'UN
CHIMIQUE




Une réaction est totale si a la fin de la réaction au moins un des réactifs est
completement consommeé, ce réactif est le réactif limitant.

Ex : Lorsqu’on fait b I’'une réaction totale.

C+0, > CO,






Etat initial n, 0 O

Etat
intermédiaire

n,—a x O+ cx O+ dx

Etat final n—ax_.. n,—bx., O+cx  O0+dx_,

x est appelé 'avancement de la réaction, |I représente Io quantité
de réactif qui a réagi ou de produit formé a un instant donné. I

s’exprime en mol. x___est 'avancement final.




etng, ny
ite dans les

Signification

Les réactifs disparaissent dans les proportions stoechiométriques.
Les produits apparaissent dans les proportions stcechiométriques.




r triques.
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Elﬁi&MlNATlON DE L'ETAT FINAL POUR UNE REACTION TOT/érdE!

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

en état final. Ce réactif est le réactif limitant.

Détermination de X N

On fait deux hypothéses pour déterminer le réactif limitant :

®* Hypothése n°1 : A est le réactif limitant, donc en état final : n, —a.x__.;, =0

n
SO“' n] — G.qux-l et Xmax1 = ;1
®* Hypothése n°2 : B est le réactif limitant, donc en état final : n, —b.x__ . =0
) n
SO'T n2 = b.xmax2 eT xmaxz = ?2

C’est le plus petit des deux « x___» gu’il faut conserver, son hypothése est validée,

max

I’autre est éliminée car impossible.
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EXERCICE 1 ‘
On fait réagir 10.0 g de dihydrogéene avec 10.0 g de dioxygéene

suivant I'équation : 2H, , + O,y — 2 H,O, . On ne consideérera pas

que le dioxygéene est en exces.

Détermination des quantités de matiére en état initial :

Dihydrogéne : n; = :;Hz % = 5,0 mol | Bl shlsrie
H2

Tableau d’avancement (sans I'état intermédiaire ) :




Conclusion :

/DOn conserve le x_ _ le plus faible donc ici, = 0.31 mol



n,-2xmax = 5,0—-2 x 0,31 = 4,4 mol

O mol (réactif limitant).

8 2x__ =2x0,31=0,62 mol

Ny,o

%



2.1 NOTION DE REACTION LIMITEE ET D’EQUILIBRE

Q 2. REACTION LIMITEE
\

" Un acide faible réagit partiellement avec I'’eau suivant I'équation :

AH + H,O = H,O" + A

Cette réaction limitée conduit a un état d’équilibre. Toutes les
especes figurant dans I'équation sont présentes en état final. La

double fleche indique que la réaction est limitée.

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

produits et des réactifs & |'état final.




roscopique le

eactions ont

nensent exactement.







‘que pour une

réaction totc

Il nest pas possible d'utiliser les hypothéses au sujet du réactif

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

/>de réaction, Qp.




Etat initial n, n, 0 0

A Etat intermédiaire n, - x n,- X 0+ x 0+ x

Etat final n, - X

i



*Sit=
* Si0 <1 <1, latransformation est partielle ou limitée.

* Si T =0, la transformation n'a pas eu lieu.

/>° Le taux d’avancement est sans unité.



on

es interactions qui

VO , ion chimique.

Ainsi, la concentro 3 ne sera pas véritablement la

e

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

Cet écart a l'idéalité oblige a introduire une grandeur corrective : I'activité

/éﬁ) un constituant.




Etat physique Activité, a Commentaire

Solide pur / liquide pur =1

Soluté (ions (i ») = C. (en mol.L'")
Solvant =1 Assimilable a un liquide pur
Gaz «i» = P. (en bar) Il s’agit de la pression partielle du gaz.

La pression totale d’'un mélange de gaz est

égale a la somme des pressions partielles

/) L'activité est une grandeur sans unité




e

Les coefficients stoechiométriques sont en exposant.




_ArGO
K=e RT ouencore A.GY=-RTIn(K)

associée A une

—

* A.GY est I'enthe I cprime en J.mol' (voir biochimie)

*R=28,314 J.mol'. K-

® T est exprimé en K

%
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h 1 4 [ N K J — M a .

A I'équilibre : K = Qr soit K = —2—

Ap-ad
B'acC

ag

/;D A I'équilibre, la constante d’équilibre est égale au quotient de réaction (Qr).
0O)




quilibrée) si

104 <K< 104

On parle de réaction trés peu avancée ou trés limitée lorsque LSS [0k

%



3. ENERGIE ECHANGEE AU COURS D’'UNE REACTION CHIMIQUFO/ |
3.1 ENTHALPIE STANDARD DE REACTION

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

I'extérieur.

'enthalpie standard de réaction, A H® correspond & la quantité de
chaleur échangée par le milieu réactionnel avec I'extérieur, a la

température T et sous une pression de 1 bar, pour un avancement de la
réaction valant une mole. Elle s’exprime en J.mol-'.

On peut la déterminer expérimentalement, ou par calcul ¢

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

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

yreécisee).






Q_=n.AH°

P

®n est la quantité de r | actit qui a reagi.

*n = x,, 'avancement final de la réaction.

%



Le systéme peut évoluer vers un nouvel état d’équilibre, on dit qu'on a
déplacé I'équilibre dans le sens 1(direct) ou dans le sens 2 (indirect).

® Le systéme peut aussi évoluer vers une réaction totale.

/p




Lorsqu’on impose une contrainte a un systeme, le systéeme évolue

de maniére a minimiser cette contrainte.

® Cette loi es ipe de modération ou de

contrariéete.

® Elle s'applique a des domaines tres divers.



1.2 MODIFICATION DE LA COMPOSITION
D’UN SYSTEME A EQUILIBRE

Si I'on modifie la quantité d'un des constituants (produit ou réactif) une fois
I'équilibre atteint, le systéme chimique évolue; il faut recalculer Q, et le
comparer & la constante d'équilibre pour savoir dans quel sens.

Si Q; = K la réaction a atteint I'équilibre, le systéme n'évolue plus.

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

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

Le systéme évolue jusqu'a ce qu’un nouvel équilibre soit atteint.



D’apres la vale : e considérée comme totale ou limitée 2

En déduire la valeur de x; et déterminer les concentrations en état final.

On modifie I'’équilibre en ajoutant des ions argent de telle sorte que la nouvelle concentration
est [Ag*],= 0,50 mol.L-!, calculer le nouveau Q; et en déduire le sens de déplacement de

I'équilibre.




Etat initial n, n, N, n,
Etat intermédiaire n, - X n, - 2x n; + x n, + 2x

Etat final n, - X n, - 2x; n; + x; Ny 4+ 2X;

4 4. Qp <K, le systé

5. K > 10* la réaction peut étre considérée comme totale. On peut faire les 2 hypothéses.

7§§1ypo’rhése 1 : Zn est limitant donc x;; = % = 0,31 mol
(Hypothése 2 : Ag™ est limitant donc x,, = % = 0,10 mol

On gdrde le plus petit des deux : x; = 0,10 mol




ation, la nouvelle

CONCE

2 -
Q — Azn2+ aAg - _
2 - 2
i AZn Ay o+ 1x[Ag™]3
@
?}2 < K, le systeme évolue dans le sens 1 ou sens direct.




Une élévation de la température provoque une évolution qui permet
de la faire diminuer, donc favorise le sens endothermique de la
réaction.

Inversement, une diminution de la température déplace I'équilibre
dans le sens exothermique de la réaction.

/; Les sens endothermique et exothermique sont déterminés par le signe de A H°.



e systeme

-395,7 -296,8
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