac =40%=0,4
]_P =2atm

Kp = 0,38 am]
Ke= Kp(RT)™

R =082
7 =1 4273 =27 +273=300°K
e

el Kp _ 0,38
T RT  0,082x300

Ko = 0,023
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3. Sous P’ =4 atm
* L’équilibre se déplace dans le sens (2)

* Valeur de o'

. (le

,A¢FQ?C;Kp=(Em¢:yKK%=] —- P
¢ 1

Kpll-a?)=a®P = Kp—Kpa®=o*P
KD =I§Da'2+a'2-P'=cx'2 (J{D-}‘P')

I: A’{?
Kp + P
e | 038
- V0.38+4
=029
Solution 3

La pression partielle
NyO4 +~—12;——"' 2NO,

6{2{/227 At=0 1 0

At=0 .ng-n 2n
. By.0,
Penso, = " F
4
Mo,
Lo, == £

i

n =n,—n+2n=n,+n etn, =n0(1+a) i

n(NzO4)=no — G, :”0(1-05)

rt(j’\fO2 )=2n =2n«a

s
()
el p
_ﬂﬁ* (1+«)
2n,c
me 0 o p
fo e a)
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Recherche de o

BA(“

A (1-035) 4
N0y (} —+ 0135)

p._ = (w) e
NO; (] o 0,35)

[P =207 ]

Kp=——
t ;J )
g
Kp LZ&EJ—
1,925
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R =0,082
T=t+273=40+273=313°K
An=2-1=1

ke K222

RT 0,082x313
@ =0,0868 am

2. La composition du mélange

¢ 1
N>Oy -(-4—2"' 2NO,

At=0 ng 0
At#£0 no(l-c) 2ngo
Recherche de o'
4P 1+

A t=27°C, =5l = Kp=
R e -

Kp = 4a’ P = (l—a'?')K;u =4 P'

1“05'2

Kp__a|2_K;D|:4al2 P

pma (19 +47)

£ Kp
\ Kp + 4P’
: 2,23
& = —_—
2,23+38

o'=047 \ 4( P"‘/R,- @Qj - 19. S 5 oo ot
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Exercice 1

On fait agir un acide carboxylique A sur un alcool B. On obtient le corps E de formule
CHi: — COO — CoHs.

" 1. a. Comment appellet—on une telle réaction ?

b, Trouver les formules de A et B dont dérive E, puis écrire Iéquation — bilan de la réaction (on

donne le nom de A, B et B

¢. Comment peut —on accélérer la dissociation de I’acide ?

5 Caleuler la constante d’équilibre relative aux concentrations molaires si on part d’une mole de A et

d’une mole de B.

3. Quelle serait la composition du mélange a ’équilibre si I’on doublait le nombre de male de I’acide

(le nombre de mole de 1’alcool étant toujours 1 mole) a la méme température.

Exercice 2

7
Soit la réaction de dissociation réversible du monoxyde de carbone a900°C.

ICO = 12—* co, + C

a. Quelle est la variance de ce systeme.

b. Indiquer I'influence d’une variation de température sur ce systéme sachant qu’il est exothermique
dans le sens 1.

¢ Comment une variation de pression agit — elle sur lui 7

4 Ftablir les expressions des constantes d’équilibre relatives aux concentrations molaires et pressions

partielles pour ce systeme et donner la relation existant entre ces deux constante.

Exercice 3

Soit Iéquilibre suivant en phase gazeuse :
N5Oy S INO,
Calculer la variance de ce systéme.

Quels facteurs de I*équilibre peut — on choisir pour définir ce systeme ?

-




Testez vos connaissances !

2. Exprimer en fonction de la pression totale P et du degré de dissociation a, la constante d’équilibre
Kp relative aux pressions partielles. Préciser I"unité.
3. Sachant qu’a 27°C, sous une pression P = latm, Kp = 0,17 (unité ?) ; calculer le coefficient de
- dissociation e+ _ . .
4. ‘Etablir pour ce systéme, la relation entre Kp et Kc. Calculer Kc'a 27°C.

5. Sous quelle pression aurait — on un degré de dissociation de 0,6 ? ( t=27°C).

Exercice 4

Soit la réaction
0O; + 2Cly ——> 2CLO
A I’équilibre dans un récipient clos, la preésion totale est 24 atm ; la pression de dioxygéne est 3 atm et

celle du dichlore est 2 atm. Calculer Kp

Exercice 5

On considére la dissociation de [’acide iodhydrique :

2HI % e

&
Sachant qu’on est parti de 2 moles de HI et qu’a Iéquilibre 25% de I’acide se sont dissociés, on

demande :

1. La composition du mélange a I’équilibre.

2. Calculer Kc et Kp.

3. Que se passe t —il si on introduit dans le mélange 2 moles d’hydrogeéne.

Quel est alors le degré de dissociation de l’acid% ?

Exercice 6

On fait agir de Iacide éthanoique sur I’alcool primaire de formule brute C3H;O.
1. Ecrire I’équation bilan de la réaction, en indiquant les noms des produits mis en jeu et des produits
formés. x

2. Laréaction a lieu a froid et le mélange initial est constitué de 0,5 mol d’acide et 0,5 mol d’alcop!

a. Le nombre de moles d’acides restant est 0,210 a I’instant t;-= 2h et 0.168 A ’instant ty = ‘3‘.'..

Calculer la vitesse moyenne de disparition de I'acide.

IKM _ Cowrs de Chimia.




Testez vOS CONNAISSANCES !

bre, le nombre de moles d’acide restant est 0.167. Calculer la constante d’équilibre

b, A Péquili

relative aux concentrations molaires.

Exercice 7

Soit le mélange d’alcool éthylique et d’acide acétique, le systéme évolue vers Iéquilibre. A 1’équilibre
3 15°C, 1 litre de solution renferme 15g dralcool éthylique, 20g d’acide acétique, 568 d’aoétatc
d¢thyle et 12g d’eau. ¥

4 Calculer la gonstante d’équilibre Kc.

b Onajoute 208 d’acide acétique au mélange. Dans quel sens évolue I’équilibre ?

Déterminer les concentrations en acide, alcool, ester ¢t eau du nouvel équilibre qui s’établit.

Fxercice 8

On fait réagir une mole d’acide éthanoique et une mole d’éthanol.

| Eerire I'équation — bilan de la réaction.

7 Au bout de quelques temps la masse des produits ne varie plus, il reste alors 20g d’acide.
4. Pourquoi tout I'acide n’a pas réagit ?

y. Quelle est la masse d’ester formée ?

. Calculer Kc
3 On fait réagir 5 moles Jacide éthanoique avec | mole d’éthanol. Sachant qu’il se forme 0,97 mole

(@]

4 ester a 1" équilibre. Quelle est la composition du mélange obtenu ?

Ouelle a été I’influence de cette modification sur [’équilibre ? Par quel moyen aurait — on pu obtenir un

sanltat semblable ?

fxercice 9

On considere 1’ équilibre quivant 2 52°C !

2HI z—;——- , + H

e degré de dissociation de HI est o = 0,245.

Calculer Kp a cette tempeérature et déduire la valeur de Kc.

Exercice 10

e —

p— B |
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PCls ..—‘T* POl + Cl

A 300°C, la constante d’équilibre de cette réaction est Kp = 11,5 atm. On introduit dans un récipient
maintenu a 30_.0_°C__- une quantité. de Peys telle que Ppeis = 10 atm avant que Pejs n’ait commencé & se
dissocier. | By

a. Quelles sont les valeurs Py ; Ppeis ; Prcis lorsque 1'équilibre est rétablit a 300°C.

b. Une fois I’équilibre rétablit, supposons que le volume du mélange réactionnel soit multiplié par 10.

Quelles sont les valeurs des pressions partielles aprés rétablissement de I’équilibre ?

Exercice 11

A 1115°K la constante Kp de la réaction ci — d_éssous est 0,168 mm Hg
1. Exprimer Kp en atm.

2. Calculer la valeur de la constante Kc de cet équilibre a cette température.

3. Calculer les nouvelles valeurs des constantes K et K; lorsque I’équilibre est écrit de la facon
suivante :

: 1
Agey * Higy === Agly +5Hly, %

Exercice 12

Soit la réaction suivante en milieu homogéne liquide :
A+ W=t C
A I’équilibre pour une température donnée, on a 0,2 mole de A ; 0,4 mole de B et 2 moles de C.
a. Calculer la constante d’équilibre Kec relativle a cet équilibre sachant que la réaction a lieu dans un
récipient de volume V.

b. Calculer la valeur de Kc pour V = 5L : donner sa dimension.

Exercice 13

La constante d’équilibre de la réaction
CO + H0 =—>= CO, + H,

’ art o o e ient A ~ o Fam o = =i 1 |
A pour valeur 0,63 a 986°C. On place dans un récipient 4 cette lempérature un mélange de | mole

vapeur d’eau et 3 moles d’oxyde de carbone. la pression étant 2 atm

KM _ Cours de Chimie.




Testez vos connaissances !

Quelle est la pression totale a I’équilibre ?

Combien de moles d’hydrogene sont présent a I’équilibre.

I~

3. Quelle est la pression partielle de chacun des gaz dans le mélange a I’équilibre.

- e




Exercices sur les équilibres chimiques

Expression de la constante d’équilibre K,

Exercice 1 Ecrivez les expressions de I"équilibre pour K, pour chacune des expressions ci-dessous.

a):, CO(" -+ . 2Hp(g)y =i CH;OH(g)

by, 0o, . HOE) — CO,(g) + Ha (g)
ey PCE(g) + Ct () e PCLs (g)

d) 2NO(g) +  4H (g —— N:(g) +  4H0()
e) 2HS(® +  30:(g) ———— 2H0() +  2S0:(p)
f) 'y Ca(OH), (s) — iCa’ (aq) + 2 OH (aq.)
&) v qiim 2 H,0 (1) — H;0" (aq) + OH™ (aq.)
h) | ONis) 0 +  4CO0() =——  NiCON(2)

Exercice2 Montrez que, pour I'équation PCL; (g) + C€, (g)

PCEs (g) les données suivantes obtenues i
I’équilibre vérifient la constance de I"expression d’un systéme 4 1équilibre.

Expérience [PCE3] / mol L~ [CE,] / mol L™ [PCE5]/ mol L™
1 0.23 0.055 0.0023
II 0.15 0.37 0.010
111 0.99 0.47 0.085
v 3.66 1.50 1.00

Exercice3  Quelle information générale obtient-on en observant 'ordre de grandeur de la constante d*équilibre ?

Exercice4 Calculez la constante d’équilibre K. & la température de 763,80 K pour I'équation 2 Il === H, + |,

A I’équilibre, les concentrations sont les suivantes : [I,] = 0.406 mal/l. - [Hz] = 0.172 mol/L ; [HI] = 1.78 mol/L.

‘Exercice5 A 500°C, K,=6.0"107 pour la réaction 3 Hy (g) + N, (g) == 2 NH, (2) Quelle est la concentration de

N, dans le mélange & I’équilibre, sachant que [Hz] = 0.250 mol/L et [NH;] = 0.050 mol/L ?

Expression de la constante d'équilibre K,,'
4

Exercice 6 Exprimez la constante d’équilibre K, pour chacune des réactions de l'exercice | faisant intervenir (es

substances 4 I'état gazeux.

Exercice 7 Calculez K, pour la formation de "ammoniac 4 2980 . A ['équilibre, les pression

s partielle
suivantes : p(NH;) = 2.6 atm ; p(Ny) = 0.080 atm ; p(H,) = 0.050 atm
Exercice8 A 25°C, K|.- =T7.13 atm™" pour la réaction 2 NO, ( gl == Ny e A équilibre, 14 pression pa

NO; dans un récipient est de 0.15 atm. Quelle est la prossion de NL0O, dans [e mélanpe 7



Variation des conditions d’équilibre

Exercice 9 Déterminez le sens de déplacement de I’équilibre lorsqu’on augmente la pression.

a) C (s) + CO,(g) = 2CO (g)
b} N.Os (8) e — 2NO, (g)
¢ N (8) + 3Ha(g) ——— 2 NHs (g)

Exercice 10 Pour les réactions suivantes. ’équilibre dépend-il de la pression ?

a) Ns (g) + 3 Hiy(g) — 2 NH; (g)
b) Hs (g) f > (g) — 2HIL(g)

&) - . 200R) 0, (g) —_— 2 CO; (g)
d) N,0s (2) ————— 2 NOy (g)

Exercice 11 Comment 'équilibre de la réaction COZ(g) + H; (g) CO (g) + H;0 (g) + 41.38 ki va-t-il évoluer
si: a)on ajoute du CO; (8)

b) on ajoute de HyO (g)

¢) on retire du CO (g)

d) on ajoute un catalyseur

e) on ¢leye la lempérature

£) on réduit le volume du récipient a température constante

) on ajoute He sans changement de volume 7

Fxpression de I'équilibre a partir d’une situation initiale

Ixercice 12 A 440°C, la constante d’équilibre de la réaction H; (g)+ L (g) = 2HI (g) vaut 49.5. Si 'on place
0,200 mal d’H; et 0,200 mol d’I; dans un récipient de 1.00 L et que "on effectue la réaction a cette température, quelles

cernnt les concentrations de chaque substance a ’équilibre ?

Exercice 13 Le gaz NO, est un polluant. I1 existe en-c_é;_quilibrf':; dans l'air avec N»O, (g) selon 1’équation ci-dessous.
0.625 mol de N,O, sont introduites dans un récipient de 5.00 [,. On attend que I'équilibre s’¢tablisse avec NO;. On mesure
a I’équilibre une concentration de N,Oy4 de 0.075 mol!L. Que vaut K, 4 I’équilibre pour cette réaction ?

N, = - 2N0;

Exercice 14 On fait réagir 1.00 mole de CO, et 1.00 mole de H; dans un récipient de 5.00 L selon la réaction ci-dessous,
Sachant que K. = 0.771 4 750°C, quelles seront les concentrations & Iéquilibre de chacun des gaz ?

coL iz T CO (g) +HO (8)

Exercice 15 La constante d'équilibre K., pour la décomposition de la vapeur d'eau a 500°C, 4 une valeur de 6.00° 107 Si
i nlace 2.00 mol d'cau dans un récipient de 5.00 [ 4 500°C, quelles seront les concentrations a I"équilibre pour les 3 gaz

L0 7 (Atlention, procédez a des approximations apres a vair examiné le probléme !)



Perturbation des conditions d’équilibre

Exercice 16 Dans un récipient de 1.000 L, on fait réagir 1.000 mol d'acide avec 1.000 mol d'alcool. L'équilibre est atteint
lorsqu'il s'est formé 0.600 mol d’ester.

a)  ¢€crivez l'équation de cette réaction (réaction d'estérification : voir cours de chimie organique)

b)  calculez la constante d'équilibre K, de la réact ion

~ c) s rsicon‘ajoute1.000:mol d’ester au'mélange en équilibre;'de quel c6té Péquilibre sera-t-il déplacé ?

d) quelle sera la composition du nouveau mélange a 1 équilibre ?

Exercice 17 On effectue la réaction: H, (g) + 1, (g) 2 HI (g). Une fois I’équilibre atteint, a 425°C, on mesure les
¥
quantités chimiques dans 10.0 L de mélange H, 1; et HI et on obtient 0.100 mol de H,, 0.100 mol de I, et 0,740 mol de HI.

On ajoute alors OASOO'._ﬁ-}n'bl de HI au systéme. Quelles seront les concentrations de HI, I et H; dans le nouvel équilibre ?

Application a la solubilité des sels

Exercice 18 Ecrivez I’expréssion mathématique du produit de solubilité pour les sels ci-dessous.

a) BaSO, b) Zn(OH), c) Cay(POy), d) MgNH,PO, (attention !)

Exercice 19 Quelle est la solubilité S du iodure de cuivre I (K= 1.00" 10'%) dans I’eau pure ?

Exercice 20 HgS (K, = 107*) est-il plus ou moins soluble que_:}?}{igS; (K, =ﬂ.l|0'?'°1 ?
ki
Exercice 21 Expérience : préparez une solution saturée de I.{\.{“Z'IEOL;, partagez-la en trois parts. Dans chaque part, ajoutez
une des solutions ci-dessous. Prévoyez le résultat, puis observez !
a) NaCtOy ag. (K, >> 1)
b) KCC aq. (Ks=>> 1)
c) NH4NO; ag. (K.>>1).




Exercices sur les équilibres chimiques : corrections

Expression de la constante d’équilibre K.

Exercice 1 K [CH,OH] B) K. = [CO,1[H,] ) [PCLs]
R T E——— e c T
[COJ[H, I [CO][H,0] © [PCL][CE,]
o INGe : H,01[SO,
gy K, = DalHOr 9 Kk =DOB%L 5 ¢ _caionT
[NO,I"[H;] (H,S]°[O,]
_ _[Ni(CO),]
9 K=K =[HO7)OH] B K=" 5™
Exercice2  Expérience]  K.=0.1818 [PCLs]
T S ey
Expérience 1 K.=0.1802 [PC,[CE5 ]
Expérience [II K, = 0.1827 moyenne = 0.1817  0.0011
Expérience [V K, = 0.1821
Exercice 3 L'ordre de grandeur de la constante d'équilibre indique si c'est la réaction directe ou la réaction inverse qui

sera favorisée. Si K. > 1, le produit est favorisé ; si K. <1 les réactifs sont favorisés.

H, 406-0.172
Lxercice 4 e = l'”‘][l;' = it > = 0.0220
[HI] 1.78
[NH, 2 [NH, ]2 0.05
Exercice 5 Ke=—"=2—= Ny]=—— = - ==2.7mol/L
[N, 1[H,] K [H,] #%.0.107-025 —
|
xpression de la constante d'équilibre K,
F]
Lixercice 6 T _p(CIQOH}__ b b) SLE p(CO;) p(H,) il p(PCEL:)
5 P p(NO) p(H, ) : . p(CO) p(H,0) P p(PC4;) p(CEy)
1 |_)r"\, 5) p[ & _t ) |': o . pl H ‘.["I |'_ Pl S0 3 ':-'j h - Ef’\'ltCOJ -1."'
i (N, p(H,)"! TR R G ) LA 56 b

F"F"'-'--'-----I-II-A



P(NH3)2 = s o 2
xercice 7 K =————— =676 10" atm
P p(N,) p(H,)?

I . p(N,0y4) _ 1
xercice 8 Ul e 7.13 atm

P(N204) = Ky p(NO,)* = 7.13:(0.15)* = 0.16 p(N2O4) = 0,16 atm

lariation des conditions d’équilibre

xercice 9
) C(s) + CO, (g) e 2C0O(g) Déplacement vers la gauche
) 5 N.2O4 (g) e ‘2 NO; (g) Déplacement vers la gauche
) N, () + 3H, (g) —_— 2 NH; (g) Déplacement vers la droite
'[gercice 10
P M@ <+ 3H@ ——  2NH;(® s o, e vatatn 6 ot o P
] H; (g) hi > (g) S 2 HI(g) Rien ne varie si I'on augmente ou diminue [ pression
B fco@w 02 () = 2CO; (&) R e U Sk e e P
) N20,4 (g) e 2 NG (8] Ei;lfﬁ‘ﬂii,liﬂ?ﬁi'inﬁti‘;”iep e o
ixercice 11
a) Hy(g) +CO(g) —— H;0(g)+CO(g) Si on ajoute CO, : déplacement vers la droite
b) H;(g)+ CO (g) ==— H,0 (g) + CO (g) Si on ajoute H,0 : déplacement vers la gauche

¢) Ha(g) + CO;z(g) —— H,0(g) +CO(g)~ Si on retire CO : déplacement vers la droite
d) Sion ajoute un catalyseur : I'équilibre est atteint plus rapidement mais ne change pas de position.

e) Ho(g)+ CO,(g) = H,0 (g) +CO (g) AH =-41.38 k. Si on éléve T : déplacement vers la gauche

f) Sipaugmente : aucun effet, car le nombre de moles de gaz & gauche est égal nombre de moles de gaz a droite,

g) Sion ajoute He : aucun effet, car les pressions partielles ne changent pas.




Expression de I'équ ilibre

Exercice 12
Exercice .o

a partir d’une sitation initiale

H: (8) I; (g) e 2 HI (g)

situation initiale (# gquilibre) 0.200 mol/L. 0.200 mol/L. 0
situation a 1'équilibre () 0:200—% 0.200 —x +2x

: " HIT?

Ecrivons le rapport d’¢équilibre K = (H1]

[H,]1,]
BRI e 2 x)?
Résolvons pour trouver les concentrations a I’ équilibre = Eom e 49.5
57 (02-%02-%)
. s : X
dans ce cas, on peut prendre la racine carrce - 5 = 7.0356
2=y

[Les concentrations & I'équilibre seront :

5 x=7.0356 (0.2 —x)= 14071 - 7.0356 x
2 x+7.0356 x= 14071
9.0356 x = 1.4071
x =0.1557 mol/L
[H]=[L1=0 044 mol/LL et [HI]=0311 11 mol/L

F

NO, ) 0.625 :
K.. e "j [N 704 ]imLi.a!C == ﬁ_n:.il = (. l?:’ m(‘ll:"lL
¢ IN,O,] g 5.00L
NI‘.O4 —_—— 2 NOZ
situation initiale (# équilibre) 0.125 mol/L 0
2 x=0.100

situation & 1"équilibre (t)

La différence entre la concentration
se sont décomposees : 0.125 mol/L —x =

moles de NO, produites, on en déduit qu’il

100° /
= 0199 ol = 0.13 mol/L
0.075 i,

initiale (0.125 mol/L) et la concentration final

0.075 mol/L, d'oli x> 0.050 mol/L. Comme 1

0.075=0.125 - x

s’est fabriqué 0.100 mol/L de N;O4.

e donne le nombre de moles par litre qui

mole de N;O4 consommée donne 2




Exercice 20 HgS (K, = 10™) est-il plus ou moins soluble que Bi,S; (K, =107 2

HgS (s) —_— Hg* (aq.)
situation initiale ( équilibre) ' n/vV
situation a I’équilibre (t,,) AV g

Ks = [I_IgZLj[ 82] =8'§= SZ = 10—54 r g‘
[ ms

o - : ;) "15: g
H:‘a—i__ﬂgl,ﬂ: La solubilité S est trés faible, inférieure 4 un ion par métre cube !

Bi-_sS‘, (5) —_—— 2 Bj"“ (aq.) i 3 S}.— (Elq.]
situation initiale (# équilibre) _ /v
situation & I’équilibre (t,)  nv-§ 28 38

Ko =[Bi*I[S* 1= (28 38y =1088 =10
$=310"" /108 =4.10"" mol/L

HgS est donc moins soluble que Bi,S; !

La compar_a_i‘_son directe de deux produits de solubilité n’a de sens que si les sels sont de méme type: K; de MX est
comparable a K, de M’X’, mais pas 4 K, de M, X?, ete.

Dans le présent exercice, il ne faut donc pas directement se baser sur K pour répondre, mais bien calculer la solubilité S

M Expérience : préparez une solution saturée de KCLOy, partagez-la en trois parts. Dans chaque part o
une des solutions ci-dessous. Prévoyez le résultat, puis observez ! # '

a) NaC(LO, aq. (K, >> 1)

b)KCC ag. (K >> 1)

¢) NHyNO7 ag. (K>>1),

KCLO ()  =—= K'(ag) _ + CLOy (aq.)
Solution saturée nv-=g§ S g
a) Sion ajoute NaC(O, Liexctnds ¢ (O daplce
b) Sion ajoute KC{ L'excds de K' déplace S

Péquilibre vers la pauche

C} Sj on ajoute NH4N03 Le sel ajouté ne contient que des ions diffécents, done n’aura aucune influence sur | &guilibre de KCLO, dissous

w

e U

%‘féy L{f /'2 ol :(/3. f - 7 C’-?ﬁ{,,ﬂ gﬁ”‘?ﬁ&
/ %ﬂ?mm & 2

, ; /
Aes Cffgris )

C, ._r,,__:/.,-_-, VL : J |

/- A
J i Vot A ‘ { e ;’F;y (il
i/



Application a la solubilité des sels

pxercice 18 Ecrivez I’ cxpression mathématique du produit de solubilité pour les sels ci-dessous.

1) BasSOy by Zn(OH); c) Caz(POs); d) MgNH,PO; (attention !)
a) BaSOs (s) —~— Ba®’ (aq.) + SO.* (aq.)
S e i WAY
situation initiale (# équilibre) s e
situation a I’équilibre (ts) V-8 S S
partie insoluble partie dissoute partie isoluble
K, = [Ba®][SO ] =S 8= 5
b) Zn(OH) () =—= Zn™ (aq.) ® 2 OH (aq.)
situation initialc (# équilibre) n/V
n/V-3S S 28

situation a 1"équilibre (t.)
K. = [Zn*][OH ]’ =8 (28) =4 g

CaPO () ——=  3Ca%(q) + 2 P07 (a)

situation initiale (# équilibre) n/V
situation a 1"équilibre (L) n/V-=5 3 28

R, = [Ca¥ P [POS =13 Sy (287 =108

MENHRO, ()~ MgtGa) + NHS(e) + POT ()

n/V

d)
situation initiale (+ équilibre)

situation & 1”équilibre (t.) n/V-8

K, = [Mg?] INH,] [PO;/]= 888 =§’

9 Quelle est la solubilité S du iodure de cuiw_é: I (K,=1.00" 107'%) dans I’eau pure ?

Exercice 19
Cul (5) —_— Cu” (ag.) + I (aq.)
situation initiale (# équilibre) n/V
n/V -5 : S S

cituation 4 I’équilibre (t.)
K. =[CujI]=58= §?=1.00 107

3 = 1.00=10* mol/L



Exercice 14

CO; (g) 2 H; (g) — CO + H,O
situation initiale ( équilibre) 0.200 mol/L 0.200 mol/L 0 0
situation a I’équilibre (t.,) 0.200 —x 0.200 - x X X
Ecrivons le rapport d’équilibre K, = Gop= 0l s o % —=0.771
[CO,IMH,]  (0.200-x)
dans ce cas, on peut prendre la racine carrée : 87807 el trouver © x = 0.0935
(0.200- x)

x=0.17561 - 0.87807 x
[.87807 x = 0.17561
x=0.0935

Les concentrations a I'équilibre seront :

106 mol/L, et [CO|=|HO[=0.0935 mol/LL

Exercice 15

2H,0 == 2 = 02 (g)
situation initiale (# équilibre) 0.400 mol/L 0 0
situation a P’équilibre (t.,) 0.400-2x 2x x
i

g LTO,]  @xPx
" [H07 (0400 - 2x)?

Ecrivons le x?éppoﬂ d’équilibre =6.00:107%

Dans la mesure ot K, est trés petit, on peut procéder & une approximation. Comme K_ est trés petit, la réaction atteindra
vite 'équilibre. Trés peu de H; et O, seront formés et trés peu d'H.0 sera consommé. On peut alors faire l'approximation
que : (0,400 — 2 x) mol/L = 0,400 mol/L.

: _{Zx)zx_ 4x°
©0.400° 0.160

=6-107"*

4x® =0.1606.00-107%8 =
x* = 0.040.6.00-10% =2.4.107%

x=324:107 = 2.8§'-__710"1°m0]/L
A I'équilibre, les conceéi,trations seront les suivantes : [O,] =2.88 107'% mol/L
[H,]=5.77 10" mol/L
[H;0] = 0.400 mol/L. Ba petite valeur de x justifie la simplification |

Remarque concernant les approximations :

: e x L (2xj2x gk ) ’ Y
Sans approximation de ["expression K =- ——=0.00-107"", on obtient x = 2.884499137%4 [0'"
(0.400- 2x)°

_(2_3;«)2.\: 4 x*

Avee 'approximation I, - S e
0.400°  0.160

=6.00-107"" , on abtienl x = 2,88449914061 10

Cela represente une différence de 2.77 107 ce qul st népligeabls




Perturbation des conditions d’équilibre

1) acide t alcool —_— ester F Lk
) situation initiale (# équilibre) 1.00 mol/L. 1.00 mol/L. 0 0
situation a I"équilibre (t.,) . 0.400 / 0.400 | : 0.600 0.600
_ [ester][ean] 0.600-0.600
° [acide][alcool]  0.400-0.100
3) L'état d'équilibre sera dépiacé vers la gauche
4) acide + alcool i ester + eau
perturbation de la situation 0.400 0.400 0.600 +1.000 0.600
initiale (# équilibre)
situation a I’équilibre (t.) 0.400 +x 0.400 + x 1.600 —x 0.600 - x
_ (1.600- x)(0. 600-x)
‘"' ((} 400 + x)(0.400+ x)
1,600 0,600 — 1,600 x —0.600 x + x* = 2.25 (0.160 + 0.800 x + x)
0.960 - 2.200 x + x* = 0.360 + 1.800 x +2.25 x*
1.25 x* +4.000 x - 0.600 =0
5 —_ﬂ_(]l)_‘ixflb.000+ 4-0.600-1.25 : avec « +» :x=0.14356
AL 250 4 avec « —» : X =— 3.34356 (impossible)
Composition du nouveau mélange a I équilibre :
[acide] = [alcool] = 0.544 mol/L ; [ester] = 1. 456 mol/L ; [eau] = 0.456 mnI/L
Exercice 17
Hy (g) ¥ L (g) i 2 HI(g)
situation initiale (équilibre) 0.0100 mol/L 0.0100 mol/L 0.0740 mol/L
2 q
2 : 4 2
l\l,z_[;ml = 0.0740 —54.76
¢ [H,]1,] 0.0100-0.0100
perturbation de la situation 0.0100 mol/L 0.0100 mol/L (0.0740 + 0.0500) mol/L.
initiale (= équilibre) .
situation a l'équilibre (t,) 0.0100 + x 0.0100 + x 0.1240 -2 x
HIF _ (0.1240-2 s 0.1240-2x)
[ [ ] { K} =54.76 —._-—( 240 - 2x J54—7 7.400
15111, | (0. 0100+\) (0.0100+x)

dot s x=532 107 mol/L

Concentration 2 I'équilibre : [H] = [Iz] = 0.0153 mol/L ; [HI] = 0.113 mol/L.
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