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Exercice (1) :

On fait agir de P’acide sulfurique concentré et chaud sur 43 g de cuivre jusqu’;

disparition compléte du métal. reJusqua

1- Calculer le nombre de moles de cuivre et I’
réaction.

2- Calculer le nombre de moles d’anhy

acide sulfurique utilisés lors de cette
dride sulfureux formé et son volume.

On donne Vy=22,4L.moL" ; M( Cu) = 64g/mol , M(N) = 14g/mol ;
M( CL) = 35,54g /mol ; M(H) =1g/mol ; M(Na) = 23 g/mol ’

Exercice (2) :
Dans un flacon contenant en exceés de la tournure de cuivre et de l’acidcbulfuriquc
dilué, on introduit 10g de nitrate de sodium ; il se dégage de Poxyde azotique NO.
1- Quel est;'dans les conditions normales , Ie volume du gaz dégagé ?

2- Quels sont les muassgs-minimales de cuivre et d’acide sulfurique qu’il convient
d’employer ? '

M( Cu) 63,5g/mol ; M(N) = 1dg/ mol ; M(O)=16g/mol ; M(S)= 16g/mol
Exercice (3):

L’ acide sulfurique dilué et froid attaque le zinc en donnant un gaz qui se dégage.
1- Quelle traduction peut-on faire de cette action ? Identifier le gaz qui se dégage ?
2- Au cours de cette action 35% de la masse du réactif zinc participe a la réaction.
a- Quelle masse de sel obtient-on ?
'b- Quel volume de gaz se dégage ?

NB : on donne la masse de zinc utilisée : 140g

Exercice (4) :

On mélange 20 g d’aluminium avec 25 g d’oxyde de manganése MnO; eton

enflamme le mélange, il se forme du manganése et de 'oxyde d’aluminium AL;O; ;.

1- Ecrire I’équation bilan de la réaction ; , |

2- La réaction cesse par manque de I’un des réactifs, lequel ?

3- Calculer la masse du réactif qui reste et l]a masse de Im’oxyde d’aluminium
formé ; en déduire la masse de manganése formée si le rendement de la réaction
est de 80%. M( AL).= 27g/mol ; M( Mn) = 55g/mol ; M( 0) = 16g/mol
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et l’OXydar?t_ Aton bilan de 1 reaction ; a Paide des n.o indique le réducteur

;-Quel est le sel forme ?
-Quelle es¢ la masse e sel formé 2

4-En c| i
1auff \ - )
antce sel A une température élevée, il se décompose en donnant

un dépg .
de fer_g Sement de dioxyde de soufre, de dioxygéne et un résidu solide d’oxyde

Ecris I’¢ i i
u i . £ it Esi
: quation bilan de 14 reaction de décomposition, nomme le résidu et
Calcule sa masgse,

M( FE)": 56g/m0|

Exercice (6) :

Dans un haut f(_)urneau, on introduit de Poxyde de fer III comme minerai de fer
(fe;05). La pre’n}iére réaction qui se produit avec ce minerai est sa transformation en
oxyde de fe’r magnétique ( Fe;04) par action du monoxyde de carbone présent dans le
haut fourneau. Le monoxyde de carbone se transforme 4 son tour en oxyde de carbone,
Ensuite , si la température n’est Pas trés €levée , cet oxyde magnétique réagit avec le
monoxyde de carbone pour donner du fer et du dioxyde de carbone.

1- Ecrire les équations des réactions chimiques qui se produisent dans le haut )

fourneau. i o :
2- Calculer la masse de fer qu’on obtenir avec 5 tonnes de minerais.
3- Calculer le volume de dioxyde de carbone obtenu 4 partir des 5 tonnes de

minerais. .
En réalité , le rendement de la réaction est de 80% . Calculer la masse de fer
b

4- ‘ I 14
obtenu et le volume de dioxyde de carbone dégagé.

M(Fe) = S6g/mol ;  Vo=22,4L/mol ;M(0) =16 g/mol ; M(C) =12 g/mol

Exercice (7) :

1 ’ = .
inium a partir de ’aluminium et du soufre en boudss
ulfure d’aluminium a p |

de la réaction . ’ o
sent avec 2 moles d’aluminium. Quel est e nombre de

? Calculer la masse des réactifs et des

: s
On prépare du ngtion bilan

: b
1- Ecrirel’e ifamd
soufre réagisser
- mlzie(sled:ulfure d’aluminium obtenu
mo

i 4 moles d’alumi i
produits. réagir 5 moles de soufre avec4 m uminum, la réaction
e

: . g iométriques ? Quel est le réactif en
fait ensuit ditions stoech RIS ), .
Z_ g:ffect“e ¢t — elle dan:‘::: flznsulfure d’alumm‘“lm qu’on peut obtenir,
és ? Cl\i;ll(cj\l:a; Z;‘; g/ mol ; M(S) = 32 g/mo




Exercice (8) :

La préparation du zinc par des procédés thermiques se fait en deux étapes.

1 étape : le sulfure de zinc ( ZnS) se combine au dioxygéne pour donner I'oxyde de

zinc et le dioxyde de soufre.

2'™ étape : Poxyde de zinc formé est attaqué par le carbone et il se du monoxyde de

carbone et zinc

1- Ecris les équations des deux réactions.

2- Calcule la masse de zinc que on peut obtenir théoriquement a parir de 19,4g de
sulfure de zinc.

3- En réalité le rendement de chaque réaction est de 85% . Quelle masse de carbone
faut —il prendre pour le traitement de 19,4g de sulfure de zinc ?

M( Zn)= 65 g/mol ; M( S) = 32 g/mol  M( O)= 16 g/mol

Exercice (9) :
On veut préparer le zinc a partir de la blende ( ZnS), principal minerai du
métal. Pour cela on introduit une certaine masse de minerai dans un réacteur
contenant 150 cm® d’air. La réactian qui se produit est la transformation de
la blende en oxyde de zinc et en dioxyde de soufre. L’oxyde de zin¢ est ensuite
réduit par le charbon ( C) dans un four vertical aux environs de 1200°C. La
réaction produit du monoxyde de carbone ; les vapeurs de zinc issues de Ia
réaction se condensent et I’on recucille du zinc fondu.
1- Ecrire les équations des différentes réactions.
2- Déterminer la masse d’oxyde de zinc obtenu 2 parir du.dioxygéne présent
dans le réacteur.
3- Calculer la masse de zinc recueilli et le volume de gaz dégagé dans le four.
4- En admettant le rendement de la réaction égale 2 90% dans le four, quels
sont la masse de zinc et le volume de gaz dégagé dans le four ¢

On donne : M( Zn) =65 g/mol ,M(S)=232g/mol et Vo=24 Lmol”



SOLUTIONS

EXRECICE (1):

Equation de la réaction :

H,SO, + Cu

— CuO0 + 80, + 0,0

1-
e Calcul du nombre de moles de cuivre et du nombre de moles d’acide
m,. 43
o, =Py =Neyy = By = M(u = 635 = 0,67 mole
Cu >

2-Calcul du nombre de moles d’anhydride sulfureux et de son volume :
* nsoz2 = 0,67 mole

® Vso02 = nso2 X Vo= 0,67 x 224 = I15L

EXRECICE (2):

Equations des réactions :

= + - - 2-
(2H;0" +S0O4* ) + 2NaNO; > 2( H;0" + NO; ) + (2Na +S0%, )

2+ -
8 (H3;0" + NO3) +3Cu __» 2NO +3(Cu +2NO3) +12 H,0

.+ Nombre de moles d’acide nitrique obtenu :

Nuiso,  Pwvavo,  MHwo,

1 2 2

: m 10
. _ NaNO, e
NaNO,

¢ Nombre de moles de NO

10
" 10
"o, = o soit ny, = = _825_ - 4x85

8 2 4




.

T

e Levolume de NO:

27
Vao= nnoX Vo = :__{;10 - 0,658L
4 %85

e Masse de cuivre
3 10 30 63,5x30

3
ey = =XNppy =—x—=—— d 0t mce = Ne*M = =
TR, Tg¥gs Teg0 o0 e 680 Boe
e Masse d’acide sulfurique :
n
Mo, = My, x M = =52 x M = 11700 <98 = 5,76g

NB : considérer que les corps H;SO,; HNOj; ; NaNO; inscris dans les pi'oportions

Stoechiométriques, sont en solution.

EXRECICE (3):

1- La traduction mathématique de cette réaction :

2AH,0" +S0,77)+2Zn— H, +(Zn* +50, )+ 2H,0
2- Le gaz qui se dégage cst le dihydrogéne

3- Calcul de la masse de sel obtenu: m ..., =nxM
2xm,  2x0,35x140

m*sor " o T M, - 65
Donc mg =1,5 X 161=241,5g

=1,5mol

n

4- Calcul du volume de gaz dégagé.

Vi,

—n, xV,=15x224= 33,6L
2

EXRECICE (4 ):

1- Equation bilan de la réaction :

4 AL + 3 MnO; » 3Mn + 2AL0s-

" Blaboré par Mr Mamadon Sanyaré Professenr do Physique ~Chimie & I'LFM- z_'o--'--*--
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2- Nature du réactif manquant :

. _ 20
e Nombre de moles d’AL : H, =—4&. . &9 _ 0,74 mol

* Calcul de 1a masse du réactif qui reste :

e M4 Mo, My Mao,

4 3 3 2

- Masse d’AL qui réagit :
4
MAL = Nap X MAL =§XHM"0, X M‘L =§XO,28X 27 = 10’08 g

- Masse d’AL qui reste :

maL=20- 10,08= 9,92 ¢

* Masse d’oxyde d’aluminium formé :

M0, XM =§xnm0! x M =§x0,28x]02= 19,04 g

Mo, =
* Masse de manganése si le rendement est 80%.

m,, =§xn‘,q0] anx0,80=1,5x§x0,28x55x0,80= 12,32 g

EXRECICE ( 5 ):

1- Equation bilan de la réaction :

(2H,0" + 80 ) + Fe — (Fe?** +80,")+ H, +2H,0
e ] s 0
(-

- » 3 ' - e L
Bluboré pgy, Mr Mamadon Sunyaré Profossour de Pliysique ~Chimie a1 AFA. ﬂ



Le réducteur est le fer (Fe)
L’oxydant est Pacide

2- Le sel formé est )¢ sulfate ferreux ( FeSO, )

3~ Equation de 1 décomposition du sel formé :

4SO, — 450, + 0, + 2Fe,0,
Le rac: Oxyde ferrique
¢ residu formé est Poxyde de fer II ( oxyde ferrique )

La masge du résidu formé :

o Ik = e _ Mo, d’ou =2 _EE Mie
I l e ou ”f‘ujl’)‘ - x nf“t‘ -
2 Mo
2xm, 2x6,72
e ml’ési(lu = Mipggigy X Mrésidu = Fe x MFe,O] = 56, x160 = 38,4 g

Fe

_ EXRECICE (6 ):
1-  Les ¢quations des réactions :

* 6Fe;03 + 2C0O *> 4Fe;04 + 2O, (1)

e Fe;0, + 4CO. — 3Fe  + 4C0, ()

2- La masse de fer :
En additionnant les équations (1) et (2) , on obtient I’équation — bilan final -

Fe;O; + 3CO ., 2Fe + 3CO0,

e Le nombre de moles de Fe,0,

m _ 5000000 _ ¢ 109, 09moles

"= 176

¢ Lenombre de moles de Fe :

Mo, _ M gron nre = 56818,18 moles
i 2

La masse de fer est: mp =56818,18 x 56 = 3181818,08g=3,18 ¢
® &

ré Professeur de Physigque =Climie a ' 1FM aagirnicn
¥, Sango. ¢ fessen. oAl L asamnic o 'JM”'
o ME.csananilddis




5- Lamassede zinc: nz,0=nc= ny, = nen =
n C Zn CO 0,0008 mol d’Oﬁ

m=n X M=0,0008 x65=0,052 ¢

6- Le volume de gaz dégagé: v= p x Vo =0,0008 x 24 = 0192 L

"7- La masse de zinc si le rendement est de 90 %,

0,052 x 90
m=——

=0,0468
100 &

8- Le volume de gaz si le rendement est de 90 %

~0,0192x90

=0,0173L
100

Yeo
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3- Lé volume de CO,:

* Lenombre de moles de CO), .

»

e Levolume de CO, :

x ) = 1909090 848 |

* La masse de fer sj le rendement est 80
_ 3,18x80

r”/L = ————— 2‘54 t
100

Le volume de CO; sile rendement est §0

0/
‘o

co, = S ——= 12m67L

EXRECICE (7 );

1- Equation — bilan de Ia réaction :

2AL +3S

—»  AL;S;
2-

+ Nombre de moles de sulfure obteny : Mas, = 1mol

. Masse de AL : MAL = X MAL =2x 27=S4g
« MassedeS: mg = ng X Ms=3><32=96g
« Masse de AL,S; : m=nxM =1 X 150 = 150g

3- ng=Smols et naL =4 mols

; d’apreés I’équation bilan : f;—’ = % soit
Za _ - =2 e Bl 1,66 d’ou Da. 2 ls : la réaction ne s’effectue pas
2 2 2 3 2 3

dans les conditions stoechiométriques.
Rg . ng . i \
4 T > 3 donc ’aluminium est en excés.

Masse de AL;S; qu’on peut obtenir :

m(ALzS;;) = n (AL;S; ) XM (AL,S;)
D’aprés ’équation : 25 = Matssy d’ou m(AL,S;) = 1,66 x 150=249 ¢
3 1

ainmicn
Elulnor(»
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» EXREC|c :
1- Les €Quations geg féactions; - CE(8):
L] 2 Z N\
"S*30 \‘22"0‘*2802
* ZnO C

\Co

+ Zn
2- La masse de zipe -

Nombre de moles de ZnS .

= —

= 0,2
M 97 mol
Nombre de moles de 7, - NzZns = ng,q = Nzn = 0,2 mo)

M, 194
— _"Zn§

nZn.\‘ - -

|

" Masse de zing :

Mz =0,2% 65= 13,

3-La masse de carbone : NC=nNzu0 = ng, = 0,2 mol
. ' = 0,2x12 x1.00
d’ol. mc= NcX M= 222 <X700

25 =282¢g

EXRECICE (9 ):

1- Les équations des différentes réactions :

30 - 2Zn0 + 280,
= ZnS + 2

_ . Zn + CO
= ZnO +C

3 g teur :
. N ésent dans le réac
' de dioxygéne pr
2~ Le volume

Vi _ 150 =30cm’ =30.107L

g = —_ —

roxyde de zinc :
4- Le nombre de moles d’oxy

2, _ 2000135 _ o 0g
Wiy - P00 soit Nz = —3__" 3
Zn = —,
flzi - %’— e i

o el e ot
o 008 x 81 y
=pnxM= 0,0
d’oxyde dezinc; m=1
La massed’ o
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Exercice (10):

Dans un thermostat, 3 50°C, on place plusicurs ampoules scellé¢es contenant ¢}

3,7g d’acide propanoique et 1,6 ¢ de méthanol. Au bout de 24 — c.,,‘ 1.'“um.
masse d’acide propanoique que I'on peut doser reste constante ef Sguile § 1 ::‘;“t que la
{- Quelle est la nature de la réaction ? Précise ses caractéres et écris '"i‘tlll-l;lﬁ.- B par

£ ok n bila -
la réaction. n de

2- Par déshydratation intermoléculaire de I'acide propanoique

: > . . . Il » on obtient yp
produit que ’on fait agir sur le méthanol . Ecris I'équation bil

G o ‘ . . . an des deux
réactions. Compare la deuxiéme réaction avec celle étudiée

au premier,

On donne M( C)=12g/mol; M (H)=1Ig/mol ;M (0)= 16g/mol
Exercice (11):

On fait agir une mole d’acide éthanoique et une mole de propan-2ol. A I'¢
mole d’ester s’est formée.

1- Ecrire I’équation bilan de la réaction. Quelle est la nature de cette ré
ses propriétés.

quilibre 0,6

action ? Donner

2- Calculer la valeur de la constante d’équilibre relative aux concentrations molaires.

3- A I’équilibre, on ajoute une mole d’ester au mélange, dans quel sens se déplace
I’équilibre ? Donner la nouvelle composition du mélange.

Exercice (12):

1- On fait réagir I’acide éthanoique et le méthyl 3 butanol- 1. Ecrire I’équation bilan de
la réaction.

2- On introduit 11 g de I’alcool et 7,5g de ’acide précédents dans un ballon . On
récupére 1,5g d’eau.

En déduire la quantité de matiére d’ester formé et la quantité de matiére d’acide et
d’alcool restant. Quel est le pourcentage d’acide et d’alcool estérifié ?

On donne M( C ) = 12g/mol ; M (H) = 1g/mol ;M (O )= 16g/mol

Exercice (13) : .
Soit le mélange d’alcool éthylique et d’acide ;le systéme évolue vers I’éqllil'b‘re' o
Péquilibre a 15°C, 1 L de solution renferme 15g d’alcool éthylique, 20g d’acide acetique
»30g d’acétate d’éthyle et 12g d’eau.
1- Calculer la constante d’équilibre Kec. rianilibre ?
2- On ajoute 20g d’acide acétique au mélange. Dans quel sens évolue | e'qm'hlbre -
Déterminer les concentrations en acide, alcool, ester , et eau du nouvel équilibre qu!
s’établit,

: : . : i qa TR Tominian
Elaboré Par Me Mamadon Sangaré Profossenr do Physiqne —Chimie o




Exercice (14):

On ¢tudie la cinétique de la réaction ayant lieu entre ’acide ¢thanoique et e prop
I- Ecrire I'équation bilan de réaction en donnant les noms de toutes les espéces
chimiques mis en jeu.

2- La réaction a lieu 4 température constante ef le mélange initial est formé de 0,5mole
d’acide et 0,5 mole d’alcool, '

Est — il possible d’obtenir 0,5 moles d’ester ? Justifiez votre réponse ?

3- Les résultats de la mesure sont consignés dans le tableau suivant (on adosé ala date t
le nombre n d’ester restant).

an-2¢].

1 - S

tthy |0 1 2 3 5 6 7

n 0,500 0,285 [0,210 [0,185 [0,170 | 0,168 To167 0,167 0,167 j

a) Tracer la courbe n’(t) donnant le nombre n’ d’ester formé a la date .
b) Déterminer :

- La vitesse instantanée en (mol /h) de formation de ester a la date t = 4h.
- La limite de formation de I’ester.

4- On dispose de trois alcools : pfopan-Zol et le butan-1ol. On veut rendre la réaction
plus rapide.

- Lequel'des alcools convient — il de choisir ?
- Existent — il d’autres facteurs ? Lesquels ?

Exercice (15):

On effcctue la réaction d’estérification de I’acide méthanoique par I’éthanol A une
température constante de 50°C en mélangeant au temps t =0, une mole d’acide ;
méthanoique et une mole éthanol dans un solvant ; le volume de la solution est 200cm’ .

On réalise au cours dﬁ temps des prélévements de volume négligeable grice auxquels on
dose le nombre de moles n d’acide restant dans le mélange. Les résultats sont portés

dans le tableau suivant :

t(mn)

0

10

20

30

40

50

60

80

100

120

1

0,81

0,69

0,60

0,54

0,49

0,44

0,39

0,37

0,36

n

1- Tracez le graphe représentant la concentration molaire en ester formé en fonction du
temps ;

2- En déduire la vitesse d’estérification moyenne pendant les 1S premiéres minutes et en
d-’d v ne valeur approchée de la limite d’estérification dans les conditions indiquées.
3ecl:;::nl:ent pourrait — on augmenter la vitesse de la réaction sans modifier la valeur de

la limite




Exercice (16);

PR ) , . )
On fait agir Palcool éthylique successivement sur les

chlorhydrique , acide nitrique, acide formique

1- Ecrire et équilibrer I’équation bil
2-Sachant qu’on a utilisé 11,5g d’al
quantité de matiére d’ester éthylique formé dans chaque

EXERCICE (17):

an de la réaction dans chaque ¢
cool dans chacune de ces r¢

Lors de la réaction d’un mélange occupant un volume de 0,1

d’éthanol ( CH3- CH; — OH ) et 1 mole d’
enceinte isotherme, a la température de 100°C, on a déterminé les q

formé au cours du temps.

acide éthanoique ( CH; -

cas.

acides Suivants -
y acide acétique,

t(h) 0 2

4

10

20

30

40

60

acide

as,
actions, caleuler la

L contenant | mole
COOH ) dans une
uantités d’ester

100

n(ester) | 0 0,18

0,26

0,38

0,49

0,56

0,58

0,61

1- Ecrire ’équation bilan de la réaction et expliquer briévement ses caractéres.

2- Représénter les graphes d’estérification et d’hydrolyse en fonction du temps

3- Quelles sont les vitesses moyennes de formation de I’ester entre les instants
(Oct10h); (30h et 40h).

140 [200
0,63 [0,65 0,67 |

4- Quclles sont les vitesses instantanées de formation de I’ester aux instants : 4h , 40h ?

Conclure.

Exercice (18) :

On mélange a la date t = 0 une mol d’éthanol et une mol d’éthanoique. On détermine la
quantité d’ester formé a la date t, elle est de la formen = 0,67¢ (n en mol et t en h)

1°) Quelle est la vitesse moyenne de formation de I’

50h.

2°) Quelle est la vitesse de formation de I’ester pour t = 20 h,.
3°) On recommence ’expérience a t = 0 avec 0,01 mol/1 d
Les quantités d’ester formés en fonction du temps sont :

t(s 0

180

240

Ester] (mol/1) 0

2,6.10”

Montrer a partir du tableau que la réaction est d’0
4°) Calculer Ia constante de vitesse a 25°C ainsi que le temps

3,17. 10

t+17
ester entre les instants t=10et

rdre global y
de

demi — réaction

t:

alcool et 0,01 mol/1 d’acide.
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EXERCICE (19) :

) <
On fait réagir une mole d’acide éthanoique et une mole d’éthanol.
n I .
ire I’é ion — bilan de la réaction. . |

1- Ecrire ’équation . . . | |
2- Au bout de quelques temps, la masse dei produits ne varie plus, il reste 209 d’ﬂmde'

a) Pourquoi tout I’acide n’a pas rca_fglt‘).

b) Quelle est la masse d’ester formée ?

¢) Calculer Ke o %
3- Qu)e se passe t- il si 'on doublait le nombre de mole d’acide éthanoique ?

EXERCICE (20) :

On étudie la réaction d’estérification de Péthanol et Pacide méth

température constante,

1) Ecrire I’équation —bilan traduisant la réaction et donner le nom de Pester forme.

2) Pour étudier Pinfluence des ions hydroniums H
deux essais : la concentration initiale des réactifs
mais il y a davantage d’ions H;0" dans le second essai que d
obtient le tableau suivant donnant Ia concentration de r

anoique

+ r .
307 sur cette réaction, on [y
est Ia méme dans |es deux essgjg

ans le premier. Oy
ester formé en fonction

du temps :
r
t(s) 50 100 150
Cy(107 20 41 58
mol.L'l)
cz(10'3l 40 74 100
mol.L") _ ] |

Tracer sur un méme graphique les ‘courbes Ci=1() ,
3) Déterminer pPour chacun des essais,
=150 s

Conclure quand ay réle des jons H;0".

Comment évolue la vitesse de la réaction
observation.

C2l='- f(t)

la vitesse de formation de Pester a I’instant t

au cours de g réaction ? Justifier cette

4) Les deux essais tendent - ils vers |, méme limite ? Justifier votre réponse

Exercice 21) :
:)on falt.rca?'r de l.’acide acétique sur de Palcool is(opro)py.!ique
) EC.I'II'Q 1 €quation- bilan de 15 réaction et donner sy nature
poinis e Ature (on donnera les noms des
2°) Sachant qu’o
d'alcool, vérifier

n est parti d’up litre de solution cop
réaction a liey 3 te

£ tenantlml" mol
ue Ia : ol d’acide et 1 mo
zl ; reaction egt d’ordre 2 2 pertir dy tabl id . (Ia

Perature constante), €au ci-dessous :




, 3°) Tracer la courbe donnant [a variation ¢ |
<l ‘ e

nps. la concentrgg;
F :l? I[;'tcrmine la vit entration de pegge, en f
€ riavi - ; onecti
S ) " €sse moyenne de |5 réacti Nction dy
5°) Calculer la vitesse a t = 20} 10N entre les instap g t=

6°) Déterminer graphiquement une valeur approchg¢
oché

e de la lim;i
limite (e cette cstériﬁc-uinn

EX?I‘Cice (22 )

On chauffe ,“" mélange renfermant 1 mole d’acide ¢ o
inconnu noté R-OH. ¢thanoique et 1 mole d’un aleool
. , . . alcoo
1) Ecrire I’équation — bilan de Ia réaction
On dose d’heure en ’a ol .
2)— he.ure Pacide quireste dans le mélange t
suivants dans le tableau ci-apres. g¢ et on trouve les résylars

N ycige (Mol) 0,57 0,42 0,37 034 T

' iTUleures) 1 2 |3 4, L3 «EP_’E_ . J
0 acide €St le Nombre de moles d’acide restant dans le mélange. g 1z
Tracer la courbe d’estérification : quantité de matiére d’ester formeé P

| temps en précisant bien les échelles. Quelle est la limite de I’équilibre ?

| 3) On fait ensuite ’analyse de I’ester. L’oxydation compléte de 0,51 p d’est
g de dioxyde de carbone et 0,45 g d’eau. g (ester donne 1,10

a) Déterminer la composition centésimale de Iester.
b) Quelle est sa formule brute ?
¢) Quelle est la formule brute de I’alcool qui a été traité par ’acide éthanoique ?

Exercice (23) :

On réalise I’hydrolyse de I’éthanoate d’éthyle. On introduit au départ 1,5 mol
d’¢thanoate d’éthyle.

1°) Ecrire I’équation de la réaction et nommer les produits formés.

2°) Donner la composition du mélange lorsqu’il s’est formé 0,4 mol d’acide. ‘
3°) Le nombre de moles d’éthanoate d’éthyle est 1,49 mol a Pinstant ¢; = 1, et 1,20 mol a
Pinstant t; = 10s.

Déterminer la vitesse moyenne de la réaction entre ces instants.

Exercice (24)
' imai le brute
On fait agir une mole d’acide éthanoique sur I’alcool primaire de formuie
C;H;g .

its mis en
. ] T ms des prOdllltS
I- Eecrire équation bilan de Ia réaction, en indiquant les no

jeu et des produits formés.
2- La réaction a lieu a froid et le mélange initia
de 0,5 mol d’alcool . _
a) Lfe nombre de moles d’acide restant est 0,210 a
Pinstant t, = 5 h. Calculer la vitesse moyenne de

b : ‘
] est constitué de 0,5 mol d acide e

=2h et et 0,168 &

rinstant £
I’ins e

disparition de I'2




. . Calculer 13 ¢cone
b) A I’équilibre, le nombre de moles d’acide restant est 0,167 la €Onstany,
équilibre, o
: ' aires.

d’équilibre relative aux concentrations mola

Exercice (25) :

i 5 . mps de demi — réaction indé end.
Au cours d’une décomposition on observe que le temp Pendan

des concentrations initiales est gale a 100s.

2°) Quel est ordre de la réaction. . 5 xe o
b°) Au bout de combien de temps 80% du produit initial aura- t- il disparu ?

EXERCICE (26) :

L’eau oxygénée a pour formule H,0,. Elle se décompose lentement,

spontanément, en eau et oxygeéne. On dit qu’elle se dlsmu'te. ' N

I) Ecrire I’équation de cet équilibre chimique réversible. L’ion Fe catalyse
cette réaction. Qu’est-ce —que cela signifie ?

2) On utilise 10 cm® d’une solution aqueuse d’eau oxygénée de concentratiop
6.10% molLI"'. On lui ajoute quelques gouttes d’une solution contenant ’jgy
fe3", et on déclenche simultanément de chronométre.

On dosc Ie nombre de moles d’eau oxygénée restant, et on trouve :

t ° (en]5 10 15 20 30
minute)
mole Hy0, [ 47.10° | 37,2.10° [29,6.10° [232.10° | 16,2.10°
restant

Compléter ce tableau, en calculant, pour chaque valeur de t, le nombre de mole
d’oxygéne formé np,. ' :

3) Calculer la vitesse moyenne (exprimée en mol.min’l) de formation de Poxygéne |

pendant Pintervalle de temps (t;,t,) tel que t; =10 min, t,= 15min

EXERCICE (27) :
A température suffisamment faible pour qu’aucune réaction n’ait lieu, on
prépare un mélange équimolaire d’un alcool primaire ROH et d’un acide
carboxylique R?”COOH. On en préléve 5 Cm? que ’on dose par une solution 2 2
mol.I" d’hydroxyde de sodium ; il faut verser 16,8 cm® pour obtenir
I’équivalence. On répartit le mélange dans sept tubes scellés. Chaque tube
contient 5 cm’ du mélange. A L’instant t=0, On pPlace les tubes dans une étuve
maintenue a 100° C. '
1) Calculer la concentration initiale en acide dans chaque tube.
2) A différentes dates t, tube, on dose I’acide restant a ’aide de la méme solution
d’hydroxyde de sodium. Le volume Vy i I'équivalence est reporté dans le tableau
ci-dessous :

t (h) , 10 20 30 40 50 60 70
Ve(em®) | 10,2 8 6,8 6,2 58 5,6 5,6 |




Tracer la courbe représentant la concentr

atio
écoulé depuis ’instant 0. ! €N ester € en fonction ¢, tempg
3) Qu’observer-t-on au dela de t = 60 min |
4) 4) Indiquer comment on pourrait ;
- Rendre la réaction plus rapide,
- Modifier la composition finale duy mélange

Expliquer.

EXERCICE (28) :

A Pinstant=0, on ?répare une solution aqueuse en mélange
solution 0,4 mol.I"" d’iodure de potassium (KI) avec 0,5 litr
mol.I''de peroxodisulfate de potassium (K2S204). La tempé
constante.

On détermine par dosage sur des prélévements la concentration molaire de I’jog
formé (I;) en fonction du temps écoulé. On recommence I’expérience avec la )

méme solution initiale a laquelle on a ajouté quelques gouttes d’une solution de
sulfate de fer (II). §

ant 0,5 litre d’une
e d’une solution 0,2
rature est maintenue

t (mn) S 10 15 20 30

(1):(10%mol.1” 1.7 30 [ 39 4,6 5.6
(1,)(10“mol.I" 2.4 47 | 6,1 73 91 |
L?éi]uation —bilan de la réaction est 21" + S,0—» L + 250*

1) A chaque prélévement, on a eu soin de diluer immédiatement avec I’eau
glacée avant le dosage. Pourquoi ?

2) Calculer les concentrations initiales en ions iodure et peroxodisulfate, calculer
la concentration finale limite (I;) en supposant la réaction totale.

3) Tracer les courbes représentant (I;) en fonction du temps. Evaluer les temps
de demi-réaction de chaque expérience. D’otl provient leur différence ?

4) Déterminer la vitesse de formation de I’iode a la date t = 15 min dans chacune
des deux expériences (en mol.I'.S™).



Y1444 444999ee

~ {56~ x)(0,6 — x)
"~ (0,4 + x)(0,4 + x)

Ke = 2,25 siet seulement si x =0 143 mol

Alors : neger = 1,6 — 0,143 = 1,457 mol
Neaw= 0,6 -0,143 = 0,457 mol

Oacide = Malcool = 014 + 0!143 = 0.543 mol

Exercice (12) :
1- Equation bilan de la réaction :
—
C}IJ COOH + C}lg - CH -CH; - CH; OH <«— CH] COO - CHI - C}lz - CH -

CH,
2-

* Détermination de la quantité de matiére d’ester formé.

b = e h ll’-sé : 0,08 mOI SOit meﬂvr = ne.ﬂer X Mc.slcr = 0’08 X 130 = 10’4g

ester catt

Quantité de matiére d’acide restant :

73 =0,125mol
0

i-acide — 6

Quantité d’acide restant : n,cge-rest = 0,125 — 0,083 = 0,0,42 mol

Quantité de matiére d’acide initial : »

SOit Mycide-rest = Macidesrest X Macide = 2,52¢g

Quantité d’alcool restant :

11

- Quantité d’alcool initial : »n —g =0,125mol

i-alcool —

- Quantité d’alcool restant: n =0,125-0,083 = 0,042mol

alcool - rest

Soit Majeool-rest = Maicool-rest. X Malcoot = 3,698
* Pourcentage d’acide esterifié : % Acide :1’5_;53’2% x 100 = 66,45

({

CH, +

-3,69
Pourcentage d’alcool esterifies : % Alcool = L et x100 = 66,43

H,0



Exercice (13) :

1- Calcul de la constante d'équilibre Kc:

. iEslcr]x [Eau] n m
Ke [Acidc]xldlcooﬂ et I]nr =m car V=1L et p= 2 &

§
i
?

M
m, 20 15
n —&!. "—-'-0 -4 --‘ B ——
o = M .60 J3mol P --5’-"—'1 P 0,32mol
HM'T'&.-&IO,SMOI 1 n ,:E.;E-OM
M 88 ' VAT
K“o.sa-o,oo_u
0,33x032

2- Quand on ajoute m’ =20g d’acide soit

n = 0,33 mol, sa concentration
I'équilibre un.,“plnu dans le sens (1) qui t

augmente
end & dimunier la concentration de I'acide ;

Acido + Alcool Ester + Ean
bﬁv-luiiu des concentrations du nouvel équilibre
S . | T
Acide + Alcool Ester + Eau
0,66mol 0,32mol 0,56moel 0,66mol
0,66 —x 0,32-x 056+x 066+x
: Koo 0562006641 o L

(0,66 -x)(0,32 - x)




SOLUTIONS

Exercice (10) :

La nature de la réaction : la réaction ayant lieu entre up acid
( CH3 CH; COOH ) et un alcool ( CH; OH) est une réaction d° est:erfﬁca:boxthue
cation

« Les caractéres de la réaction :
» La réaction est limitée , justifions :

Calculons le nombre de moles d’acide a I’équilibre :

- Initialement :
3,7 I,
. Y ‘,—7'4—-5 10 mol et n,,, =§=5-109Jmol

- En fin de réaction :

1,23 ' - -
Ny =——— =1,66.107 ’mol , donc une partie de I’acide n’a pas réagit .

1,66. 10'2
—-——— =0,33 =33% : la réaction est

Ainsi le nombre de moles dissociées serait: a =

limitée.
» La réaction est aussi lente puisqu’il faut 24 heures pour pouvoir considérer

I’équilibre comme atteint.

» NB : ces données permettent d’affirmer ses seuls caractéres.

« L’équation bilan de la réaction :

* CH, -CH; -COO-CH; + H;0

CH;-CH; - COOH + CH; -OH e

2- Equations bilans des réactions et comparaison :

* La déshydratation intermoléculaire donne un anhydre d’acide :
0
& =
CHJ-Cﬂz-C)) CHJ—Cl’lz—C/
~No—H . AN o
H,O +
cH s CH; - C /
J-CHz—CQO CH;-CH;~ =,
hdique

Anhydride propa

e Me Mumadon Sangaré Profossenr de Physiyno = himie @




v + CH
CHy-cH, - ¢ 108 I CHy;-CH, .= . "
o

0
CH;-CH, . F

On obtient | ) .
nt le mém i
€ ester, maijs la réaction est totale et rapide
Exercice (1)
1-
* Equation bilap de la réaction CH
. 3
CII; COOH + CH; - - .
3 ((),‘g CIIJ s HzO + CH; - COO - CH
CH;

* Ses caractéres sont : lente, athermique, limitée.

2-La constante d’équilibre Kec :

0,6 N 0,6
Vv v
——e = 2 D5
0,4 % 0,4 %

Vv v

3- .
= Le systéme évolue dans le sens de Ia formation de I’acide et de Palcool.
* La nouvelle composition :
—_—

Ester + Eau

Alcool

Acide +
1° Equ 0,4mol 0,4mol Hi—— 0,6 mol 0,6 oml
¢ o 0.4 0,4 (1+0,6) 06
(0,4 + x) (1,6-x)  (0,6-x)

2’Equ (0,4 +x)

do Plsicmne «Clivisio ¢ I'TEV. Toesiivslorss ﬁ
Sanaoare Professenr «
Blabord s Aille AFsnes snilonna




Les concentrations du nouvel équilibre deviennent :

« [Acide]=0,66 - 0,08 = 0,58mol

[4cool]=0,32-0,08 = 0,24mol

[Ester]= 0,56 + 0,08 = 0,64mol

[Eau]=0,66 + 0,08 = 0,74mol

Exercice (14) :

1- Equation bilan de la réaction :

. O 20
CH; - C + CH;~CH - CHy —" CH;- ¢Z CH, + H,0
OH OH No~cun”
Acide éthanoique Propan-2ol Ethanoate de propyle Eau

2- Il n’est pas possible d’obtenir 0,5 mole d’ester car si a =1 ,la réaction serait totale,
alors que la réaction présente est une d’estérification , donc limitée.

3-
a) tragage du grap'he n (t)= f(t)

t(h) 0 1 2 3 | 4 5 6 7 8

Macide-restant | 0,5 | 0,285 | 0,210 | 0,185 | 0,170 | 0,168 | 0,167 | 0,167 | 0,167

N Faer 0 0,215 0,29 0,315 0,33 0,332 | 0,333 | 0,333 | 0,333

Elaboré par Mr Mamadon Sangard Prolessenr de Physique =Chiniée & U'IFM- w




Graphe :

B e e

3-
b) ’
* Déterminons la vitesse instantanée de formation de I’ester a la date t =4h

¢

BC 033-0,29
AC  4-0

=10"mol / h

I/;:[ga:

» La limite de formation de ’ester est : 0,33

4-
. « Pour rendre la réaction plus rapide, c’est Ie méthanol qu’il convient de choisir car
j ¢’est la chaine la plus simple.

s« Quiilen existq : la température, les catalyseurs ( H;O* , OH'), 1a concentration.

Elaboré par Mr Mauadon Sangaré Professcur de Pliysigue —Climsio & I"IEN. ‘&'ﬂn
(B ' ¥



Exercice (15) :

1- Tracage du graphe Cour=1t) :

80
0,39
0,61

12,80 3,05

1 ‘ : { L - > t{ ™M
" ottt t —.——j}%— ¢ y
i :an’u ¢ yo 5° 0 V) go 90 lee © A

inati i érificati miéres
» Détermination de la vitessc d’estérification moyenne pendant les 15 pre

minutes :

On sait que Cgser (expérimentale) ~1,20 pour t=15mn. Alors

C.’, _C L .
Vy =—2— = L =0,08mol.L" .mn”'

r15""0 15-0

#.miraiclll



La limite d’estériﬁcalion est 3

. 20 mol/LL : I, courbe a tendance 3 étre upe droite 4
A partir de 3,20 mol/L,. |

» PAr exemple |es ions hydronjums H

i
307 ou €ncore ype
Urrait augmenter |a vitesse sans m

odifier |a limite,

Exercic > (16) :

Action sur Pacide chlorhydrique HCL

CII; - CH, OH + HCL CH; - CH, CL. +  mo
—_—

Action sur ’acide nitrique HNQ, -

'CH,-CH, 0H + HNO, CH;-CH,-0-NO, + p,0

* Action sur Pacide formique: HCOOH

CIL-CIL,OH + H-COOH " g_coo. CH; -CH; + H,0
* Action sur ’acide ¢thanoique ( acétique) : CH; - COOH

CH; - CILOH +CH,-COOH «——" CH;-C0O0-CH,-CH, + m,0

i i s d ns Cllaque cas :

— ,1__!2 = 0,25”1()[ ' .
: Ptlwet = Fer = 6 m = NMegeer - MEsler =0,25 x 6415 = 16’125g
CH2 CL . csle
» Masse de CH; -

=(0,25 x 91 = 22s75g
—0-NO, m

: H; - CII;

= Masse de C

= 0
m=0,25 x 74 18,5 g
0- CH; -CH,

deH-CO

Masse

o = 0’25 X 88 " 22g
CH, - COO - CH;~CH; : m
Masse de :

Exercice (17) :

e i 2 : 'ﬁCﬂtiOl’l
éﬂc 1 .

= + H,0
« [Equatio < CH;-COO-CH;-CH,
CH; - COOH +—

Ol *v55
CH; - CH

Clinie 6 KM= Tominican

wir de Physiqne ?“&A 0 9
aré Profosse
Sany
qwddon
o mae. lluied



» _Les caractéres de la réaction :

- clle est lente : elle dure pendant plusicurs heures ( par ¢
arexemple 200
1

i g g .
elle est athermique : il n’y a pas d’échange de chaleur,

2 - Représentation graphique :
Tableau :

tth)y |0 2 4 10 20 30 40 60
Nester | 0 0,18 10,26 | 0,38 [ 0,49 | 0,56 | 0,58 | 0,61 |
Ceslcr‘ 0 - 138 2!6 3)8 4$9 516 5,8 (),1
Nocde | 1 0,82 (0,74 | 0,62 [0,51 | 0,44 | 0,42 | 0,39

Graphe

)

- elle est limitce : elle s’arréte avs Yot N oy
wvant que Pacide n’ait estérifi la totalité g
L all (_-(L.la

acide,




3- Les vitesses moyennes de formation de Pester:

C.~C, 38=0

* Vm(0,10h) = =
0 —{o 10-0

=38.10"mol.L"'h™’

-C - ) w
* V. (30h,40h) = Cu=Cu _ 5_:1168—*5(,)9 =2.10"mol.L™" h™
i

40 "’30
Les vitesses instantanées de formation de I’ester :

C,-C,_425-2]
-1, 10-0

=215.10"molL'h™

* V=)=
B

=1,08.10"  molL™"h™'

C,-Cs _59-525
5 ~ls 60-0
Conclusion : La vitesse instantanée dimunie plus rapidement que la vitesse moyenne
lors de ’estérification.

*  V(=don=

Exercice (18) :

————

CH;-CH, OH +CH;-COOH CH; - COO — CH, - CH; + H,0

t=0 1 mol 1 mol 0 0

Equilibre (1-n) (1-n) | | n n

0,67t

moles
t+17 ( )

1- Calcul de la vitesse moyen'ne de formation de I’ester.

t; =0 - ng= 0

0.67 x50
t,=50h . ---- = e = (), 5
Mnoc e TS0%17

an_m-m 02 10t molh!

— e T —



vitesse de formation de ester a t = 20 |,

2- La
dn 0,67(t+17) - 0,67t _ 11,35
(i (t+17)’ -+ 17y
N: V = 1147 =831.10 ' molh™'
= 0+17)’
3- Montrons que la réaction est d’ordre 2
BE—
CH;-CH; OH + CH;-COOH C"J‘C00~CH,_
t =0 Co Co 0
t# 0 Co—x Co —x .

Si la réaction est d’ordre 2, alors la loi dc transformation serait :

i —1—=kt 'Isietseulementsi k=
c & .

11

0

k étant une constante, le rapport
C=Cy~-x oux estlaconcentration de I’ester.

Co =107 soit £ 100
C

0

Consignons les résultats dans le tableau suivant :

serait constant si la réaction est d’ordre 2.

Elalm,.‘
Pur My M
“siacdos Sunyaré Professenr de Pl ysiyue =Chimie & I"LFM- Tmifnilln

t(s) 0 180 240 300 360
[Ester]= x(mol/L) 0 2,6.10° | 3,17.10° 3,66.10” 4,11.10°
C=Cy-x 10.10” 74.10° . | 6,83.10” 6,34.10” 5,89.10”

I

C 10% 135,13 146,41 157,72 169,77
11

¢ G 0 35,13 46,41 57,72 69,77 |
1.1 ]
cG Ind. 0,19 0,19 0,19 0,19
— ]




1 1

L &
On constate que le rapport t ¢ = Cste=0,19. La réaction est d’ordre 2.

4-
* Calcul de la constante de la vitesse a 25°C.
_1__ 1
c C
k= g = 0,19

D_e l:acon générale si les rapports sont légérement différents , il faut faire la moyenne des
différentes valeurs .

Sk

h

-~

ol n= nombrf: de valeurs de k (icin=4 et kj=k;=k;=ks=0,19).

-

= Calcul dn temps de demi —réaction :

1 1
'kC, 0,19x1072

t%—

=52631s r

NB : On peut aussi vérifier ’ordre de la réaction par une méthode graphique. En effet
pour une réaction d’ordre 2 on a: _

i L= kt ,alors Bk est une fonction du 1°" degré du temps t. Donc si la

C G c G
' o e 1 1
réaction est d’ordre 2, la courbe représentative de YelroN = f(¢) serait une droite.
’ 0
On fait alors le méme raisonnement que précédemment, mais dans le remplissage du

1
tableau s’arréter a la ligne ——-—.
Bne ¢ ¢,

. 11 .
Tracer ensuite 1a courbe représentative de o en fonction du temps.
0

t(s) 0 180 240 300 360
X - 1
c ¢, 0 35,13 46,41 57,72 69,77 |

1 1
C - et
our c T ¥AO) .
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On constate que la courbe représentative de — — C— = f(¢) est une droite. La réaction
0

est d’ordre 2.
« Constante de la vitesse k : k est la pente de la courbe. Alors déterminons un

triangle a partir de la courbe OAB par exemple :

1,7
OB 300

Exercice (19) :

s
1- Equation bilan de la réaction :

—_—
CH;-CH; OH +CH;- COOH " «—r~  CHz~- COO -CH,-CH; + H;0

« Tout I’acide n’a pas réagit car les réactions d’estérification sont des réactions

limitées.
= Calcul de la masse d’ester formé : mgy,, = Neger X M goer

_ Pociae = A’;acm = E =0,33mol .;\Estcr =1

acide

Elaboré par Mr Mamadon Sangaré Professeur de Physique —Chimie « (gEM- Tominin
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____...—-—-* )
OH +CH;-COOH «—— CH, — COO - CH: - CH; + 1,0

CH, - CH2
t=0 no = 1 mol 1 mol 0 0
Equilibre 1-x= 0,33 1-x X )
Dgeer= X3 oOr 1-X=5 0,33 d’ou x = 0,67 mol = DEster

Conclusion: Mgy, = Miver * M,,, =0,67x88= 58,968

« Calcul de la constante d’équilibre Kc relative aux concentrations:

| [Ester]x [Eau]

Ke =
¢ [Acide]x_[Alcool] 2

(0,67) g (0,67)

A_u_: Kc = 4 V =
@303 e

V V

3- Si on doublait le nombre de mol de I’acide, on constnteale I’équilibre est déplacé
| ac



2- Tra

Ca
C(mol, ng()e des courbes C, = £(t) ; C, = g(t):

2) Courbegs Q= fit) et C, = gt)

C(mol , I” )

|\|"l‘<‘ ,y‘
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e J,l

i4: ,1'\"0

= G
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<:c ~ G z4o, vo:{___ /ﬂﬂ@ﬁl' ‘

0 100 | 200
" - \ = [f ‘Eh _— i . 'SO

3- CalcuFde Ia vitesse (fe formation de ester 2 I’instant t = 150 s. Elle représente la
pente des tangentes aux différentes courbes & t =150 s.

(Cz _CI)
t
AN: C,=58.10"molL"; C;=10.10"molL" d’ou V=32.10" mol.L"s"

* Pour le premier essaiona: V=Ilga =

¢ L
* Pour le deuxiéme essai on a : V =g, = .(_L7_J_)

AN: C; =100.10" molLL" ; C, '230.10% mol.L" d'ou V' =4,66.10" mol.Ls

réaction 4 un instant donné. ‘
» La pente de la tangente 4 la courbe décroit au cours du temps : la vitesse de
formation de I’ester décroit donc pour tendre vers 0 ( a ’équilibre).

4.~ Pour une durée de réaction suffisamment longue on observerait les deux courbes
tendre vers une méme limite : I’état d’équilibre n’est pas modifié par I"utilisation d’un
catalyseur. Celui —ci augmente tout simplement 1 vitesse de réaction.

b 4
Ty

Elaboré par Mr Mamadon Sangaré Professenr de Physique ~Chimie & I'LEM- Toninian

' Conclusions : i |
' » Une plus grande quantité d’ions }I;OJ' ( catalyseurs) augmente la vitesse de
A
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Exercice (21) :

1- Equation - bilan de la réaction :

CH;
CH; COOH +CH; -CH-CH; —— H,0+ CH;-COO-CH
OH .
CH;
On a une réaction d’estérification.
2
Acide + Alcool S T Ester + Eau
. o ——
t= 0 Co -X - Cﬂ —-X X . X
- Si la réaction est d’ordr_e 2, alors la loi de transforhation se-rait :
1.1
J_ Lok sictseulementsi k= Co
c O t
1. 1 ’
' Co . .. 3 ;
. kétant une constante, le rapport serait constant si la réaction est d’ordre 2. - ‘ 1
C = Cy—x oux estla concentration de P’ester.
.1
Co=1m0VL soit Eo— =1
Consignons les résultats dans le tableau suivant :
t(s) - 0 25 50 100 150 200 |
[Ester]|= 0 0,20 0,33 0,55 0,60 0,67
x(mol/L) , ‘ L
C=Co—x 1 08 " 0,45 0,40 033 |
3,03
: 1,25 1,49 2,22 2,5
0 0,25 0,49 1,22 1,5 2,03
Ind. 0,01 0,0098=0,01 0,01 0,01 O,OIJ
i AT




1
c C,

i

On
Constate que le rapport

Cste =0,01. La réaction est d’ordre global 2

[
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Cou
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COncentrat(-ionnant les variations de la
1on de 1l’ester en fonction du tem
. 3 1 (e TP T . v

3-

¢100 h et 150 h

Calcul de la vitesse moyenne de la réaction entr

4 -

t, = 150 h ------ ny = 0,66 mol

pour

100 h ----- n;=0,55 mol et

t

s

0,55 _ 10 mol.h™

150 —100

0,60 —

—

n, —n
tz —tl

Ve =

50 h
sur la courbe paralléglement

intersection M.

tesse a t
h

i

Calcul delayv

5

On obtient un

ees.

4

axe des ordonn

l’

a

=50

jeter t
point d’
acer la tange

pro

be.

en M a la cour

nte

.

a partir

Tr

On a alors

angente un triangle MADB

de cette t

élimiter

D

mol. L'k

33 -

0,

g B
V=Y T M

0l _ 4,6.107

50

=

saction est le nombre maximum de moles d’ester obtenu. Sa valeur

imite de la réact

-

6-Lal




Approchée egt 0,67 mol( voir Courbe),

Exercice (22) .

1- Equation de la réaction -

CIL; - coon * R-OH A

2- Courbe d’estérification z

La limite est 0,67.

{ i Pester a t = 3h:
3- Calcul de la vitesse de formation de

- o S wré Professe rn igque =-Chimie & I'fIFMV- Towm s
[/4 seur de s
ET boré M Mamadon San
F



V=t _ 06304
velga =2 — 5% 7,66.10" mol h™'

3

On pourrait 5

: ugmenter cette viteese en faisant la réacti sre .
O Ml action dans un milieu acide H;0" ou

q.-
a) Formule brute de Pester : CxHyO,

300xm,  300x1,
I l - me.ﬂer l 1 X 0’51

= %C= = 58,82

ol — 100X My, 100 0,45
9x0,51

= 9,80

llxm

ester

%0 =100-(%C +%H) =100- (58,82 +9,80) = 31,38

Loi des proportions définies ;
12x  J  16x2

= = si et seulementsi x=5 ; y=10
%C. %H - %0

* D’ou la formule brute : CsH;00;

» Formule développé : CH;- COO - Cs H,

b) Formule de I’alcool :

CH;- COO - C; H; = CH; -COO-R ;donc I’alcool a comme formule C;H;,-OH

Exercice (23) :

1~ Equation bilan de la réaction :

+ H,O * CH;COOH + CHs;OH

CH;COOC;H; R R
Acide acétique Ethanol




‘—

2- La Composition dy mélange

Ester + Eau

;
P

Acide + Alcool
a t=( 1,5 1,5 ”
0
a I’équilbre 1:5 =5 185= % 25 0.4
— Uy X
Dycidge= Nalcool = X = 0,4 mol
: - ngsur = ne.u = 1,5 -X= 1,5 - 0,4 = l,l mOI
| 3- | L
" m=149mol a =15 : |
" m=120mol 3 t=10s ,‘
= La vitesse mﬁyenn'e de la réaction : a 3 g ‘
; y An [(m-n)_ (1,20-149) 0,032mol.s™ | 4
. o~ Ar Tty -t 10-1 ;

Exercice (24) :
'Equation bilan de la réaction :
R : —CH,-CH,0H + H,0
~H.-CH, -COOH +—— CH;-COO-CH,-CH;
- CH,-CH; OH + CH; COO

e

Ethanoate de propyle Eau




b) ,3 Acide + Alcool > S— Ester +  Eau
at=0 0,5 mol 0,5 mol 0 0
a I’équilbre 0,5-x=0,167 05- x X X

Nacide = 0,5 -x=0,167 soit x =0,33
Macide = N 45c00 = 0,167

Dester = Meaw =X = 0,33

c) Calcul de la constante k.

(952)2
7 [Ester]x[Eau]_ -V

- i = =397=~4
¢ [Acide]x[Alcool] 0,167,
| (—-—-—V -)

Exercice (25) :

1-Le temi)s de demi —réaction étant indépendant de la concentration initiale , on a donc
une réaction d’ordre 1.

2~ a =80% , appelé coefficient ( ou taux ou encore degré de dissociation.

a =80%=—8£=0,8
100

La loi transformation pour une réaction d’ordre 1 est donné par la relation :

5
Log_c_:’- =kt ou Cp= concentration initiale i C=concentration a la datet etk=

constante de vitesse.

.Log—qg-
k a—‘c— $S1 x= axC, d’od C=Co(1-a)
0
C
Log g i 1
-0g
#telall-a) 7 7oy

k k




La eonstante de vitesse :
, . Llog2 069

K : . si et seulement sj k = %62 = OTO%;’— =69.10™*
%
Log -

\ 1""'08
D’ou [ =—u— 2 _ 933
69.10 ¢ Ll

Exercice (26) : |
* XEquation bilan de cet équilibre chimique réversible : ‘
; i
i H,0, — HO + 1no0,
E 2

-

L’ion Fe’* est un catalyseur; il augmente donc simultanément la réaction (i) et
la réaction (2 ). L’état d’équilibre final , inchangé est atteint plus rapidement.

La quantité initiale d’eau oxygénée est :
: - - _ -5
n’wpo, =CV =6.10"7x10.10 =6.10" mol = 60.107° mol

En remarquant qu’il se forme une demi- mole d’oxygéne quand disparait une mole
d’eau oxygénée, on peut écrire :

. mbres de moles a I’instant t
e s-;-(u‘y,g, -n,,',,.) avec no; et nyzo: sont des no
B

20 30
18,4.10° | 219.10°




Exercice (27) ;
1- Calcul de la concentration initiale en acide dans chaque tub
« u e :

Le nombre de mole de base versé est égal au nombre de mole '« c:
l - 3 ole d’acide ¢
volume Vo =5 cm ontenu daps |e

v, =|Rcoor| xv, aou [RcooH) 26_;,!_5 _2x168

0

=6,72mol.L"

N

2~ La réaction qui a lieu est une réaction d’estérification :

1
ROH + R'COOH —— R'COOR + H,0
2 Ester

» X.a conservation de la matiére pour le groupement R  que I'on retrouve dans
’acide et dans ester :

' - |rRcoor|+[r coor|=|r coon), d’otr
[R‘coIOR]; [k'caon), - g coor]=[E] or [r'cooH)- C;V"
; . 0
Exple 1 t= iOh on a [R'COOH]= 2 X;O’z =4,08mol.L”

Donc [E], = 6,72 —4,08 = 2,64mol L”

On procéde de méme pour chaque valeur de t
60 70 |

t(h) 10 20 30 90 | 50
[El(motLy | 2.64 3,52 4,00 424 | . 440 4,48 4,48

Courbe de [l';']l= £ (t)

' \ (E) (mol-2") ‘

S & '  t(h)

,¢.10=20 30 40 SO 6 70

ok E‘:?‘nﬁ";‘,‘;“:';:c:;';: o
% ] R . X




3- Auidela de t = 60mn | le systéme n’év,g
n’aient pas tous été consommeés, les conce

(RoH =R cOOH]= 2235

lue plus, bien que Jes

. Produits de g¢
Ntrations v part

=2,24mol L

[E]=[H,0]= 6,72 2,24 = 4,48mol L~

Les deux équations (1) et (2) continuent avec des vitesses égales, ce qui ne mo
es

osition du mélange : on peut dire qu’il Y a équilibre dynamique. Les v
L" CO":(I,:acﬁons d’estérification et d’hydrolyse sont égales.
eux

difie plus
itesses des

o Pour augmenter la vitesse de la réaction , deux possibilités s
* Pou utiliser un catalyseur approprié, ici des ions H;0
- augmenter la température.

ont envisageables :

]

ur mod iti 3 A I’équilibre (2 fois p~lus d’ester et
P ifi .composition du mélange a I’éq |
. 4 l'“ ldl";clztycloet d’acide ) il faul faire disparaitre 'un des corps intervenant
: que s
g eas I’équation chimique ; on peut proposer deux solutions
an

i 4 loi d’un déshydratant, la réaction
i isparaitrc H,O par | emp ' ’ BE(n,
o fi:lrc dls;P tion sera déplacé et il restera moins d’alcool et d. z]\cldf: ,ction
d .estér'l ica aitre RCOOH par réaction avec une base forte 3 fz} :i?on
; g;re dl:l;:‘:rs devenir totale vers la gauche : ¢’est une saponific .
peu

s

Exercice (28) :

i ! éléve a fin de dosage,
evi e la réaction continue dans la frac.tlon quet! o::“ [::tl; ¢ fin <
.1- Frm ewterl: ‘:'e'action. Une bonne méthode consiste effe? lvtea“t kit
: rl";"“t Stoppetl’ I’échantillon pour bloquer la cinétique en y ajou
suffisammen

La dilution ne change pas les résultats du’'dosage.

2- Aprés mélange , Ié volume total vaut 1 Litre

1. GV 04x05
; [I];_V,Lr‘/z"' 1

: isulfate)
4 5 ’ & : n peroxodisu
: [Szoaz ]=%=&%T-9L=10 'mol.L™" (concentration en ion p

1 2

: 2-, illeurs , la
Initialement , il y 2 geyy fois plus d’ions I' que d’ions S;05" ; para X

. les
B 3ot . % ‘ions 8203 )
réaction chimique consomme 2 moles d’ions I pour une mole d’io

ions I et §,0,*

: - A ion dé la
_ vont disparaitre en meéme temps et , par conservat ‘
matiére, on aurg g

[Iz M =12[]‘L“M % [Szo.z..

: i i dure
=2.10"mol.L”'  ( concentration en ion Io | )

nitial soit [12 ]fu-ml = 10'I MOI.L_l




On aura donc :

Uil ~[5] _ (46-30)10° S
- =15 =‘*‘"“———:\=2,7.10 mol.l" s
Vit = 15mn) (20— 10) x 60 600

(7,3-4,7).107
- V,,(t =15mn) =

=4,3.10" mol.L™ s
(20-10)x 60



= Courbe [l,]= f(1)

(1J(10 *mol-2-")

f = = = e = e e e e e e = e e e = =

10 |

{3

’Y

L { (mln)

pUS——

0 5 10 15 20 30

*» Les dei’x"’x*_cbu.rbes ont le méme point de départ : [l2 ] =0 avant que la réaction ne
commence: On a tracé la limite :

[£,] joeg =10.10" mol.L"

La demi réaction correspond 4 une quantité d’iode formé égale a la moitié de la valeur
limite , la construction graphique donne: ¢, =24 mn et t;=11 mn

Le temps de demi réaction a été diminué par la présence de sulfate de fer (II) ; ce
corps est donc un catalyseur : les ions Fe** qu’il contient ont augmenté la vitesse de la

réaction ct par conséquent raccourci la duree nécessaire pour observer une évolution
donnée .

4- Auvu des courbés on peut estimer que le coefficient directeur de la tangente 2

t=15 mn est sensnblenﬂant égal au coefficient directeur de la droite qui joint les points
t=10 mn et t =20 mn

Droites

Les deux droites sont paralléles




REACTIONS

DE

SAPONIFICATION



TR —

tion S en mélap

geant 4 vol
hyle (CH, COO o

€s égaux, de

: -CH Shy S solutions agueyse
concentration, 2.102 mol/L, 3 Pinstant ¢ J= 2)“,.(-’ hydroxyde de sodium ( Nu?)lr.l:;lzltes g
saponification se fait suivant le schéma - Ry comimie origine des da G

| t(mn)
l0H[.10% mou1L,
[CH; COO ™ ].10” molL

1°)
a) Recopic ct compléte le tableau
b) Représente graphiquement les variations de
en fonction du temps.
Echelle : en I’abscisse 1cm pour 2mn
Ordonnée :; 1 cm pour 0,5.10° mol/L

la concentration de I’ion éthanoate

2°)

@) Définis la vitesse moyenne de formation de P’ion éthanoate entre les instants t,
ett;.

b) AN: t;,=5mn ;t;, =25mn

3°)
a) Définis la vitesse instantanée de formation de I’ion éthanoate.
b) Calcule cette vitesse a t; = Smn.

Exercice :(30)
Soit la réaction de saponification :

RCOOR’ + NaOH » RCOONa + ROH
On désigne par ap la concentration initiale de ester et par by celle de la soude. Les
résultats expérimentaux montrent que lorsque la concentration initiale de la soude est
doublée , la vitesse de réaction se trouve aussi multipliée par deux. De méme lorsqu’on
double la concentration initiale de I’ester, la vitesse de réaction est aussi doublée.
1- Déterminer les ordres partiels a et £ ainsi que I’ordre global de la réaction.
2- Donner P’expression de la loi de vitesse correspondant a la réaction.
3- A Vinstant t = 200 mn , les 2/5 de la concentration initiale de Pester ont disparu.

Calculer la valeur de la constante de vitesse.

4- Déterminer le temps de demi-réaction apres ’avoir défini.

S- Au bout de combien de temps les 80% de I’ester auront — ils disparu ?
On donne ag=by=1mol /L.




E:x_eg-cice 1 (31)

On étudie la réaction de saponification de I'¢
1°) Ecrire I’équation — bilan de |s réaction
2°) Déterminer la loi de transfor i i chant qu'elle est d’ordre 2
3°) A Pinstant initial les concentrati Flai * - €t on constate qu'au bout de
40 mn, 50% de 'ester sont saponifiés. En déduire Ia consta i

4°) Sans calcul dire quel est le temps de demi - réactio
calcul.

5°) Quel devient ce temps de demi — réaction

thanoate de méthyle par la soude.

si I'on doublait les concentrations initiales,

Exercice ( 32 )

A I'instant initial on mélange 1 L de solution d'éthanoate
IL de solution d’hydroxyde de sodium 4 107 mo.L" .
1- Donner I'équation bilan de la réaction qui a lien.

d’éthyle & 107 molL.' avec

2- Par dosage de prélévements, on détermine la concentration en ions hydroxydes au
cours du temps.
i

t(mn) 2 4 6 8 10 12
| O ) 407 | 37 27 19 15 12,5 11
mol.L™

Calculer la concentration en alcool formé pour chacune des valeurs de t du tableau
précédent et la représenter sur un graphe. »

3- Calculer la vitesse instantanée de formation de I’alcool ( en moLL"' ) aux temps
4§ =5mn et t; =9 mn. D’od provient la variation de cette au cours du temps ?

Exercice : ( 33)

| Beit Ia réaction de sapenification :
- CH;COOC;H;s + NaOH — CH;COONa + C;H;OH
~ On introduit 0,2 mol d’acétate d’éthyle et 0,2 mol de soude dans 11 d’ean. Au bout de

- Smn on constate que 30% d’acétate d’éthyle sont transformés.
1°) Calculer :

- @ La constante de vitesse sachant que I réaction est du 2™ ordre.
~ b) La vitesse de la réaction au temps t = 5 mn.

3 la composition du mélange 10mn aprés le début de ’expérience.




Exercice : (34)

Dans toutes les questio
1°) Ecrire I’équation —
la soude ;

2°) On part d’un mélange équimolaire a 0,01 mol/1 d’ester et de soude. Au bout de lﬂnﬁ
20% de I’ester disparait. '
Sachant que la réaction est d’ordre 2 :

a) Calculer la constante de vitesse (on précisera I'unité),

b) Trouver expression x = f(t) de la concentration x de I’alcool en fonction du temps.
¢) Evaluer la vitesse de formation de I’alcool & ’instant t = 40mn.

NS on exprimera le temps en mn.
bilan de Ia réaction de saponification de I'éthanoate d’éthyle par

Exercice : (35)

On considére la saponification de ’acétate de méthyle.

1°) Ecrire I’équation — bilan de la réaction et nommer les produits obtenus.

2°) On part d’une solution contenant 0,01 mol/1 d’acétate de méthyle ;

a) Au bout de 40mn ; 50% de I’acétate sont saponifiées. La réaction est d’ordre2.

En déduire la constante de vitesse k. On établira la loi de transformation de la réaction.
b) Combien de temps a-t-il fallu pour que 1/100 de Pester soit saponifié ?

¢) Combien de temps faudra-t-il pour qu’il ne reste plus que 1/100 de Pester initial non
décomposé ? r

EXERCICE : (36)

A) On étudie la réaction de saponification de I’éthanoate de méthyle par la soude.

CH;COOCH; + N,OH > CH300N, + CH;0H

1- déterminer la loi de transformation de cette réaction sachant qu’elle est d’ordre 2
2- A Pinstant initial les concentrations étaient 10> mol/L et on constate qu’au bout
de 40mn 50% de I’ester sont saponifiés. En déduire la constante de vitesse

Sans calcul dire quel est le temps de demi réaction. Vérifiez votre réponse par

calcul. ;
Que devient ce temps de demi réaction si I’on doublait les concentrations initiales

W
[

A
1

Exercice (37)

La vitesse initialc de décomposition de ’eau oxygénée (H,0,) a 40°¢ est 1,14.10° mol. I"
!5, Sachant que la réaction est du premier ordre et la concentration est de
0. 156 mol.1

Calculer :

1°) La constante de vitesse.

2°) Le temps de demi —réaction.

3°) Le temps nécessaire a la décomposition de 25% de H,0;

Quelle est 4 cet instant la vitesse de la réaction.




Exercice : ( 38)
L.a décomposition du pentoxyde d’azote (N205) dans Je tétrachlorure g

réaction du premier ordre. On fait Jes mesures suivantes - S S Sarbang e e
[E (s) 0

1°) Calculer la constante de vitesse.
2°) Calculer le temps de demi — réaction.

3°) Quel serait le temps de demi — réaction si I’on do
4°) Déterminer la date a la quelle laquelle |

ublait la concentr

: ation initiale,
a concentration devient 1,4

7.10” mol/1.

Exercice: 39 )

La décomposition de I’oxyde de méthyle :

(CH;) 10 —¥ CH4 2 Hz +CO

est une réaction du premier ordre. La constante de vitesse est k=4,5.107 5
pression initiale est Po = 310mm Hg.

a) Calculer la pression a t = 400s

b) Calculer le temps de demi- réaction.

'3 500, La

Exercice : ( 40 )

A+B—->C+D
est une réaction du second ordre (1° ordre par rapport i A et 1°
B). Pour des concentrations initiales de 10 mol/1 en A et B. Onr
produits initiaux ont disparu en 30s.
a) Calculer la constante de vitesse.
b) Calculer le temps de demi- réaction.

€) Quel serait le temps de demi —réaction si les concentrations initiales étaient divisées
par 10.

ordre par rapport i
emarque que 1/5 des

Exercice : (41)

On étudie la décomposition du peroxyde d’hydrogéne ou eau oxygénée (H,0,) dans un
ballon maintenue 2 température constante. L’eau oxygénée se décompose en eau et
oxygéne suivant I’équation —bilan H,0, — 0, +2H,0

Ala date t = 0, la solution contient 0,01 mol d’eau oxygénée et occupe un volume de 1/

Le‘ volume d’oxygéne obtenue et mesuré a pression constante a donné les résultafs
Suivants :

T R N 10 15
Voem) Ty

25 35 55 fi

15 28 39,4 57,6 71,6 90,4 101,2

: D . e
ans les conditions de Pexpérience le volume mol
a) tracer Ia courbe H

20; restant = f (¢
Echelles . lem poyy Imn iy

tm pour 102 mol/

aire d’un gaz vaut 24 /

S BB E R R E EEEEEREE

|



ﬁ

b) Qluelle est la vitess
mol” .mm’,

¢) Trouver |
tz = 4Smn.
2°) Quel est le temps de demi-

a vitesse de di iti
disparition en mol. 17, mn”' entre les in t
stants t; = 10m
n et
réaction ?
Exercice : (a2)

O’n t.raite un morceau de carbonate de
d’acide chlorhydrique 4 0,1mol.L"'
graphe de la concentration volumiq
temps.

. calcium CaCQ; par 100mL d’une solution
- I se forme du dioxyde de carbone. On donne le
ue du chlorure de calcium formé en fonction du

1- Ecrire I’é i éacti [ j
quation de la réaction mise en jeu dans cette manipulation

2- Déterminer la vi
a vitesse moyenne de formati
ion du chlo : ,
t; =20s ett, =80s. rure de calcium entre les inst

ants

- 3- Déterminer graphiquement la vi i ée di
: vitesse instantanée de formatio
calcium a Dinstant t; = 20s. n du chlorure de

4 — Au temps t; ‘—" 80 s , déterminer la quantité d’acide chlorhydrique qui n’a pas réagi.

Exercice : ( 43)

On mélange des solutions de peroxodisulfate de potassium K;S,04 et d’iodure de
potassium KI de telle sorte que les concentrations volumique de S;04" et I' soient
respectivement 10> mol.1" et 2.10” mol. 1" 2 la date :

t =0 du début de la réaction. : :
Aux dates t, on dose le diiode formé et on calcule sa concentration volumique [I;] Ce qui

permet d’établir le tableau suivant :

t (mn) ol T 6§ |8 10 |12 THE I FER
M (mmol.17) [0 |24 |42 |57 |68 76 |81 86 |91 [95

1°) Tracer le graphique représentant I; en fonction de la durée de la réaction.

Echelles : 1cm pour 2mn
1lcm pour 2mmol. 1!

Sachant que I’équation — bilan est :
S,057 +21 — 2804

Porter sur le graphique la valeur limite que peut atteindre L.
2°) A quelle date trouve-t-on dans le mélange étudié la moitié du diiode susceptible de se
former ? Quelle est alors la composition de la solution ? - . .
3°) Déterminer graphiquement la vitesse volumique initiale de formation du diiode.
Déterminer cette vitesse 4 I'instant ¢ = 10mn. Comparer les deux vitesses et conclure.
4°) Quelle est la vitesse volumique initiale de disparition des ions iodures



SOLUTIONS

Exercice :

1- CH;-COOCH; + OH

a) Complétons le tableau :

La concentration des ions acétates CH;COO formés est égale a la concentration des

hydroxydes

OH’ disparus.

-

»

(29)

CH; COO°

Cherchons i déterminer la concentration des ions OH™ disparus.

0" }ipan =0F)...o ~|0H | =|cH,CO0"]

(n;_()hr-' ) mélange =

-]

{OH ) l(-mdlange =

At =3mn

—mélé;-lge

xV

[OH - ]i-.mlul—.voudc X

(n i-OH " ) solutlon-soude

mélange = [OH - Ii-—.wlul xV

yolution-soude

V.

solut-soude

-2
2107 %V,

14

mélange

Vou =V, n-acétate

ona:

~ Alors on peut procéder aux autres calculs :

2 x.VOH,

=10"%mol L™

+ CH; OH

avec

[0 |ugon =[O }...o ~lOF "} =|CH,COO™| =107 - 7,4.10° =26.107 moLL"

(mn) 3 5 7 10 [15 21 25
H '10-3 mOVL 7,4 6)3 5’5 4)6 3’6 2,8 2 5
C00 ].10° mol/L | 2,6 3,7 |45 54 |64 72 7,5

—ad b y

i
»

T

¢
i
:
E
[
;
;
i
A
A
|
i
i

-
-

¥




b) Courbe de [ CH, COO ]

‘ A Congeo-Joae nd U

£(t)

ACvn —5 2

Abradyie

oa L Ao — g

>
A(mn

a) Calcul de la vitesse moyenne de‘formation de ’ion éthanoate entre les instants

t;=5mn et t; =25 mn. i

Vmuy = Cz - CI - L | ‘
[, =1,

b) AN my:ZE:ézzOJ9mdL4mn”f

25-5

a) Calcul de Ia vitesse instantanée de formation de I’ion éthanoate i t = Smn

a= AM _1-13 0,47mol. L™ .mn™
12-0 '

Elaboré par Mr Mamadon Sangaré Professour de Physique =Chimie & UL Tomirion
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Exercice : ( 30 )

Eiquation de la réaction :

RCOOR  + NaOH

- RCOONa + Romn

1- Déterminons les ordres partiels et 'ordre global de la réaction :

Soient ay la concentration de I'ester et by celle de la soude.

* Lavitesse de la réaction initiale est V, = k(a,)"(5,)" (1)
* Sib=2by ,alors ¥, = k(a,)*(25,)" =2¥, (2)

" Sia=2a, alors ¥, =k(2a,)"(b,)" =2V, (3)

* Faisons le rapport 31- sonaura : 2% =2 soit =]

;
I

= De ‘méme faisons le rapport % ,onaura: 2% =2 soit f=1

Les ordres partiels @ et S sont respectivement égaux a unité soit o = g =1

et Pordre global de la réaction est P = ¢ + g =1+1 =2

2- L’expression de la loi de vitesse correspondant 2 la réaction :

1 1 .
c C,

3- Calculons la const_ante de vitesse de la réaction 3

Si 3 de la concentration initiale ont disparu , il l:este alors % de Cy

3
Alors C= : Co etlaloi de vitesse devient :

% e 1 % A
3Co 200 3956-#33'10 mollmn

0-4

s~ == =303mn
m-—g 22




i ﬁ

C = 20 C - e
100 "°  ©tla loj de Vitesse 5" écris - l |
20 T TY sen g, 4
00
D‘ﬂ‘ i= -:.«-— = ---._—i..._.ﬂ
EL, 3310 12121 2mn

1~ Equation bilan de la réaction
C“) 'COO C“, + N.OH .

CH, COONa + CH, OH
Ethanoate de sodium methanol

2- Détermination/de la loi de transformation de cette réaction sachant qu’elle est
d’ordre 2:

CH, -COO CH; + NaOH » CH;COONa + CH,OH

U]
F ol Ca .



=

3- Calcul de 1a constante de vitesse :

1 1
=kt ssi = C G

avee C=Co(1- a)=10? (1-0,5) = 5.10° mol /L

! 1
D'ou k=3:10" 107

=2,51mol 'mn'

* Letemps de demi-réaction est le tem
concentration initiale disparait.

Donc t;;2 =40 mn car la moitié de Pester ( 50%
* Vérifions par calcul :

Ps au bout duquel la moitié de la

) disparait au bout de 40 mn.

t, = : = 1_2=40mn
hkC,  2,5.1077

b): Si on doublait les concentrations initiales , le temps de demi- réaction devient :

f. - L - ! —l 1 —l[ =’ﬁ
y"kc'o'kxz_co 2kC, 2% 2

AN : t'iﬂ =20 mn
Remarque : le temps de demi —réaction est inversement proportionnel i la
concentration initiale pour une réaction d’ordre 2 , alors la concentration initiale

étant multipliée par 2, le temps de demi-réaction est au contraire divisé par 2.

Exercice : ( 32 )

1-Réaction de saponification dont l’équatibn bilan se présente comme suit :

CH,-COO-C;Hs + (Na* +OH’) , CH;-COONa + C;H;0H

2- :
* (C’est une réaction totale : Ester + OH" — Ion carboxylate + Alcool

D’aprés I’équation qui précéde , il se forme autant de mole d’alcool qu’il disparaisse
de mole d’ions OH" ; on a donc entre les instants 0 et ¢ :

[4] -[4), =[oH-} -oH"] ,or [AL—-:O at=0 et:

i ... -2
lon SR L Sy 10 Xl 107 mel L
Vm““"l' Vﬁmr + Vﬂ 1+1

) “m‘_ £ B . o 7 SRR SRt L Bam il A T ) e e oy




)
_v
r

Il en résulte done que :

:hll(-mn) 0 2
[zl}!i*i'm:v." i 10 - i3 -2\ ! 2 129 L2

‘. ‘* "ﬂ i ‘1

Neprésentation Eraphique de |,

YIA] (10 *maol

luruie

t (min)

P—— e > e Y

2 4 6 8 10 12

3~ Calcul de la vitesse instantanée de formation de I’alcool aux temps t;, = S mn et
G=9mn:
La vitesse instantanée & une date t donnée est pratiquement égale a la vitesse moyenne

V
sur un intervalle de temps dont t est le milieu: V, = —2"~ Ainsi au temps :

, Vo=V, (31-23).10"
2 2

=410 mol L 'mn

Ve =V: _(37,5-35).10™

2 2

* =9mn,ona: V, =

=1,25.10" mol L' mn

‘*  Conclusion : entre les instants ty et t;; les concentrations en ester el em ions

bydroxydes ont diminué; il est domc mormal d’observer ume diminution
concomitante de la vitesse.



Conclusion : entre les instants t; e ¢ 25 les concentratj

- - - - l
hydroxydes ont diminué; i) est donc normal d‘obsO
concomitante de la vitesse, =

Exercice : (33)

1..
* Calcul de la constante de vitesse :
Co="2222 6 omor
Y 1
1_1
1 1 ) C C

——-—=kt ssi k= - avec C=Cy(l- )= 0,2(1-0, 3) 0,14 mol.L,"
C G : t '

A1
AN: k=24 02 07 Lol -
— 5x60 -

* Calcul de la vitesse de réaction au tempst=5mn :

- On a une réaction d’ordre 2 ; donc

V=kC*=714.10"x(0,14)2 =1,39.10* mol L 5! |

2- Recherche de la composition du mélange a t = 40 mn

CH3;COOC;H;s + NaOH — CH;COONa + C;H;OH

At=0 Co Co 0 0
Attt O C=Cy)—x C=Cyp-x X X
-l___l_=kt ssi —1—=—-1—+k1=1+co)<kt soit C=—ﬁ—'—
C 0 G s C. A Caw

AN:t=10mn=600s ;Co=0,2mol.L"; k=7,14.10° L.mol" .s' d’oit
C =0,107mol.L"

C=Co~x ssi x=Cy—C =0,2-0,107= 0,093 mol.L"

0S en ester et en jons
rver une diminution




D’ou Ia composition :

[cH,cooc, H, |=[NaoH)= ¢ - 0,107mol -

[CH,COONa) - [C'ZHSOH] =x=0,093mo/. 1!

Exercice : (3a)

1- Equation bilan de la réaction :

Cl{‘;-COO-CzHS Ll | Na* + OH ) I CHJ-COONH + C,HOH
-
u) Calcul de la constante de vitesse:
11

C e

_}_._.l_zkt SSi k=
C G,

avee C=Co(1- a)=107(1-0,2) =8.10° mol.L"

1 1

=3 1p-2
AN: k= 810 = 10" - 2 5Lmol™ 5~

b) Recherche de I’expression de x en fonction du temps.

1 1
* Laloi de transformation est donnée par : L 1 =kt soit -—=K
C, o=x G,
1 1 1+ kt kC,'t
=—+kt = Co ssi Co—x = G, d’ou x = 2
Co-x C, Co 1+ keC, 1+ kC,t

. -4
AN : v 25107+
1+25.10°%;

¢) Calcul de la vitesse de formation de I’alcool 2 t = 40mn

v=%_2510"1+25.107/)-2,5.102 x2,5.10" 25107
dt (142,5.1072)? T (1+2,5.107%1)?

AN: 2t=40mn; V= 1,25.10 mol.L"'mpn"!



Exercice : ( 35 )

1- Equation bi :
quation bilan de la réaction et les noms des produits obtenus :

CICOOCH; + Om

» CH;COO + CH;0H

[on acétate méthanol
2- Détermination de la loi de la transformation sachant que la réaction est d’ordre 2 :
CH;COOCH; + OH e b CH;COO" + CH;0H
at -"—0' Co - Co | 0 U
a I’équilibre C=Cy-x C =Cyp—x X X

La vitesse de la'réaction est v=——

D’autre parton a aussi v = k[CH,COOCH, |x[NaOH]=kCxC = kC?

D’ou - L. =kC? ssi - 9-'%: =kdt soit:
dt C .
: ' : 5
> dC i I i 4 1 1 =
- L = = j: kdt  soit —[— E] Co = lc[r.] o d’ou —C——C—O =kt Loide

transformation d’une réaction d’ordre 2.

3- Déduction de la constante de la vitesse
1 1

—kt ssi k= £ G avec C=Cy(1- @)=10?(1-0,5) =5.10° mol.L"’

L
Co t
I 1

AN: k= 5-10'340 107 _ 2 57.mol™ .mn™

4- Le temps de demi- réaction est le temps au bout duquel la moitié de la concentration
initi i it. {.,= 40 mn car la moitié de I’ester soit les 50% disparaissent au
initiale disparait. Donc % P

¥
>

bout de 40 mn. : 1 |
« Vérification par le calcul : [Vz = iCy ol TP = 40mn




Calcul dy temps pour que 1 /100 de 'ester soit saponifié,

-
_ 1 2 1 —

I
Cs X

Or C=Cy (1- a)=10? (1-10%) =0,99.10" melL"

AN: t=0,40 mn

6- Calcul du temps qu’il faut pour qu’il ne reste plus 1/100 de I’ester initial.

O % "-li)i=l‘0"mollL
71000 ° T 100

] ’. I|‘
(=107 10" _ 3960,

Exercice : ( 36)

1- Equation bilan de la réaction :

CH;-COO-C;Hs + (Na’ +OH) » CH;-COONa + C;HsOH

Ethanoate de sodium methanol

2- Détermination d;: la loi de transformation de cette sachant que la réaction est
d’ordre 2 :

' CH;-COO-C;Hs; + (Na* +OH') — > CH;-COONa + C;H;OH

0 0
at=0 Co Co

A I’équilibre C =Cy—x C=GC—-x




La vitesse de la réaction est v=— ac

—_—

dt

D’autre part on a aussi v = k[CHJCOOCH3]x [NaOH )= kCx ¢ = 4o

. dC
881 ——=kdr soit:

D’ou S = kC?
dt C?

C
- transformation d’une réaction d’ordre 2.

_ c
- L E‘_2= I kdt  soit —{— —1—] ¢ =k[t]'o d’ott

3- Calcul de 1a constante de vitesse :

LN
——I—-L=kt ssi k= L S

avec C=Cj(1- @)=10? (1-0,5) =5.10° mol.L"

1 71

AN: k= 2107 - 10 _ 5 51 mot™ mn”
— 4

.

bout de 40 mn.

[5 1y e = 40mn
« Vérification par le calcul: %~ kC, |

5- Si on doublait les concentrations initiales Co =2Cp on aura:
- Si

!
1 _ v _ A _20mn

"y kCo  2KkCy 2

tionnel & la concentration initiale
. : t inversement propor : :
Le temps de demi -:;éa:;t::l; °;i celle est multipliée par 2, le temps de demi-réaction
réaction d’or ’
pour une

2.
serait au contraire divisé par




Py o2t 8 e
b k ‘7—*?:;=9.1035

w

3-

Le temps nécessaire a la décomposition de 257 de H,0
20,

a =25%=0,25

- . L . er

c, Log —C—O
Log_CT = kt soit; 1= ) avee C=Co—-x =Cy(l- a) d’ou:
Log Log 1
r=—Lma 12025 50405,
k 7,3.10

. \Calcul de la vitesse a cet instant : V=k.C
C=Cy-x=Cy(1-«a) =0,156 (1-0,25)= 0,117 mol/L

D’oit V=73.10° x 0,117 =0,85.10° mol.L" 5™ .

Exercice : ( 38 )

4~ Calcul de la constante de vitesse :

C
Log —2
>

t

Log-g-‘l =kt soit k=
)

A t=0 ; Co=1,5.10" mol.L"*

A t=4450s; C=1,10.102mol .L"




S-lrour une reaction du 1 ordre le temps de dcmii- reattivil Lot iUt priiiaiiit utid
concentration initiale méme celle — ¢ est doublée.

~ 4- Date 2 laquelle C = 1,47.10" mol/L

Log o

Logg—"-:kt soit (=— &
C k

- 1,5.1072
-2
AN: t= — 237107 590965

i 6,96.107°

Exercice : ( 39 )

1- Calcul de la pression a t = 400°C .



Exercice : ( 40 )
1- Calcul de la constante de vitesse : loi de transformation du second ordre :

Co=10"mol/L ; a=15=02 et t=30s

1 1
] 1 C C, — — 10°] — 2 -1
Py ssi k= avec C=Cy(1- a)=10" (1-0,2) =8.10"" mol.L
C G t
11
= =]
AN: k= 810" 107 _g33102 Lmol™ 5"
- 30 _
| | o 1 1
2- Calcul du temps de demi ~réaction : 7, .= = — =205

2 kC, 833.107°x10"

3- Temps de demi —réaction si les concentrations initiales étaient divisées par 10 :

. C, 107
Co =—2=—==10"mol/L
4 10 10
110
L SR . P (T,
% " kCo  KC, lxy s

Exercice : ( 41 )

[]=

.;; =C, V=11
1- Tragage du graphe [H,0, ]m,m, = f(1)

; 2H201 — ZHzO + 02

at=0

Ng 0 0
réaction y

- 2x 2x
A t#£0 n = ng -2x 4 :

X
* Soitx le nombre de
mole de diox o L
alors x = 0% 107 ygene et V = 24 L.mol’ h volume molaire ;
T BRT e ot o e .




l',\cnl‘plc :
15.107°

Xx=-——" =0,625.10"mol
24
. . n
= Ainsi [H,0, }mlw —=n=n,—2x car v=1L

’ - - 3 ’ -1
At=5mn, vy =13cm ; V=24 L.mol

Alors pur I'exemple donné at =3 mn ; x = 0,625.10'3 mol , ng = 102 mol

(1,0, ]

Re stan ¢

=10% -2x0,625.10" =8,75.10 > mol L™

* Consignons dans un tableau les autres résultats :

5 10 15

25

35

15 28 39,4

57,6

71,6

0,62 1,16 | 1,64

2,4

124 232 [3728

4,8

2,98

5,96

o
—
=)
o
NEIEIEE

0 8,75 7,68 6,72

restan{

[4,0,].

5,2

4,04

(mol ! L).107

Courbe [H102 ]ru.\'laul = f(t)
ETeTr. O YEE Erifi 4§ T T p_‘;;_‘ AR TEITHRTHIE - . 7"_‘..:1' .
el ‘ SEE fi - : l< fierih zi' b ret S H L H :: :;jﬂiﬁxiﬁt
/\ e rres=d X FH A e e R e Ere T S
Ly [ : 3 1 R Sl pntrintd
. o | T 4 o T 11 1
” 4 T a3t in i 1=
15359 =H Hohatd b i [H = I i
ol e Pere Y e ene i Ik n Rt
e T s i .
- lerailn 114t 13
AT ST ‘T
j‘l‘" T I
: agfasaadaaid
H ! tH
i
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df3at . I;"’:" r
it ; = : - ’f‘;'
.:'! s H _]?J e
st ]
T =t
:
= HE T s
"f !l sepe

S
T

S e
e
LI s L A
Ehinai
- ."';ﬁlf&?‘:
tﬂ.-zn'n,:. Rl

Eilaboré par Mr Mamvadon Saugard Peolessasny do PTsciniss wthsans e

e 'r..&




2- Calcul de la vitesse de disparition 2 t = 18 mn -

* Repérer t =18 mn sur ’axe des temps
* Projeter t =18 mn sur la courbe,
un point d’intersection M

Tracer la tangente a la courbe passant par M.

Définir a partir de cette tangente, un triangle ( par exemple MAB :

paralléelement 3 |’ ¢
Paxe des ordonnées. On obtient

voir ﬁgure)_

La vitesse v représente la pente de cette tangente :

AB 107(9-6,05)
AM 18

v=lga = =0,16.10" mol. L' mn™

3- Calcul de la vitesse moyenne de disparition entre les instants t =

F=4S‘mn 10 mn et

T T T— C,=7,68.10° mol.L"
* = 45mn -----mmmm- C, =3,15.10" mol.L"!

Alors la vitesse de disparition sera :

v =’_%;f:—') : AN: v= 0,12.10° mol.L" mn™
‘ 274

4- Temps de demi- réaction, c’est le temps au bout la moiti¢ de la concentration initiale

disparait. Donc en considérant la réaction totale, a ¢t,; on a
-2
C =—C21 e 5.10" mol.L"

Repérer cette valeur sur I’axe des concentrations, puis par projection on obtient
tin= 27 mn.

Exercice : (42)

1- Equation de la réaction :
2(H;0* +CL ) + CaCO; — ( Ca’ +2CL") +COz + 3H,0

2- Détermination de la vitesse moyenne de formation de CaCL; entre les instants
t;=20s ett, =80s.

Cy—Cy _ (28,5-10).107
v, ==0"Cn (28510107 _ 430107 mot.L s
t, —t, 80-20 '




4~ Détermination de la quantité d’acide quin’a pas réagi at=80s.

* Nombre de mole d’acide initial :

n,=C,xV,=10"x10"" =102 mo!

* At=80s,lenombre de moles de CaCL, formé est 28,5.10"° moles pour 1L et
28,5.10" mole pour 100mL.

0 r h acide-disparu _ nCaC L2~ formé

2

soit

nactde-d:.rp =2x nCaCLZ—Farmé

AN: n =2x28,5.10" =57.10" mol

acide—-disp
Alors la quantité d’acide n’ayant pas réagit sera :

Dacide-restant = Macide-initial = Macide-disp

AN : Nycide-restane = 0,01 —0,0057 = 0,0043 mol = 4,3.10 mol

Exercice : (43)

1- Tragage de la courbe de formation en iode en fonction du temps : [1 2}= S(@)
ls.0 ] =10% mor 1 = c |
) =210 morzt < ¢




- TTe———

Equation bilan de la réaction -

-2 :
$:05° + 2 s 2850 . [
at=0 - z
CU Co 0
0
Réaction - 2
- -2x
2x X
A Péquilibre C '
0—X Co-
(t£0) s —2x 2x %

* De part les coefficients stoechiométriques, Ia valeur limite que peut atte d
ndre

| ) 2000
[12] est 5 = 5 =107 mol.L™" = 10mmol.L" (voir graphe )

2- Détermination de la date t a laquclle on trouve la moitié du diode susceptible de se
former. |

[12] =10 mmol.v;L'l est la quantité de diiode susceptible de se former. Sa moitié vaut :

M = 1.0_ = SmmOlI.L—l

2
Détermination de la composition de la solution :

(] _10_ Smmol.L
2 2

- 5,07 |=C,-x =107 -5.10" =5.10" mol.L"

« [Ir]=¢, -2x=2.107 =2x5.107 =5.10" mol.L"

- lso,|=2x=10.10" =107 mor.L"
3- Calcul de la vitesse volumique initiale de formation du diiode ( = vitesse a t = 0)

Tracons la tangente Ty a la courbe au point O, origine. Déterminons ensuite un triangle
OAB par exemple . Alors :

AB
vy =lga, = 0B % =L,Smmol.L” .mn~




‘

instant t =10mp
la courbe t = 10
€nsuite au point M Ia tangente

mn , on obtient un point d’intersectio
Partir de cette tangente . On a

a la courbe pour ensuite déterminer

n M. Tracer
un triangje 3

PM  7.6-45

V=Iga = =0,31mol. L™ mn™'
MN 10

Comparaison et conclusion :

v est inférieur a vy . La vitesse volumique de formation de diiode d’

croit lorsquec les
concentrations des réactifs décroissent :

4~ Vitesse volumique initiale de disparition des ions Iodures.

Ona: [I"]=C,"~2x avec C'y=Cste

5t o
v=—d5]=2j’f s OF [12]=x ssi v0=—a?(at=0)

Donc v, =2v,

N : v =2x 1,5 =3mmol.L" . mn’!




EQUILIBRES

CHIMIQUES




Avant-propos

Expression du degrée d ;
e dissoci .
Ation a
Posons :

= d = demnsité du mélange gazeux 3 1’&

* d, = densité du réactif a Vinstant in?guilibre
itial

* alors on appelle degré de di
Ssociati
relation défini par : clation q |, 15

o= Nombre — de — moles — dissociées
Nombre — de — moles — initialement — dissoutes

EXERCICE (44) :

1-On considére Péquilibre chimigque suivant :
N20y + 2NO,; + Q
J 2
au début de la réaction , supposons d, la densité et d la densité a ’équilibre ; o le dégré

de dissociation. -

Etablir la relation : a = —-1

d |
2 - Etablir Pexpression de la constante d’équilibre relative aux pressions partielles
- 4a’
(Pyy = 1——£.Pr et Py, = ioif.P,) . montrer que : K= - P,
71+ '+ a -«

kf’

—

3- Montrer que a peut également se mettre sous la forme: a= K, +4P,

EXERCICE : (45)

Soit al réaction de dissociation réversible du monoxyde de carbone 2 900°C.
1
2C0O +—— COZ + C
2

1- Quelle est al variance de ce systéme ?

_ . . 'l est
2 Indlq'l:lel' Pinfluence d’une variation de température sur ce systéme sachant 4t
exothermique dans le 1



3- Comment une variation de pression agit — elle sur lui ?

4-- Etablir le
molaires et a
constantes.

§ €xpressions des constantes d’équilibre relatives aux concentrations

UXx pressions partielles pour ce systéme ot donner la relation entre ces deux

EXERCICE : (46 )

Soit I’équilibre suivant en phase gazeuse :

1 y
N,O, =3 NG

S 2

1-
a) Etablir I’expression de la constante Kp en fonction de la pression totale et du
coefficient « '

b) Sachant qu’a 27°C, sous une pression P = latm , Kp = 0,17 (unité SI) , calculer lg_
Coefficient o ' ‘ , o

2- Etablir pour ce systéme, la relation Kp et Kc. Calculer Kc a 27°C .

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

EXERCICE : (47)

Soit la réaction :
0, +2CL, I 2CL,0

A Véquilibre dans un récipient clos , la pression totale est 24 atm ; la pression de
dioxygeéne est 3 atm et celle du dichlore est 2 atm. Calculer Kp

EXERCICE : (48)

On considére la dissociation de I’acide iodhydrique’:

_—

2HI Pt o L + H,

Sachant qu’on est parti de 2 moles de II et qu’a I’équilibre 25% de P’acide se sont
dissociés, on demande :

1- La composition du mélange a I’équilibre,
2- Calculer Ke et Kp.

3 ~ Que sc passe t- il si on introduisait dans le mélange 2 moles de dihydrogéne ?
4- Quel est le degré de dissociation de I’acide

L
oy B T -



ﬁ

Exercice (a9) .
Prévoir sur les équilibres suivants :
a) L’effet d’une augmentatio

n de pression.
b) L’influence de la tempéra

ture,

1) CaCO; 1 CaO + (o, +43, 50 Kecal

S 2 S g
2) 2, + O, 1 2H,0 - 136, 64 Kcal

¥,

On considére I’équilibre suivant en phase gazeuse:

280, + 0O 1 2505 +Q (keal)
. 2 " -

Exothermique dans le sens 1
1°) Etudier Pinfluence d’
le systéeme

2°) Si on introduisait du SO,, dans quel

une variation de température et d’une variation de pression sur

sens €voluerait le systéme ? Justifier la réponse.

Exercice : (51)

“Soient les équilibres suivants : -

2NH; 1 N, +3H,
g 2 g g
326 + 41{10 1 F8304 + 4H2 a 800°C

g 2 S g

a. Etudijer Pinfluen

ce de la pression sur Je déplacement de ces équilibres.
b. Calculer |a varia

nce de chaque systéme.

Exercice : (52)

C, la cong¢ ;
dang y ante d

N récipient Mmainte

€quilibre g Cette réaction est Kp = 11,5 atm. On introduit
Avant que o n’ait ¢

nu i 300°C une . _
quantité de PCL; telle que P = 10 atm
Mmencé } ge dissocier, ) . i :



1 — Quelles sont les valeurs de Pcra 5 Pecus; Pecus lorsque ’équilibre est rétablit 3
300°C ?

2- Une fois I’équilibre rétablit, supposons quc le volume du mélange réactionnel sojt

multiplié par 10. Quelles sont les valeurs des pressions partielles aprés rétablissement de
I’équilibre ?

Exercice : (53)

Soit la réaction suivante en milieu homogene liquide: A + 2B —

A I’équilibre pour une température donnée , on a 0,2 mole de A ; 0,4 mole de B ; 2
moles de C.

1- Donner ’expression de Kc sachant que la réaction a lieu dans un récipient de volume
deV; '

2- Calculer la valeur de Kc pour V=5L ; donner sa dimension.

Exercice : (54)

Soit la réactiorx;’suivante: CO + H;0 «——— CO, + H;

La constante d’équilibre de cette réaction a pour valeur 0,63 a2 986 °C. On place dans un

récipient a cette température un mélange de 1 mole de vapeur d’eau et 3 moles de CO,
la pression étant 2 atm.

1- Quelle est la pression totale A I’équilibre ?
2- Combien de moles de dihydrogéne sont présents a I’équilibre ?

3- Quelle est la pression partielle de chacun des gaz dans le mélange a I’équilibre ?

Exercice : (55)
Soit I’équilibre de formation de ’ammoniac :

1
_—
N, + 3H, - NH; * Qp
2
1- Caleuler la variance du systéme.
2- Déterminer le déplacement de I’équilibre :
a) si la température augmente,
b) si la pression augmente.

avec la réaction 1 exothermique




3- Ecrire la loi d’action de masse relative aux pressions partielles.

Soit Kp(T) Ia constante. Quelle est Ia variation de Kp avec la température absolue T ?

4- SiKetK sont les valeurs de Kp(T) correspondant a deux températures LetT
relativement proches » Peut — on calculer la valeur moyenne de Q? entre T etT ,Qp
désignant la chaleur dégagée lors de la synthése des deux moles d’ammoniac.

% . s Ty vty !
S FIE R




SOLUTIONS
\

(aa)
. 1P
N,O, 2 2NO, + 5
At=0 o 2 .
A Péquilibre o — n -

ng = nombre de moles initiales de N,O,

n = nombre de moles de N,0, dissociées ou nombre de moles de NO,

formées,
. a=.i ssi n=axn,
1, .
* Lenombre de moles de N,Oy4 restant (non dissociées) = n,(l - a)
» Lenombre de moles totales du mélange a I’équilibre =
ny(1-a)+2axn, =ny(l+a)
* Or la masse du mélange = Z des mésses des constituants du mélange .

xaxM
“ ny(1+a)XM e =P (1—@) XM 0, +2n, NO,

M, M, (initial)
* Soit (1+a) - 29
. : do
* Dou (I+a)d=dy ssi a=7—1
2~ Expression des pressions partielles :
L t(°C) Przos Pno2 P
t=0°C ng 0
°C ( équilibre) n,(1- ) 2a x n, { ny(1+a)

Laloi de Proportionnalité relative aux pressions partielles :

Pyo, Pyo, P
—— e = _.

n(l-a) 2axn, ny(l+a)




- C=N-1=3-1=2 doi V=2+12-2 =2

Alory :

= ,N() :(l_a)-P,
o (I+a)
2a
= I =
NOJ, 1+ ) '
2a
(l__' {)2 4a2
* Dod Kp-= ]+a — = =y
(i).p I-a
l+a™! -
3- En tirant la valeur de ¢ dans Pexpression de Kp , on aura en fin : ‘
a= P ' ;o o . Tol :
Kp +4P , _r
Exercice : (45) | ‘
1 , i
200 T co+cC — o
2

1~ Calcul de la variance du systétme: V=C +2- ¢ avec ¢=2

le sens 2
tation de température déplace I’équilibre dans ‘
‘b))l:?::;lf:il::t:on de température déplacel 'l;qéq;xﬂi::br:l daml les :::sl 1

' tation de pression déplace I'équilibre dans le

:)) g:: ;i'::l::‘t‘ion de pression déplace I’équilibre dans le sens 2




0
k' —-[E—Qz—]-zC'Sle:KC soit Kce = [C 2]

. 2
k, [cof [co] | |
Concentrations molaires.
« On définit de méme une constante d’équilibre relative aux pressions partielles (
cn phase gazeuse) , aussi donnée par la relation :

= constante d’équilibre relative aux

P('o,
(Py)’

Kp =

« Relation entre Kc et Kp:

\ . n P
- Equation caractéristiques des gaz parfaits : PV =nRT soit P= V.RT =CR7

£

D’ou = — o
N RT - ”

~

.12 Feor = Feo
- [co]= s o [co]= o7

- En considérant ’expression de Kc¢ (ci— dessus ) on aura: Kc=KpxRT

Exercice : (46)

-

1

N,Oy < : 2NO,

1- Calcul de la variance du systéme :

V=C+2-¢ avec ¢o=1

C=N-1=2-1=1 d’ou V=1+2-1=2

Pour définir ce systéme, il faut choisir les facteurs : température et pression.

2~ Expression de Kp en fonction de P et &

Kp = —-——-(PNO' )2
PN:":

» . o : . n '_' .
la pression Pg partielle d’un gaz est donnée par la relation:  Fg = _;1!- g

e T e



e ng;= nombre de moles du gaz i ’équilibre ;
e n=nombre de mole total & I’équilibre
* P =pression totale a I’équilibre.

B t(°C) Pnoog Pxo2 P
t =0°C ng 0
t°C ( équilibre) ny(1-a) 2a x n, ny(1+a) |

La loi de proportionnalité relative aux pressions partielles :

Pvo,  Prw, P

i

n,(1-a) - 2a x n, - ny(l1+a)

Alors :

1

N()=( a)-P:

o (l+a)
_ 2

Y va)

e A
» Dou Kp=—T2% - ¥

_ )
(I__E)_R l~a
l+a

Conclusion : Kp est proportionnelle 4 P ; donc Kp a méme unité que P
Si par exemple P est en atm ; alors Kp serait en atm.

3- Calcul du degré de dissociation « :
Kp
Kp+4P

De la relation de Kp , on en déduit cellede a : a=

AN: P,=1latm; Kp=017 ; a = 0,20
4- Relation entre Kp et Kc:
[vo,T
Kc =
N,0,] i
« On définit de méme une constante d’équilibre relative aux
en phase gazeuse) , aussi donnée par la relation :

= constante d’équilibre relative aux Concentrations molaires
Pressions Partielles (

(Pm), )2

Pyv,o,

Kp =

e
me—



Relation entre K¢ et Kp:

- Equation caractéristiques des 8az parfaits :

D’ou = _P_

RT

PV=nRT soit

P:iR -

F, : p
- o]l [v,0,)- Lo

- En considérant I’expression de Kc ( ci— dessus) on aura : Kp = Kc x RT soit

o Ke= & -'
" _‘ “a '-Calcu_l de Kc a t= 2‘-7“"C- i R= constante ,des‘.gaz parrait.'s =0,082
Kc = _O7 6,91.107°
0,082 x 300

5- Calcul de Pt pour a=0,6 et Kp=0,17

P =— Kp AN: - P;=0,07 atm
‘. 4q? . E '
Exercice : (47)
Soit 1a réaction : o
: 02 + ZCLz — 2
: Calcul de Kp :
P
Kp ( CLy0

B (B Y

S ¥ W = !
Pi=Poy +PcLz +Pcrzo soit P, ,=F — (Po, + Feu,, = 24— (3+2) =19atm

iy (19)2
P=3<@)

AN : = 30,08




Exercice : (48)

1- Détermination de la composition du mélange a I’équilibre : n, = 2mol et
w 25% =0,25

1
ZHI -+ Iz + Hz
2
e At=0 Ny 0 0
e Réaction -2Xx X X
- - o Aléquilibre - - - R .. SR SR T

Du nombre de moles dissociées (2x) on en déduit la valeur de x :

axn, 0,25x2

2x ., .
a=-— soit x= _
: 2 2

= 0,25
h,

D’ou la composition du mélange
n, =2-2x=2-2x0,25=1,5mol
* n,=n, =x=0,25mol
2- Calcul de.Kc et Kp

» Kc= [12]"[”2]

2 avec = 2—
[H1] 4
0,25
('V—)2
AN: Kc= G = 0,027
. (22
( ¥ )

Dans cette équation (p+q ) - (m+n) =0 | ajors (R;l‘)o =1 d’a
g ou
Ke =Kp =0,027




-
. Sion introduit dans le mél

augmente , I’équilibre sera donc g
concentration du dihydrogéne

Calcul de la nouvelle valeur du degré de dissoc; "
Clation ¢

1
e W
e At=0
1,5 mol 0,25 0,25 + 2= 2.25mols
e Réaction 2x -x
=X
e A léquilibre (1,5+2x) (0,25 -x) (2,25- x)

(0,25 - x)(2,25 — x) . 2
= : —==0,027 sst -0,9x" - 2,6 ¥ = JA =
(1,5 + 2x)? _ . PR T & e

La résolution de cette du second degré donne deux solutions :

x = 0,20 compatible avec nos résultats
x =2,75 incompatible '

]
l

Ainsi pour calculer le coefficient a , il faut considérer les deux étapes de la réaction :

1
2HI1 A I + H;
2
17 départ (3 t = 0) % ol 0 0
1 équilibre 1,5 0,25 025 - -
otme départ 15 0,25 ( 025 + 5 22,25)
Nouvel équilibre 1,5+2x=1,9 0,25-x 225-x
(1,5+2x0,20)=1,9 0,25 — 0,20 =0, 05 2,25-0,20 =2,05

A Vissu de :
¢es 2 étapes le nombre de moles de HI dissociées est :

X‘—“z —1’9 = 0,1 mol

0,1

D’od e coeffic
1Cle L 0 .
nt o de dissociation est : L S g
My

2




Exercice : (49)

I 'influcnce de la température est donnée par la loi de Vant’Hoff.

I'mouncé : A pression constante, une augmentation de te

mpérature favorise la réaction
endothermique et toute diminution de température fay

orise la réaction exothermique :

1) CaCOs 1 Ca0 + co, +43, 50 Kcal
S ! S g

0 mole gazeuse 1 mole gazeuse

* Unc augmentation de pression déplace I’équilibre dans le sens 2 qui donne une
diminution du nombre de moles gazeuses . '

Une augmentation de température déplace 1’¢ N
endothermique et Une diminutiom de tempér
I-. '

quilibre dans le sens 2 qui est :
ature déplace ’équilibre dans le sens

2) H; + 04 1 2H,;0 - 136, 64 Kcal

ou encore:
g g 2
2H, + O; + 136,64 Kcal 1 24,0
g g E

a) Une augmentation de pression déplace I’équilibre dans le sens 1

i»
: Une élevation de température favorise la réaction 1
* Une diminution de température déplace I’équilibre dans Je sens 2

Exercice : (50)

0. & D 1 250; +Q(keal
; -
ol : érature
nce de la tempera e :
lll!'ltlo.l‘mune élévation de température favorise la réaction 2
» Une diminution de température déplace I’équilibre dans Je sens |




*

Influence de Ia pression :

* Unc augmentation de pression

déplace Péquilibre
diminution du nombre de mole

dans Je ge :
ns |
S gazeuses qui donne upe

Une diminution de pression déplace ’équilibre dans le seng 2 ;

2- En introduisant du SO;, sa concen

tration augmente, |’
dans le sens qui donne une diminution

équilibre sera
de sa concentr

. alors déplacé
ation, donc dans le

sens 1.

Exercice : (51)

1- Influence de la pression : elle est donnée par la loi de Le Chatelier

Enoncé de la loi : A température constante une augmentation de pression favorise Ja

réaction qui tend a faire diminuer le nombre de moles gazeuses et inversemer_nﬂt_.

2NH; 1 N +3H,
g 2 g g

ssede2 a4, donc:
* Danslesens 1, le nombre de moles gazeuses pa
* Sion augm'ent; Ia pression , I'équilibre sera déplacé dans le sens 2 et une

diminution de pression déplace I’équilibre dans le sens 1.
3Fe + 4H20 1 Fe304 + 4[‘[2 é 800°C
I S g 2 S g
azeuses.
On a ici un systéme hétérogéne. On ne tiendra compte que; c:esal;_l;zz;z(gt‘ o
On constate qu’il n’y a pas de variation du .nombre de m(c)eet é%luilibre.
part et d’autre ). La pression est donc sans influence sur

2~ Calcul de la variance du systéme :

5 le de Gibbs :
La variance dans le cas le plus général est donnée par la rég

C

VG=C +2 -Q
* N

o 1A Zdrad
F = nombre de constituants indépendants N
? = le nombre de phases
F 2NH3 1

=le nombre de constituants
N, +3H;

g 2 g g




l On a: ¢=1 (plusieurs gaz constituent une seule phase )
I C=N-1=3-1=2d00 Vg=2+4+2-1 =3 ( systéme trivariant )
I 3Fe + 4H;0 1 FeO4 +4H, 2800°C

S 8 2 S g

NB: il faut noter qu’il y a autant de phases qu’il y a de solides . Donc ¢ =3

C=N-1=4-1=3 d’0 Vg =3+2_1 = 4

Orona: P, ,=P#, cequiintroduit une relation supplémentaire ; d*oi la variance du
systéeme sera définitivement : ' ' | " '

V= Vg - 1 = 4-1=3 ( systéme trivaﬁaﬁt)

Exercice : (52)

1-
On considére ’équilibre : PCLs T Py 4 CL,
* At=0 "~ Py =10 atm 0 0
= A Péquilibre © 10-x e
Pper, X P o
» Kp=——2—= =11,54 i xi= .
i Pp('l., 10— x i _— 30, X-) SO x = 6,4 atm
= Dot PPCL5 =10-x=10- 6,4 = 3,6 atm
" Ppcrs = PcL2 =x= 6,4 atm
2-

Nouvelles valeurs des pressions a I’équilibre: V'= 19y

P
On sait que: f-Ii:ﬁ’- soit P=_°Vix1

T o T,

l La pression est inversement proportionnelle ay Volume ., p
multiplié par 10, la pression serait divisée par 10 - Yonc sj e volume ik




L.’¢quilibre sera alors rompu et le systame év

r " -
CL N PCL_] + CLZ
: 3,6
" At= o 6,4
0 - 0,36arm o= 0,64arm 0,64
* A DPéquilibre 0,36 x 0,64 + x 0,64+
Kp = PP('/., i P(.'[.z _ (0,64 + x)? 154 ) _
" Dol Ppcps=0,36-— X=0,36 - 0,28 = 0,08 atm
" Prews =Py =0,644 5= 0,64 +0,28 = 0,92 atmn
Exercice : (53)
—_—
: ——
Soit la réaction suivante en milieu homogéne liquide: A + 2B 4o
l A Péquilibre 0,2 mol - 0,4 U A Y ot o e

1- Calcul de la constante d’équilibre Kc :
el - 3
C
Ke = 5T~ az XV(%)Z = 62,51
Vv 14
2.

Valeur de Ke pour V=357, . Ke =62,5.V?=62,5(5)* = 1562,5

i - = ’ - r
Dimension de K¢ * €n se référant A Pexpression de Kc , cette constante a I’unité

: 2y 2
de =7 ol Cestune concentration sojt (mol/L)* oumol*.L?. Donc

Ke = 1562,5 mol2 A2




Exercice : (54)

1- Calcul de la pression totale & ’équilibre :

—_—
Soil Laréaction suivante :  CQ + H0 «— CO, + H,
AL =0 3 mol 1mol 0 0
A équilibre - 3-x 1-x X X

* I’y a pas de variation du nombre de moles gazeuses ( 2 mole pour les réactifs e
2 moles pour les produits ). Donc la pression ne varie pas ; d’ou

P =Py=2 atm

2- Calcul du nombre de dihydrogeéne 3 Péquilibre :
,[Coz ]X [H 2‘] x>

On sait que ici: Kc=Kp= [CO]X[H O] B B-x)(1-x)
2 o

sxi 0,37x* +2,52x-1,89 =

s A =(5D? ,la solution possible,
avee nos résultats est x = 0,67 mol. .

compatible
AMors n, = x =0,67mol

3- Calcul de la pression partielle de chacun des gaz 3 I’équilibre .

n,.
o= =P avee n=3-x +1—x+x +x =4
n

3—-x 3-0,67)x2
e p,2B=8,_ (-067)

2 =L165atm
] - P (1-0,67
S I)” o & ( x)x = ( )x2 = 0,1656"”1 :
1 4 4 R °
0,6
. a",-nJl =Ph,2 -:-{xP: ’ ZX2=0,335atm




E&e?cice

: (55)

1

Soit Péquilibre de formation ge Pammoniac .

N, + 3H H
+—
I 2 2 NH, +Qp avec ]a réaction | ex :
| 2 xothermlque
I 1- Calcul de la variance du systéme :

V=C+2-9 ; ¢=1 e C=N-1=3-1=2 pn
V=24+42-1 =3 ( systéme trivariant )

2- Déplacement de I’équilibre

Sila température augmente , le systéme se déplace dans

le sens 2
Sila pression augmente , le systéme se déplace dans le se

ns 1.

3- Loi d’action des masses relative aux pressions partielles :

Kp(T') = Pyy, _ Kc2 =K;:>< l2
P, xP,? (RT R* T

On voit que Kp (T) est inversement proportionnelle au carré de la température absolue.
Sila température augmente , Kp(T) diminue.

%~ Posons :

Kc A
" Kp(T)=K = -
=K R = o

. KP(T') " K' - Kc A

(RT)* ~ Qp(T")

Alorg

() - Kkp(ry < 4L o it
Op(T')  Op(T)
T KT ); Kp(T)

) soit

Mmoniae, » Qp désignant Ia chaleur dégagée lors de la synthése de deux
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