Chapitre [:

1-

La thermodynamigue prévoit:

- Dans quel sens se produit une réaction chimique
- Quelles sont les proportions (nombre de moles) des constituants de la réaction.
- La quantité d'énergie échangee

- La conversion de 1a chaleur en d'autres formes d'éncrgie =
o g e VEM gx 1ok

acipent Lo

il correspond 4 la de l'gspace qui est le sidge de la réaction

ot el il correspond a l'% qui n'est pas le si¢ge de la 7éaetion’\
Exemple : la solubilité du sel dans F'eau — | ey Meg |
Le systéme = solution (sel + eau) T s S | 5% | At a’%‘ II
Milieu extérieur = le reste c'est-a-dire tous ce qui est étranger a la solution. paal 0k
1l v a trois types de systéme: jejré-".‘ﬁh’"-
Nature des échanges Exemple =

Systéme Matiére énergie [ Judat]

. Ouvert A + Cellule vivante -4

| Fermé - : + Bombe calorimétrique
Isolé ' - . univers

L’état d'un systéme:

1l sera bien déterminer si on connait la masse (g), le volume (V) (litre ou em’

11 = 1dem’), la pression (p) (atmosphére (atm) ou Pascal (Pa), la température (T) (Degre Kelvin
(“K) T°K = t°c + 2731, la composition du mélange (concentrations). Toutes ces varigbles sont ~
des variables d'état. Si une variable change, le systéme subit une transformation. Ces variables
dépendent les unes des autres et, les variables les plus utilisées sont celle de Gibbs: T,Pet V.
Les variables d’état sont liées par des fonetions d’état et des équations d’¢tat.

=

dépendent que de I'état initial et de I'état final, elles ne dépendent pas du

Les fonctions d'état ne
chemin suivi.
Les fonctions suivantes sont des fonctions d'état:
P = pression, V = volume, T = température, E =U=¢nergie interne, H = enthalpie et G = énergie
libre. ; S
Parmi Jes équations d’état m;r{éqmtiﬂn d'état d'un gaz parfait: | PV=nRT _

o

3- état d'équilibre
Le systéme est en état d'équilibre quand il ne subit aucune transformation, les variables d'état ne
changent pas; 11 existe différents types d'équilibres:

e
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Equilibre chimique -}@dc variation de composition
Equilibre thermique  pas de variation de température
Equilibre mécanique < pas de variation de la pression et le volume

prmation; le systeme subit unte transformation quand il y a changement d'une ou de
iables d'état, on a les transformations suivantes

- transformation isotherme  T=constante PV changent
- transformation isobare P=constante TV changent
_ transformation isochore ~ V=constant TP changent

- o r]& e 3 H‘-ﬂﬁﬂmﬁe Q%:;d@:.f ComyhE h:t nre.

Une transformation peut étre:

% 7 Reversible: c'est une transformation I'ﬁ;lm Peﬁtchangmmmwﬁnblcpfnt .
changer le sens de la transformation ) cHsc volt 2= CMy Co0 AW

2. lrréversible: fransformation rapide et Ee(gtaic, elle est inwhle a avoir dans 'autre sens |
__..} = W :

: R ERe s ity e
3. Fermée en cycligue: I'état initial = 'étaf final
X o
. 4 Quverte: l'état initial #émtfinal. ) ﬂ“a:u-_—l,.f*&

ook B

B e i

Irll|?l'-'-_7 -.:.“.. o
Lors d une transformation d’un systéme de l'état initial (1) 4 I'état final (2), Hya échange
d’énergie entre le systéme et le milieu extérieur. Le 1ér principe indique que quelque soit le
chemin suivi I énergie restera constante (11 ya conservation de I'énergie).

(Cette énergie correspond 4 la variation de I’énergic totale du systéme, ¢ est une fonction d’état et
elle est appelée Energie interne notée AU. Al

Quand un systéme passe de Pétat (1) 4 1"état (2) on écrit : f’,/——?——-._

aiakin o i e Al
oo TE™ gy~ 1, - Uy = constante L 2
= *.}I"E"‘-“IIE LA _,_{]

s : !
2 1 =
AU - Fonction d’état, elle ne dépend que de I'ctat initial et de 1"état final. £, "'tl 5{.13
AU = 0 pour un systéme isole.
ALl = 0 pour un cycle (une ransformation fermee).
ALl # 0 pour une transformation ouverts.
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#,_-—n-—fwﬂf‘“‘m 4

e = oals :
if Hemarguoe : &E ?"'

Ci I"énergie est cédée par le systéme AU €0 k

_ §i I’énergie est gagnée par le systeme AU 07

- . ﬂ:?‘?%b@ }1
T e g

- 1’ énergie entre le systéme ot le milieu extérieur se fait sous forme de travail (W) ou de chaleur
{(2) ou bien sous les deux formes ensembles, on aura donc - \l
[ci ymemE TR b

Mécanique Calorifique
La chaleur Q: Energie thermiguﬁ

Le travail W : Energie mécaulqut=1e:tmwﬂ&.itmnualaﬁ1rc¢&prm&un.

On pose: P> _ gt

Sip = cte nnama;wFP*rdv=rPﬂvﬂ-P{w—v1] (
Siv=cie onaura: W=0
Pour un eycle : AU =0, W+ Q=ﬂetdmmw==-t}(qumdlctmvailcﬂ_ éqjciﬂwest

cédée et inve nt). e PSR e { :
. lﬂ } -\_l_""l' PEE_L" 2 - = k- T .ﬂ'_ju-._l.
2- Caleul de 13 €l A A=

La chaleur spécifique « C » estla chaleur qu'il faut pour glever une mole ou un gramme d’un

pur d'un degre kelvin.

L’ unité de eette chaleur est cal mole” °K”* ou bien cal g °K"

Elle est notée Cv & volume constant et Cp a pression constante.

On pose a volume constant .

_ﬂ 7 ) g el <P c&?
| A= _!]. i :‘iv at [ & i‘ K
3 nsfanic.,

s embe de e |

s S T
Cs Chalew Specdepee YR spney [y
C\V el <p Constante . =

e i S i p—— e — il e i e T e ey
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On défint Perithalpie comine usie énergie, une fonction d’état qui estegale a -

"

On démontre que :

Cp=—=Cv =R

R : La constante des gaz parfaits ot R = 2 c&imﬂlﬂ'rﬂ‘l{'l_

Exémple - si Cp =7 cal mole” °K”' Cv sera égaled 7 - 2 =5 cal mole” °K’

AH = A(U + PV) = AU +A(PY) = AU +A(nRT)= AU +An(RT)

-

e man

rre

An = Nombre de mole des produits gazeux - nombre de mole des réactifs gazeux

Exempie:
1-2H2 {g) + 02 (g} s e 2H20 (g)

JUSHES QRS V ) e, Aheo =l Wlame

ilt:n.;_i,?e:
(AA=9 2 C + 2@ F== (020
s Do = Lo volame me C,J)inaepa;
T B B ey i ——
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An 30 La réaction se fait avec une apgmentation du lumés

Ap [20 Laréaction sc fait avec diminution du volume
An = 0 La réaction se fait sans changement de volume

1- Introduction ;
La thermochimie ie les chaleurs des réactions. Une réaction chimique est une transformation
ﬂwnnuﬂjgnmdqm - les réactifs ef les produits forment le systéme sur lequel le 1ér principe peut-
atre appliqué |
Reéactifs —— Produits
Ftat initial Etat final

Une réaction chimique est le plus souvent isobare, elle dégage ou absorbe de la chaleur sous
forme d’enthalpie AH.

AH (30 La réaction absorbe de a chaleur, elle est endothermique
AH Z 0 La réaction dégage de la chaleur, elle est exothermigue
AH= 0 La réaction €5t athermique (cas trés rare).

8- L'état standard
Un &lément est dans son état standard si :
1- Satempérafure est 25°C {298 “K).
2- Sapression est 1 aitmosphére.,
3. L'&lément est dans son état moléculaire le plus stable, exemple - Hz, On, . PSSt

L al d de f ion d’un €0 -
4 partir des coTps purs qui le

a
O est I"enthalpie de Ja reaction de formation du cOmMpose
constituent sous une atmosphere.

Exemple
H: {g} ¥ Clig) ey HCl(g) AB (HCH)

Quand T = 208K et P = latm, on auia I enthalpie de formation standard de HCL Elle est

spécifique A chaque compose et est notée AH
f= formation et (7} indique | &tat standard.

- B
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1- Les enthalpies standards de formation sont tabulées et les valeurs sont données pour une
mole.
1- L’enthalpie de formation des corps purs simples est nulle,
Exemple :
AH®F (H,0) liquide = -284 Kj/mole  AHf (COy) gaz * -383 Kj/mole
AHf (CaC0s) solide = -1208 Kj/mole AH°f(H;)=0

3- Calcules enthalpies de réaction: AHg
Il existe différentes méthodes pour le calcul de I"enthalpie de réaction, on insistera sur
La loi de Hess :
L enthalpie d"une réaction & I’état standard (AH°g) est égale 4 la somme des enthalpies de
formation standards des produits moins la somme des enthalpies standards de formation des
réactifs,

AH®y = Y n AH°f (produits) - ¥ mAH®T (réactifs)

n : représente les coefficients de chacun des produits et des réactifs.

Exemples : 1) B
1- CHe(g) + 20:(g) —— Z2H:0(g + CO:(p) !
A, - [ Ood e B (€2) ] - [ty @A)+ MM@
___th-n?if‘_
aH“
) C(s) + 120y CO (g)

OMy = [DHe(co)- - S ()]

Nous savons calculer Penthalpie d*une réaction 4 25°C, pour calculer AH 4 une température
différente de 25°C on utilisera la loi de KIRSHOFF

I—— mm.__—

L AHy = AH® + fini‘pdT .ﬂH-F ﬂh{:P‘gﬂ!T
DY, = O° 4 BnCg(T-291) %

AH® = enthalpie standard de la réaction
AnCp = ¥ nCp{produits}) - ¥ nCp(réacufs)
n : coefficient de chague produit et réactif.
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EETEiﬂ-E .
S0 act vante 82376 Ha g + Clatay =" 2HCL(g)
: ationa TOOPC. (g0 ¥ ¥ )

Q,; S L KL A SHﬂFF%

. on ConSdee

* oﬁ fmpﬂﬁ&u
(T_ %9%).

ﬂ)ﬂ M = ﬁﬂuq,- Mocp
-i"T = Fj‘(f}t:v —'r;g._,jf?) 3 %F:'{"?)V
 Awncpe Lep(rcd)- E%EJ‘Q-%C{:(LRJ} S o s
AV = pyy AncplT- L94F) .
AwB 4 (-63 X1 g3)(93>- 297%)

My =
ﬁ est M{wlo‘x}l
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I- Intreduction :

La matiére est plus ou moins ordonnée, les atomes et les molécules sont deésordonnées, les causes
du désordre peuvent &tre lices 4 : la temperature « plus T | plus le désordre est grand », a
changement d’état (un solide est plus ordonné gqu’un liquide) ou bien au volume (plus V | plus le
désordre est grand).

Exemple : - Vanne A
[ o . - N x If |r = u ':{ - » .r
i = - - ':,,;:" o _‘_'-.-".__ I
= = In Ry
- & t}ﬂ nu“rtr e e ',-.
+ W Clew ? wl aane Tl ey ot
P [ ann € | P s i
oy g x X X ] F : ——p—
Ehaquegazestdamunmmparﬁmam Les deux gaz se mélangent spontanément
Fiat ordonné (1) s o Dtat désordonné (2)
¥ 'u‘a-‘.,;
Drtpassedel‘étatil}ﬁl’étm[E}d’memaniérespuntanée;le]hp{imipenupeutpasm;ﬂiquﬂ
ce :,Mhmmﬂmspnnﬁnéd‘umtmﬂsfﬂnnaﬁmmdépenﬂpﬁdﬂ’énﬂgiﬂ

interne mais, il dépend d’une nouvelle fonction d”état qui mesure le désordre et c'est
L'entropie notée AS.

L’ entropie d'u.;n systéme est la mesure du degre de désordre d'un systéme, ¢’est une fonction
:I‘étaiqui:if.pmdﬁﬂthTpémmeﬂdeia:hahméchangée.ﬁrdéﬁniﬁmma:
. L e ™
T T A —11—1

La variation de I'entropie AS nous donne la variation du désordre pendant une transformation, et
plus T | plus AS augmente.

Eamﬁ.rqutl e 3 |
| au- w oyl iy
Energie Sans désordre Energie avec désordre

T:ﬁi?[ﬁn'ﬁ s I e S S SRS
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b- Enoncé du 2%™ principe de la Thermodyna migue :

« meimummmmmmmwmmm et elle augmente
dans une transformation irméversible. En aucun cas | entropie-de I'univers ne diminue »

Univers = systéme isolé pas d’échange de chaleur dong, dQ =0 d'ol
AS=0 transformationsréversible () (systémne isolé)
- s N @rransformation ieversible (——
Remarque :
Pour les séastions chimiques (s émﬂ?}i‘_ﬁl t dimninuer.
e grAVEL =
coE + %Ko — CO:2(g)

AS = - 28,3 cal K™ ' Sl iy
| entropie diminue car on passé de deux gaz & un seul(gaz, gone a@esordrovers 1@

i Caleul de 'entropie:

Fusion vaporisation
- +—
Congélation condensatton

Unghmgﬂnwmaepimsewfnitﬁmmpérﬂm constante, et & chaleur constante. On aura done :

AS = 0 = AR
T T

Pour la fusion on aura ! Adwy o= A1) AS = n_@Ehﬂinn

) T fusion

Pour la vaporisation : A i ek A (vapeur) AS = aAH vaporisation
T vaporisation

Remargue : '
Ipfusmn et AH vaporisation sont tabuldes, leur unités sont calimole ou joules/mole ou ca!f&

- ou joules! g.
2 L' unité d . cal/”K = ue (unité entropique} ou bien joules“K.

Exemple : calcul de la va:i%licm de I’ entropie qui accompagne le changement de phase suivant -

O P 108 8 Lemis Aeby lliFon (H20)=00*C

Xomp e Fvaon (w20)= DEC

__ﬂ_'%i—;- MOG) WO ¢ . - . R
p s e AR

0 c o
cgc ‘o Aoxe
1'.‘3- :[SM = o, 31-3 " 3.:.- i {:-
e {2 1}.{}_-_ _A3TK) (333%) (3FFx }
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« L'entropie de tout corps pur sous 58 forme la pius_:tahle est nulle an ZET0 absolu (0 °K) »

(e principe permet de calculer les variations des emropies de réactions AS & partif des entropies
absolucs standards (5%) des composes chimigues et qui somt tabulées.

pxemple : 8° (H2) = 130 joule. “K. mol, §° (H20g) = 189 joute, °K". mol-1... .-

- Apétat standards T=28IGTT 1 atm

(o = 3 aS (produit) - T L ° (réactifs)  (oi de HESS)

Hy(g) + Chi® e PRCA(E)

O S0+ ST, /Yy s (42) -0

COURS DE CHIMIE
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V- Evolution d’un systéme non isolé
L’enthalpie (ou énergie) iibre A G

1- 'évolution d'un systéme isolé est définie par I’augmentation de son entropie AS, pour un
systéme non isolé (réactions chimiques), on définit une fonction d’état qui relie I"enthalpe et
I'entropie & T, et P constant et qui permetira de dire si une réaction est spontanée (possible) ou

pas. C’est I"énergie libre de Gibbs  AG.

AG = AH - T AS
gl o
‘_..-r"'
Enthalpie Entropic
Soit la réaction suivante :
(1)
aA + bB e 2 ¢ -+ 4D
2
1- Quand AG1,p & 0 Laréaction directe est spontanée (possible) sens (1).
2-Quand AG,p = 0 laréaction est & I"équilibre (réversible).

3- Quand AG 1.p 0 la réaction est non spontanée dans le sens direct (sens1) mais
spontanée dans le séns inverse (sens2).

a- ADétatstandard: On applique la loi de Hess.

AG’y = ¥ niG¢° (produits) - % ni},* {"Eﬂmfﬂ\
_..-.-—--.__l____-_-_______f“__ e

AG ¢° : énerpie libre standard, elle est tabulée et elle nulle pour un corps pur.

be AT #£298°K : On aura -

T
AHy = AH° + | AnCpdT
i 383

Loi de Kirchhot?

T
AS: = AS® + | AmCp dT
247 T

COURS DE CHIMIE T
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Exercice : @
Soit la réaction suivante :  C;Hg(g) i o = CiHglg) + Hy Lﬂa
Calculer I'énergie libre de cette réaction a 1000°K., ]fbﬂ,&’g -

On donne : - Nraelies o
@l : CiHg CaHy = P
"' AH®f (cal mol™) -20 13 0 5
| Cpf{eal K. mol") 414 32,6 R

Befcal *E - mol ) | & 53 3]

Mo = M - VA5 T¢_4:-r=ﬂ"a‘r{. .
Qiﬁlﬂhlg-\?‘lﬁ a:,*"".:?b‘?;=’f<: _[}!,1. ;mm_‘- ﬂh":p::w
S T AL G+ 87T - pied e )
A= 33 K aag
prcp- Snep(pats) - ‘(-‘_hci;('ﬁcad?{f_g)
pcp=[c & )+ - G (c, W
g e T 3
(bt o /2K e (A8 o230,

Ak = B8 Decp(F- 269

AW =34, 89 L -
' o focd = K

o K esh endothiormiqe
g

Py 8 " 2 1000 K¢
de lo Boa fos0n 2 S (Peach)

: 5 |
# X entxople = T £ S ws(pedts) -
4 {ﬂﬂhi? _%._T_d ﬂfp E_"!WS(P ) &Sﬁ:ﬂzg Cuﬂ/:f H:me

- bS | e Y
i ;; [ SR ST -5 5]
) = Q‘”_T . 1 A 5 - K )E.:- = le ckﬁmgiftf::.
b5 = AS + Moep gy cugmente -

49 -#1::?1, (-2. 40) {n 000 cat Selon la (€ockion en piie

id 4 ol & deux :
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Chapitre 11; :
LES EQUILIBRES CHIMIQUES

1-La notion ﬁl *équilibre chimigue :
Certaines réactions chimigues sont totales telles
HCI + NaOH — NaCi + H;O

Cependant de nombreuses réactions ne sont pas totales, on prend comme exemple : 51 0N
prend x moles de H; et x moles de I; on aura :

Ha = I m=— 2Hi
Ta X X 0
T H-a X-a 2a

Aubout d’un certain temps, la réaction n’évolue plus, et quand on analyse les réactifs et les
produits on trouve qu’il reste : (x-a) moles de H; et de I et qu’il se forme {2a) moles de HL. On
fait la réaction inverse, ¢t on introduit 2x moles de HIL

2H1 e o H: T I
Te x ] 0
T 2x-7b b b
Conclusion :

- La réaction dans le sens 1 est limitée
- La réaction 2 est I'inverse d&lafﬁcﬂﬂﬁé et elie se fait ; la réaction donc est réversible.

H; + I ZHI
- Aumoment ou le systéme n’évolue piuﬁ ans une réaction réversible, on sera & Iétat
d’égquilibre.

Ha(g) + O:(g) a== 2H,0(g) phase vapeur

CH:COOH{l) + CHOH() = CHCO0CH; () + H 0 phose 4

: ligv: <& -

p-Equilibre hétérogéne : On est on présence de plusieurs phases, 1
CaO(s) + CO2(g) ¥=—= CaCO3(s)

H20 (glace] & lﬂﬂ%liquide}

Weo( 1) =—= H.ola)

Eali d*action de relative aux équilibres homogénes:
(Enoncé relatif aux concentrations)

Soit I'équilibre homogéne suivant |

{1)
aA + bB s soaE 3 cC +
{2}
A, B.... representent les ﬂ'i.le‘!.vElr_lI:i_:ﬁ Les cosfficients de 14 réaction. La loi d'action d=
masse 5 ecrit

i e e o e St e e e e e e R e i e i S
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cr o . llk T | : \_1' et i
ke, = e
(AP B asSE.

Kc est appelée la constante d’équilibre de la réaction, ke a une valeur donnée 4 une température
précise done, elle dépend de la température.

[A], [B]... les concentrations des substances (en moleditre).

. indice « ¢ » indigue que la loi est relative aux concentrations.

Exemple :
A
CH:COOH (1) + H0(1) ;_-:;}: CH,COU (1) + H:O' (1)
(2)
[CHCO0T [H:07)
K‘} =

[CH,COOLH] [H:0]
CH:COO () + HO°(H) CH:COOH () + HO({)

[CH;COOH] [H;O] 1
K = KcKe'=1donc Kec = —

[CH:COOT [H:07] K¢’

l__i_'."f___;_muaé relatif aux pressions pmrtiellﬂ:ﬁ
La constarte d équilibre d"une unan;ﬂmsegazeuaﬂpem-&mupﬁméeépurﬁrdes

pressions partielle .
Soit I"équilibre homogéne phase gazeuse sufvant :

b
aA + BB p——— ¢cC + dD ,','}.‘r\(i*f)}'{*""&)
[cr oy _
ke = Ona PaV =n.RT donc: [A] = DA~ Pa
(Al [BP T

En remplagant dans la relation de Kecon aura: ) . __Q_: + .J.)
e PO (RT)

¢)" (Bd)° ™ =
RD° T P pd () 1 g

Ke= — =

(Pa)*  (Pb)’
®D)* (RD)® =

Sk
Y <
._""_<“;_+_,F\.F _{-B_]:)-___ “- :

TOURS DE CHIMIE. .n,’s-}; ey ey
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Finalement :

‘ Kp = Ke(RT)™"

I

R = 0,082 litre.atm K mole
Exemple: 4} Mgy L%} s '1'.1[3) == £ HL L%B

\%,Eﬂi‘ K D KoM (BT e 2907
Mm PH'LPI‘I. H?‘:V\'.r

2) Na(g)+2H(g) =2 23 (8]
V\F'; F‘ﬂ {\RTFH ﬂh: e @-'i-'.:'i‘}: o W*RLﬁ\L

La loi d*action de masse s’applique 4 la phase vapeur seule dans un équilibre ou il y a des gaz
(solide — gaz) ou (liquide — gaz) et elle s’applique & la phase liquide seule dans un équilibre
(liquide — solide).

Exemples:

1-CaCOs (s +* CaO(s) + CO, () Hc = Eﬁ:ﬂj..,j .

2Co(s) + N #=3 Co™ + Nifs) Ke= fﬁiﬂf

H0() +=5 HO(vapeur) kK . Eﬂﬂiwﬂ,

L0 + 0 = 0o K o A
[ce].

COURS DE CHIMIE
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A~ Soit I"équilibre suivant entre les gaz A, B, C, D :

: af BB e of + dD
On démontre que:
<
sl =ad + RTIn By B°
o

: ; . Kp
P1 = pression particlle
Pi=XiPt A= gy Pi=Pel Ry =

Nt

A 1"équilibre on a : ﬁG’: =@, done : .

L iqualibre
M_Sg*;TE,mE ‘gxﬂ&b"

Kp : constante d’éthhre pour les constituants gareux relative aux pressions partielles

On rappelle aussi que :

AGr = AHy=- TASy et

SiT=298K onaura: Kp=g™o'™

Remarque : La constante R dépend de 1"unité de AG.

T
= AH® + [ AnCpdT
29%
T
AS® + [ AnCp dT
; 28%

5-5_ HCLQv
Hoodond =K M55

S48
B- Rels ntes d’ hp= @ ingre=
Kp : constante d‘équllﬂ::m relative aux pressions partielles
Re R .. aux concentrations
En,s;- .. aux fractions molaires o
| 9§ e PN ..aux nombre de moles. Ny
Imrmucl&quxltbmseprﬂdmtmm molécules en phase vapeur : O "_'I|L '_ll E
< JL%p H-‘.‘Lh
+ m— . T + 3B HI‘ T ———— b F’h
c:-i?.cm g CxaJ 0] ﬁ
KG[R‘I‘}
- i{p -Ex P
" Ex=KaN*

An : Nombre de moles des produils gazewx
P : pression tolale
N : nombre de muiﬂ:s t-:rta! 4 ¥ éthbre

- Si.Ap==4); on aura :

FOURS DE CHIMIE
1" AWNEE DE MEDECTNE DENTAIRE
2042 [543

- nombres de moles des réactifs gazeux
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L 1-Hy " _1_ :-'_'.-" i ““::'.:!. e i

FITR%i]

Loi de VAN |

La constante de "équilibre varie avec ls température T selon la relation

s ——

== mrs —

—

din Kp = AH
RT?

dT

=

Cema o h Tehadaa o e S

Si A H est constante entre deux températures T1 et T2, on peut intégrer cette relation.
ol

Yo T 5 P z
,jm & = E\HP]V%_(.H

ehn Wi 5
il KTZ
Ta J_,s"' Tq, H \ .1
- Qe = A (oras),
] o g e
g 41
T iy

On peut exprimer 1"état d’équilibre & partir de I'ctat initial en nombre de rt}ulas, -
concentrations ou en pressions partielles, mais on utilise surtout le coefficient de d;:smmam_@.

4- On utilise le nombre de moles :
Soit L’ équlibre suivant
Al + Bl =—F K@
ol TO a b ¥
i i g-X b - x 2%
/?.. L}f"'"' QJ éf"ﬂl Nombre de moles restant nombre de moles formeés
La composition du systéme a 1"équilibre est :
Ty ™4 — X
ng=b-x%
ni'-’.?x pr=pa+nb+ne = a-x+bh-x+2x =ﬂ'+b
—~ = i + b : ok
fir = nd 4 ¥ e = ;-':'1_-____.
K ' hé = :{}L il_._'__‘ h.{.: "-"HL-" Lﬁ-
" T ang  (@X)(b-%)
COURS DE CHIMIE i e — '_'_'_" =
17 ANNEE DE MEDECINE DEMNTATRE o WG MERABET. ATMAN
Wity =od3 " . )
Sl o il ) L_ ]
W = Naz> . QX (07-] (a_x)(b-¥
A W Gk b
< ,i o Lx
- hE}_r; - ’ﬂ '-F“ ﬁl—- i —
= . atk S 5




b - On utilise le coefficient de dissociation « :
Définition ;
Le cneﬁ“ cmnt de mmmuun a st le nnml::r-a de moles dissocié du réactit sur ke nombre de

P ~ Nombre de molEs Tissocié ) :
| &= L( vl} ]
| - =" hum!lre de moles !Ilttlﬂ:ln"-
s e, e
Exemple 1 :
FCls{g) +&—==* PChig) + Chig o 5-:% : E A
L L™ o] O .
= - g =X b 4 .:: HT__}__;h_}-lp{ﬁ.}lg{r .rhnﬂ{l
£—— o : o
& e
VM%E;”JEJE N;;b+mW:AnWw]

F#:1

O exprime la constante de I éyuilibre Kp en fonction de «:

-:F@lq'ef{,‘ P""K"P‘f 2 s
4 Prdi<

Foospy v ikt
. i E& ] i i T al
=l b i ) e T
- ele &% ST
FE? = :ﬁq_,?:t S V1 ?_ L
| Mop= & Pr
Ro. -t b, - (B2 Pr | T o)
= & T R ETL
b, = Xppr =P .p _{ff_ :
e
%gif; b \fea e S (| «cd)
+ - S e e e
COURSDECHAME . _}-L.p=_-"i.—l~ R
1 ANNEE DE MEDECTNE DENTAIRE CHP G MEERARET - ATHIANT
AR 12043 _



g;nuvlggtiﬁns : Les valeurs de la variation des énergies et de la constante d°équilibre sont
données pour la réaction dans le sens (1).

4)
aA + bB Eﬁ! o B % Ak
(2)
Pn Pe
Kp] i
Fa Pp
Py Pa 1
La constante dans le sens (2) sera : Kp; = Dong * Ky = —
Pe Pp Kps

51 AG q 0 dans le sens 1, elle sera positive (ﬁﬁp ) dans le sens 2.

Exemple 2;
00 (g) +——F 2C0(g) + O:(g) Lo
L m @ B P
E:__.} m__m d’E'ﬁ](z e i = '.r\ﬂ’{- £
= e e
¥, —n X LAY Do
ou biens G (g — L colg)+ C}E{Q} ‘ =Ry
ke e “ o X=y E{-T j
Lo ol = A
h, —nA o 4%

r2

Exemple 3: deux réactifs avec le méme nombre de moles :

N o
H2(g) + 2(g) a=== 2HI(g) 4 ™
&, 4 WUEL "i"‘iWEE- o }f'q"'-;:-' N +J"l = -!:{_'t._ib{'
= A A_te b |
PR I 2 =

A

0L S R
PPh TR AR § o

2K pr = o
e H By - A
G S

COURS DE CHIMIE
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Exemple 4 : deux réactifs avec des nombres de moles différents
= (Jn raisonne par rapport & He, et soit x la quantité de H; dissociée on aura -

N ¢+ M@ = 2NH ) i
b Mol Apdes. o i Yo
- T Y _ Lo ol IF- .

,1_..{:{. %-?"ﬂ{ iﬂ{

= On raisonne par rapport & N, et soit x la quantité de N dissocide on aura *

Na(g) 4 3Hu(g) = MWis(g)
. Awde 3indes o

o B
B e Lo
i—r
Ao K Le{ o o .
TOURS DE CHIMIE = ' s e e %Y AT =
1™ ANKEE DE MEDECINE DENTAIRE M™ G- MERADET- ATMAMT
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Loi générale
« Toute modification d’un facteur d’un équilibre réversible, entraine le déplacement de
|*équilibre dans un sens qui tend & s°opposer & la variation du facteur considére »

1- Influence d¢ la température : Loi de VAN® TOFF

Une élévation de la température 4 pression constante, provoque le déplacement de 1"équilibre
dans le sens de la réaction endothermique. Une diminution de la température provoquera le
déplacement de I"équilibre dans le sens exothermigue.

(1)
Exemple: MNa(g) + 3H:(g) = INH;(g) AH=-9204Kj
(2) A
Si T augmente..S¢. dePase dons e Bons ende dove Rens@.
SiTAmMINUE. .. .ot oo i ¥ i Efﬁﬁﬁi—%;\w é,:gl.-m“_ “:éﬂhq@;

5 Tnfluence de la pression : « Loi de Lechatelier»

Une augmentation de la pression provogque le déplacement de I'équilibre dans le sens qui
diminue le nombre de moles gazeuses (le yolume diminue). Une diminution de la pression
provoque le déplacement de I"équilibre dans le sens qui augmente le nombre de moles gazeuses
(le volume augmente).

Exemple : (1)
Ni(g) + 3Ha(g) == INH:(@

| (2 . -
Si P augmente Je=.. €. Aepoce Jdans EL BE v Wﬁhbﬂaﬁs&&@-
SiPdit‘ﬂi.‘lluﬁ....f,.—:........,r.-c.,......,:r. e s ﬂHT:-} &hG@;-

3.Inflaence de la concentration des constituants :

Une augmentation de la concentration d’un constituant provoque le déplacement de l’éguﬂihw
dans le sens d’une diminution de la substance ajoutée. Une diminution de la concentration
provoque le déplacement de 1"équilibre dans le sens de i"apparition de la substance retirée.

Exemple : (1)
N:(g) + 3H:(g) &= INH;(g)

{2] : o r A
$i on ajoute de 'azote Ny I'équilibre se deéplace. Jons \e Sens 9e \a. .iﬁpl{x F@n[@'{)ﬁfa@ﬁ@-

i
Si on enléve une quantité de NH; Uéquilibre se déplace. loppalibon Atk => Se.s\®

- i

ci © S %'mamh VU o AU =0 e o pression ) aucun E@\@r S

—

Remarque’ Sork v‘q\ﬁ%!mf‘#.‘- Hs [%S e {@J % 2Hl1 L@J

—rr "
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VI Les sels en solution :

i- Etude des sels peu solubles : (le produit de solubilité) Lo )
Drams cette catégorie de sels seule une trés faible concentration passe & 1'éiat dissous La précipitation
de ces sels dans 'ean est immeédiate et on a en présence 4 chaque fois le solide avec les ions dissous
L' équilibre sera hétérogéne.

Exemple :
ApCl(s) mﬁ-g# 4 O loi d"action de masse
Ke= . Ks= [Ag [C1] Y.fﬂém?ée Solubsi e
[AeCh)

K3 ; Le produit de solubilité du sel, il ne dépend que de la température.
A25°C Ks (AgCl) = 1.6 1077

Géngralisation : Soit un sel Ax™" By™, I'équilibre sera
Ax™ By ™ el A e B Done:

Ks = [A™]"[B"]" ainsipour le sulfure d’argent Ag,S:
¥ ; ' 7

Ks = [Ag]° 7] (bR =g

[Remargued Le produit de solubilité Ks est une caractéristique de la solubilité du sel. Plus le sel est

soluble plus Ks est grand.

Les produits de solubilité Ks sont tabulés a 25°C -

| Halogénures | Ks Autres sels__| Ks | _Hydroxydes Ks !
CaF, 34100 BaSO, o™ Fe{OH); Ty
ApCl 1.6 10° PBS0O, t 10 Cu(OH), {1 B
8 Mg(OH)2 10

| AgCh {107 [ HgS
La solubilités On caractérise un sel peu soluble par son produit de solubilité Ks ou bien par la

Définition : La solubilité d'un sel est le nombre de moles de ce sel qu'on peut dissoudre dans un litre
d’can pure. Eile est notée S et ellc est exprimée en moleflitres @Gnole) ou en grammesflitres (/).

® ACL®) =2 A + d [Ag] =[CIT =1molel=$

Ks= [Ag] [Cr] = S* DoncS= Ke= 1610™ §=12610-"mole/

@ Apl S 1@" + 8
’ : s
R [%+j‘i;'*§'l (2g5= b gt
et Ca (PO =t 3ICa" + PO

}4{;1 Eﬂﬁjtpﬂf-]l 3 .
K= (Bs)es)= LASXUS

- I‘-‘\
I
K =108 5
Promicne Aanee oo Medosine Dentans cEABGEE PAR WS G MERLARET
THERMODYMAMIGUE CouRe

s RO | BOAY A27).

prerar ol ir P Py
.
i, i r‘ﬂ
N>
" T
0
gj;:
%
|



Remargue: Pour I"équilibie: AC(S) —» A’ AR 3

Ks = [AT] [C]
P x '""f'__""'-—-"'_—'_'d'_h'"“--—fh
7~ 5

[AT [C] Ks: il y a précipitation du corps sous forme de solide.

1 .5 5 (AT [ {Ks:lzmsmﬁﬁmu_
L 5 AN e Ks : il v & samration.

- Donc une solution doit toujours vérifier:  [A7] [C] & Ks. Autrement elle sera saturée et il y aura

précipitation. : _

{:‘ummutuméthhm, silibre I’i ' sel solide et ses ioms peut subir des déplacements sous
l’mfhlmd&htﬂmpﬁﬁm:ee:im:jdépmﬁmdusigmdnl'mﬂmlpiﬁMnsiquﬂml*inﬂumdala
concentration et ce sera I'effet d’ions communs. = ok
Exemples; AH « RLKT  -Si THI-<= e deploce dwsle sens {“&ﬁiﬁ?ﬁ%ﬂ t

(3 Agf:][a}.‘g__—'-“*,&ég‘ .

Sion i it dans la solntion de " AgNGy on aura [A.g;j} done Péquilibre se déplacera Jais Jo
sens (). —» lo Solubilire M.

@  AwSO: == 228 + 50,7
63y 5[115{:0* milieu acide (frﬁ‘ig.ﬂ*)
HSOy

Done [S0O; "]J I'équ%bre se déplacera done dans le sens, fih@a.mhﬂ\‘.‘m -ﬂiﬁ ‘E{}:‘-:J LS @
lo. Solubitiva ).

@j ?;ﬁlj@ le el est 4G %mle [L & 2CC celledec le ,,-;;:clm:k de
Solubillite s dw Sl i A o

) le b, & &< Je 5Q, esk %&QE |
@éﬂ, rl;phjer Lo e _‘é\f% Mg(ih} S(3L) c(16). |
Que %Efa la E\ubiﬁi‘r'él e “ﬂh T oh W-& de Qlacide-

Premdvs Adode de Madaciee Depisin EEARTHIE FAR M- 1L pdEa g T
THERMOD Y MAMIDTIE e
HER L P M e {_ ':;L] Eg

222043 2.




	01
	02
	03
	04
	05
	06
	07
	08
	09
	10
	11
	12
	13
	14
	15
	16
	17
	18
	19
	20
	21
	22
	23

