Chimie cours                                                                                  Chap VI : Oxydoréduction 19/04/2006

Chap VI Oxydoréduction
I ] Classification chimique

1) Etude expérimentale (cf. TP)

2) Réaction d’oxydoréduction, couple Redox

a) Exemples :

Ex :1 Cu2+ + Fe → Cu + Fe2+      (I.3 du TP)

                    Cu2+ + 2e- →Cu

                    Fe → Fe2+ + 2e-      
              Cu2+ + Fe → Cu + Fe2+ 

Ex :2  Cu + 2Ag+ → 2Ag + Cu2+  (I.4 du TP)

                   Cu → Cu2+ + 2e- 

             SYMBOL 180 \f "Symbol"\h2 ( Ag+ + e- → Ag)      

         Cu + 2Ag+ → Cu2+ + 2Ag

b) Définitions :

Réaction d’oxydoréduction : réaction pour laquelle il y a échange d’électrons.

Analogue aux réactions acide basique où il y avait échange de protons H+ .

Le plus souvent l’équation de la réaction s’obtient en écrivant des demi équations électroniques, le nombre d’électrons échangé devant être le même.
Réducteur : Espèce chimique qui donne des e- .

Oxydant : Espèce chimique qui prend des e- .
c) Couple Redox :

Existence de couple redox : OX – RED
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Ox + n e- →  Red    où n = 1 ;2 ;3 ;4 ;….

Ox et Red sont dit « conjugués » (analogue aux couples acide base)
Ex :  Cu2+ / Cu   ;   Fe2+ / Fe   ;    Ag+ / Ag

Une réaction d’oxydoréduction fait intervenir 2 couples : Ox1 / Red1    Ox2 / Red2

2 possibilités :

Ox1 + Red2  →  Red1 + Ox2       Toujours 1 seul des 2 possibilités qui se produit en pratique!

Ox2 + Red1  →  Red2 + Ox1

3) Classification des couples:

Cu2+ / Cu   ;   Fe2+ / Fe   ;    Ag+ / Ag

· Quel est la réaction entre Ag+ / Ag et Cu2+ / Cu ?
2Ag+ + Cu → 2Ag + Cu2+    ou   Cu2+ + 2Ag → Cu + 2Ag+ 
SYMBOL 222 \f "Symbol"\h Ag+ est plus oxydant que Cu2+ 

SYMBOL 222 \f "Symbol"\h Cu est plus réducteur que Ag
· Quel est la réaction entre Cu2+ / Cu et Fe2+ / Fe ?
Fe2+ + Cu → Fe + Cu2+    ou    Cu2+ + Fe → Cu + Fe2+ 
SYMBOL 222 \f "Symbol"\h Fe2+ est plus oxydant que Cu2+ 

SYMBOL 222 \f "Symbol"\h Cu est plus réducteur que Fe

Question : Peut on vérifier que Ag+ est plus oxydant que Fe2+ ?  « oui »
SYMBOL 222 \f "Symbol"\h 2Ag+ + Fe → 2Ag + Fe2+ 

Conséquence : Existence de la relation d’ordre :

                 Oxydant                                    Réducteur                                    Couple
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Classement d’autres couples :

H3O+ / H2 se note H+ / H2 Pour simplifier (en redox)
· H+ / H2 ?      
· H+ / H2 avec Fe2+ / Fe : 2H+ + Fe → Fe2+ + H2 SYMBOL 222 \f "Symbol"\h H+ + oxydant que Fe2+ .
· H+ / H2 avec Cu2+ / Cu :  2H+ + Cu → ….. SYMBOL 222 \f "Symbol"\h ne marche pas donc CuH2+ + oxydant que H+
· Zn2+ / Zn ? 
· Zn2+ / Zn avec Fe2+ / Fe : Zn + Fe2+ → Zn2+ + Fe SYMBOL 222 \f "Symbol"\h Fe2+ + oxydant que Zn2+.

[image: image3.bmp]
4) Prévision d’une réaction redox :
La réaction qui ce produit entre 2 couples correspond à la réaction entre l’oxydant le plus fort et le réducteur le plus fort. 

[image: image4.bmp][image: image5.bmp][image: image6.bmp]
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Ox1 réagit avec Red2, pour donner Ox2 et Red 1

Exo fiche 1

II ] Potentiel d’oxydoréduction :

1) Etude expérimentale (voir TP étude de piles)

2) Etude de la pile à électrodes Zinc/Cuivre :




Observation : Un courant électrique circule du + vers le – à l’extérieur de la pile

Microscopiquement, déplacement d’e- dans les parties métalliques, les solutions et le pont.
Représentation :

 - Zn / Zn2+//Cu2+/Cu +

Interprétation :

2 couples  Zn2+/Zn  et Cu2+/Cu




Cu2+        Cu   
Les électrons peuvent s’échanger par l’intermédiaire du circuit électrique.

Zn2+         Zn

    Zn → Zn2+ + 2e-
    Cu2+ + 2e-→Cu

Zn + Cu2+ → Zn2+ + Cu

3) Généralisation :



Chaque demi-pile correspond à un couple redox.

Rq :

L’électrode est souvent constituée par le réducteur ce n’est pas  obligatoire * dessin2*
Ex :  

4) Une demi pile particulière : L’électrode standard à l’hydrogène ESH

Couple H+/H2  et 2H+ + 2e-

5) Potentiel d’électrodes (potentiel redox)
Chaque électrodes d’une demi pile (en fait, chaque demi-piles) se trouvent à un certain potentiel

Notation : ox/red

Potentiel de la demi pile

=E ox/red

=Potentiel du couple ox/red

Eox/red= potentiel de H (V(M)) 

SYMBOL 187 \f "Symbol"\h potentiel de n’importe quel point de la demi-pile

Conditions standards [  ] = 1 mol/L    pression = 1 bar
Dans ce cas, E ox/red est noté Eox°/red
E°ox/red = potentiel standard du couple ox/red
Par convention, E°H+/He = 0.00V
(potentiel standard de l’ESH)

Ainsi en construisant des piles et en mesurant des diff de potentiel dans les conditions standard on peut déduire les E° de n’importe quel couple.

Rq : En pratique on utilise la demi-pile au calomel au lieu de l’ESH

6) Classement des couples selon leurs potentiel standard :

LE potentiel d’un couple redox est d’autant plus élevé que le pouvoir de l’oxydant est fort voir facile
Ex : Ag+/Ag   Au3+/au sont à des porp élevés et les oxydants Ag+ et Au3+ sont fort.

SYMBOL 222 \f "Symbol"\h La classification des couples peut donc ce faire selon les potentiels.
Prévision d’une réaction :

La réaction redox entre 2 couples, est la réaction de l’oxydant du couple de potentiel le plus élevé avec le réducteur du couple de potentiel le moins élevé.



Application : -calcul de la fem d’une pile et déduction de ca polarité

Rq : Si la diff de potentiel est > à 0.3V ; la réaction d’oxydoréduction est considéré comme total sinon elle est limitée.

Ex : Ag+/Ag     
    Ag+ + e- → Ag
       Fe3+/Fe2+                Fe2+ → Fe3+ + e-



Ag++Fe2+→Fe3++Ag

E° Ag+/Ag – E° Fe3+/Fe = 0.03V < 0.3V donc
III ] Loi de Nernst

1) Analyse du TP « Potentiel d’électrode » :


 V mesure e= E Fe3+/fe2+ – E ref
Soit V1 volume de S1 à 10-2mol/L

       V2 volumes de S2 à 10-2mol/L

n Fe2+ dans le mélange = n Fe2+ apportés = (10-2 SYMBOL 180 \f "Symbol"\hV1)

n Fe3+ dans le mélange = n Fe3+ apporté = (10-2 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h V2)

Dans le mélange [Fe2+] = EQ \s\do2(\f(10-2V1; V1+V2))



    [Fe3+] = EQ \s\do2(\f(10-2V2; V1+V2))

On en déduit (cf courbe du TP)
E= a log EQ \s\do2(\f(V2;V1)) + b    où a = 0.06V
E = (E Fe3+/Fe2+ – E ref) = 0.06 log EQ \s\do2(\f([Fe3+];[Fe2+])) + b

E Fe3+/Fe2+ = E ref +b + 0.06 log EQ \s\do2(\f([Fe3+];[Fe2+]))
                0.25 +0.44 SYMBOL 187 \f "Symbol"\h0.7

E Fe3+/Fe2+ + E° Fe3+/Fe2+ + 0.06 log EQ \s\do2(\f([Fe3+];[Fe2+]))
2) Enoncée de la loi de Nernst.

Soit un couple Ox/Red caractérisé par sa demi équation

 A Ox + b B +n e- → cC + d Red
               Toujours à gauche
D’une manière générale, le potentiel d’électrode du couple Ox/Red s’écrit; E Ox/Red
Eox/red = E°ox/red +  eq \s\do1(\f(0.06;n)) log  eq \s\do1(\f((aOx)a (aB)b;(aC)c (aRed)d))
Avec a(…) = activité de l’espèce chimique (…)

Si espèce chimique soluble (ions , molécules,…) a=[…] unité (mol/L)

Si espèce chimique gazeuse ; a = pression partielle. unité atm ou bar

Rq : H2o ne dois pas intervenir dans la  loi de Nernst.

Examples
 H+/H2 : E H+/H2 = E° H+/H2 +  eq \s\do1(\f(0.06;2)) log  eq \s\do1(\f([H+]2;[PH2]1))                 2H++2e- → H2
Fe3+/Fe2+  Fe3++e-→Fe2+
E Fe3+/Fe2+ = E° Fe3+/Fe2+ +  eq \s\do1(\f(0.06;1)) log EQ \s\do2(\f([Fe3+];[Fe2+]))
MnO4-/Mn2+   nO4- + 8H+ +5e- → Mn2+ + 4H2o  

 E MnO4-/Mn2+ = E° MnO4-/Mn2+ +  eq \s\do1(\f(0.06;5)) log  eq \s\do1(\f([H+]8+[MnO4-];[Mn2+]))
3) Application: voir exo:
Dans un exercice, voir si on  est dans les conditions standards  ou non
En dehors des conditions standards, la classification des couples peut changer.

IV ] Dosage d’oxydoréduction :

1) Présentation :

La réaction de dosage est une réaction d’oxydoréduction

4 propriétés obligatoires

- Réaction de dosage rapide , totale, unique.

- une équivalence aisément repérable
Détection de l’équivalence …

- Soit un changement de couleur

- Soit une brusque variation d’une grandeur physique

2) Dosage redox avec changement de couleur

a) Dosage des ions ferreux Fe2+ (ion FerII)


Mno4-   1.51      Mn2+
>0.3V donc réaction redox totale

Fe3+      0.77      Fe2+
Mno4- + 8H- +5e- → Mn2+– 4H2o
Fe3+ +e- →Fe2+
Mno4- + 8H+ + 5 Fe2+→ Mn2+ + 5Fe3++4H2o        reaction de dosage
Mno4-+8H3o++5Fe2+→Mn2++5Fe3++15H2o
Nécessites d’acidifier le milieu

Avec Hcl?  Hcl +H2o → cl- +H3o+

Mno4-   1.51      Mn2+
Impossible d’utiliser Hcl car certains ions Mno4- réagissent avec des ions cl-  car des ions No3-                              réagissent 
Cl2        1.36      cl-
Avec HNo3? (nitrique) HNo3 + H2o → No3- + H3o+

No3-                    No

Impossible d’utiliser Hno3 car des ions No3- réagissent immédiatement                    avec des ions Fe2+
Fe3+                             Fe2+
Avec H2So4 ? (sulfurique) H2So4 + 2H2o → SO42- +2H3O+
S2o8                 So42-
                                         Pas de réaction parasite on acidifie avec h2So4
Mno4-               Mn2+
Fe3+                             Fe2+
So42-                  So2
Montage:

Travail à faire: déterminer la concentration molaire en Fe2+ pour solution d’ox
→13.8mL de Mno42- +K+ à 4.10-3
Réaction de dosage

MnO4- + 5Fe2+ + 8H+ → Mn2+ +4H2o

 (A           (B

L’équivalence est repérée lors de la persistance de la coloration violette des ions MnO4-
A l’équivalence

EQ \s\do2(\f(nFe2+ initial;5)) = n Mno4- ajoute    eq \s\do1(\f(nB;())  =   eq \s\do1(\f(nA;())
nMnO4- ajouté = 4 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 10-3 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 13.8 .10-6 mol

donc nFe2+ initial = 5 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 55.2 .10-6 = 27.6.10-5
[Fe2+] =  eq \s\do1(\f(27.6.10-5;10.10-3)) = 27.6.10-3mol/L

b) Dosage du diode I2 (jaune)

I2                I-
S4o62-         S2o32- ion thionsulfate

            I2 +2e- → 2I-
S2O32- + 3H2o → S4O62- + 6H+ +2e-
    2S2O32- + I2 → 2I- + S4o62-
Pas besoin d’acidifier équivalence détecté l’lorsque la couleur jaune disparait 

Rq on emploi de l’amidon pour permettre de colorer le I2 en bleu prononcé

EQ \s\do2(\f(nS2o32- ajouter ;2)) = EQ \s\do2(\f(nI2 initial ;1))
3) Dosage potentiometrique
Voir TP «  dosage d’un solution d’ion fer III par manganimétrie »

V ] Corrosion :
1) Expériences

Exp1 :



Observation :
La formation est facilitée en milieu humide (surtout en eau salée)

Exp 2 :






Chauffer légèrement

Observation :

Apparition d’une couleur bleu à la pointe et ensuite apparition d’une couleur rose sur le corp et la tête.
Exp 3 :








Observation :


2) Corrosion par voie sèche :
Réaction d’un métal avec le dioxygène O2 de l’air

Ex :             2  Fe +  eq \s\do1(\f(3;2)) O2 → Fe2O3
                   2Al   +  eq \s\do1(\f(3;2)) O2 → Al2 O3
               Aluminium           alumine

Presque tous les métaux se recouvrent avec une couche d’oxyde


Métaux passivés                                                          Métaux corrodable




Oxyde imperméable à O2 la corrosion, s’arrête Oxyde perméable à O2 la corrosion,                                                                                                                                                                            
3) Corrosion par voie humide :
Réaction d’un métal avec le dioxygène O2 en solution.

Voir expériences du 1)
a) Facteur de corrosion –eau  / - ion

b) Caractère électrochimique de la corrosion par voie humide.

Exp 2 et 3
Rôle des ions hexacyanoferrate [Fe(Cn)6]3-

En présence d’ions Fer2+ les ions [Fe(Cn)6]3-, prennent une couleur bleu 

                                            détecteur d’ions Fe2+
Rôle de la phénolphtaléine : en présence d’ion OH-, la phénolphtaléine prend une couleur rose
Interprétation de l’expérience2 :








2 Fe +O2 + 2H2O → 2Fe2+ + 4OH-
Fe +EQ \s\do2(\f(1;2)) O2 + H2O → Fe2+ + 2OH-
Il y a apparition de micro pile car l’oxydation, la réduction on  eu lieu à des endroits différents

Rq : Anode → l’endroit ou ce produit l’oxydation. Anode et oxydant  1ere lettre = voyelle
     Cathode → l’endroit ou ce produit la réduction. 

Cathode et réducteur  1ere lettre  = consone
4) Protection contre la corrosion
· Acier inoxydable : ajout de chrome et de Nickel.

· Mise en place d’une couche protectrice.(galvanisation)
· Protection par sacrificielle (exp3)

Dans l’expérience 3 on à observé une coloration rose donc présence d’ions OH- mais pas de coloration bleu → donc le fer n’as pas réagit avec O2 → pas de corrosion de fer.

Présence d’ions OH- → o2 a réagi : o2 +2H2o +4e- → 4OH-
Zn réagit : Zn → Zn2+ + 2e-





Le zinc se « sacrifie » pour le fer car c’est lui qui donne les e- → anode « sacrificielle »

On relie le fer à un métal plus réducteur que lui (exemple Zn) qui va jouer le role d’anode donc subir l’oxydation à ca place
Application :

Rq        carrosserie de voiture

Galvanisation : couche de protection
VI ] Application des potentiels
1) Détermination d’une faible concentration :

Soit une solution contenant des ions Mp+ (cu2+,  fe2+, zn2+,….) 

[Mp+] ? 

→ par dosage

→ en formant une pile

Mp+/M   Mp+ + pe-      M






E Mp+/M               E ref                          e = |E Mp+/M –E ref|
Or E Mp+/M = E0Mp+/M +  eq \s\do1(\f(0.06;p)) log [Mp+]
Donc e =|E°Mp+/M +  eq \s\do1(\f(0.06;p)) log [Mp+] – E ref|
2) Détermination du Ks d’un composé peu soluble

Exemple : Chromate d’argent Ag2 CrO4 (2Ag+ +crO42-) peu soluble

Ks (Ag2 CrO4) ?

Ag2CrO4(s) 
     2 Ag+ + CrO42-
A cette réaction  est associée Ks = [Ag+]²[CrO42-]

→ Formation d’un précipité  2Ag+ + CrO42- → Ag2 CrO4

Dans la demi pile de gauche, il reste quelques ion Ag+

e = |E1-E2|

E1 = ? ; E2 = ?

Ag+ +e-         Ag+

E2 = E° Ag+/Ag +  eq \s\do1(\f(0.06;1 )) log[Ag+]

E1 = E° Ag+/Ag +  eq \s\do1(\f(0.06;1)) log[Ag+] avec [Ag+] = ( eq \s\do1(\f(K1; [crO42-])) )1/2
e(mesuré) = | 0.06 log  ( eq \s\do1(\f(K1; [crO42-])) )1/2  -0.06 log [Ag+]|

On peut en déduire Ks

Chap VII Thermochimie

        Dans ce chapitre on ne résonnera pas sur des grandeurs massiques mais sur des grandeurs molaires.
I ] Chaleur de réaction :

1) Enthalpie de réaction :



Equation de la réaction :              (A + (B → (C + (D 

                                                   Etat initial     Etat final

                                                  A,B réactifs   C,D produits

· Cas d’une transformation chimique à volume cst



Q = (U
· Cas d’une transformation chimique à pression cste

(p=patm =cstp)




1er principe : (H + (EC + (EP = (W =0) + Q    système ouvert.

Q = (H ; Q = chaleur de réaction
(H = « enthalpie » de la réaction

« Enthalpie » “abus de lang eq \x()age“→ variation d’enthalpie du système chimique au cours de la réaction.
Q = (H) eq \x(Pour une transformation chimique à pression cste )

Si (H < 0, on parle de réaction exothermique 

Si (H > 0, on parle de réaction endothermique

Si P = 1 atm (cas le plus fréquent), conditions standards.

→ (H se note (H° : “enthalpie“ standard de réaction

2) Conditions de mesure des (H : (HT

Un (H se détermine pour une température T choisie qui doit être la même pour l’état initial et pour l’état final


(HT = Hfinale – Hinitiale
H= U + pv  Si T non spécifiée, 298K sous-entendu

3) Exemples

T=298K
Co(g) + EQ \s\do2(\f(1;2)) o2 → Co2(g)        (H°=-283kj (H2-H1)
2co(g) + o2(g) → 2co2(g)   (H = -2 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 283kJ = -566kJ

(H s’écrit encore(pour les 2 exemples):(H° = -283 kJ/Mol (par mol de réactif le plus important)

Rq : co2(g) → co(g) + EQ \s\do2(\f(1;2))o2(g)   (H = +283kJ/mol
4) Enthalpie standard de formation (Hf°d’un corps
C’est la chaleur de réaction mesuré dans les conditions standard (p = 1 atm) lors de la formation d’une mole du corps à partir de corps simples se trouvant dans leurs état physique standard ( à 298k)

Corps simple H2 O2 C H2O  1 seul élément chimique
Exemple (H° (co2(g)) ? C(s) +O2(g)  Co2(g)   (1)

(H°f (Co2(g))  est le (H° de la réaction (1)

(H°f(CH4(g)) ? C(s) + 2h2(g)→Ch4(g)    (2)

(H°f(CH4(g)) est le (H° de la réaction (2)

Rq : (H° (corps simple)=0
Exemple O2(g) → O2(g)

	Corps
	(H°F (kJ/mol)

	Co2(g)
	– 393.6

	Co(g)
	–110.6

	Ch4(g)
	–74.9

	C2H6(g)
	–84.5

	H2O(g)
	–241.9

	H2O(l)
	–286

	Br2(l)
	+30.7

	C(diamant)
	+1.9

	C(g)
	+717


Quelques (°f  





Remarque : Si le corps simple considéré n’est pas dans l’état physique standard, (H° f SYMBOL 185 \f "Symbol"\h0

5) Détermination du (H° d’une réaction quelconque :

a) 1ere méthode par combinaison d’équations chimique :

Exemple on connaît : Co(s) + EQ \s\do2(\f(1;2)) O2(g) → Co2(g)  (H°1
                                          C(g) +O2(g) → Co2(g) (H°2 = (H°f (Co2(g))

Que vaut le (H° de la réaction

C(s) + EQ \s\do2(\f(1;2))O2(g) → Co(g) ?

Co2(g) → Co(g) + EQ \s\do2(\f(1;2)) O2(g)      –(H°1

C(s) + O2(g) → Co2(g)             (H°2
 C(s) + EQ \s\do2(\f(1;2))O2(g) → Co(g)            (H° = –(H°1+ (H°2 = (H2° – (H1°
Rq: On suppose que les 2 réactions on lieu simultanément

b) 2eme méthode : loi de HESS :
Exemple on connaît (H°f(H2o(g)),(H°f(C2H4)(g) ,(H°f(C2H5oH)(g)
Que vaut le (H° de la réaction

C2H4(g) + H2O(g)→ C2H5oH(g)    ?
          Réactifs                 Produit

H2 + EQ \s\do2(\f(1;2)) O2 → H2O(g)                                  (Hf° (H2O(g))
2C(s) +2H2(g) → C2H4(g)                         (Hf°(C2H4(g))

2C(s) + 3H2(g) + EQ \s\do2(\f(1;2))O2(g)→ C2H5oH(g)    (Hf°(C2H5oH(g))

H2o(g) → H2(g) + EQ \s\do2(\f(1;2)) O2(g)                       –(Hf°(H2o(g))

C2H4(g) →2C(s) + 2H2(g)                       –(Hf°(C2H4(g))

2C(s)+3H2(g) +EQ \s\do2(\f(1;2)) O2(g) → C2h5oH(g)      (Hf°(c2H5oH(g))

C2H4(g) + H2O(g) → C2H5oH(g)

On considère que les 3 réactifs se produisent simultanément 

(H° =(Hf°(C2H5oH(l) - (Hf°(H2o(g)) – (Hf°(c2H4(g))

(H° = (Hf°(C2H5oH(l)) – ((Hf°(h2o(g) + (Hf°(C2H4(g)))
Loi de HESS: (H° réaction = ((Hf°(produits)-( (Hf°(réactifs)

Exemple d’application

On a C2H6(g) + eq \s\do1(\f(7;2)) O2(g) → 2c2(g) +3H2O(l)

(H° de la réaction = -1561kJ (-1561kg/mol)

Retrouver (Hf°(C2H 6(g))

(H°react° =(Hf° 2Co2(g)+3H2O –(C2h6 + eq \s\do1(\f(7;6))O2(g))

(Hf°(C2h6) = -(H° reaction + 2(Hf° Co2 + 3(H°h2o(l) - eq \s\do1(\f(7;6)) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h0
(Hf°(C2H6) = -84.2

Exercices

II ] Reaction de combustion:

1) Définition: réaction vive entre combustible et O2 de l’air

Equation :
……combustible + ….O2 → ….Co2(g) +  H2O (l) ou (g)
……combustible + ….O2 → ….Co(g) +  H2O (l) ou (g)

On di que la combustion est complète si uniquement du co2 produit
On di que la combustion est incomplet si uniquement du co produit 
On di que la combustion est mixte si uniquement du Co et co2 produit
Ch4 + 2O2 → Co2 + 2h2o

Air stœchiométrique : réactifs combustible et o2 en proportions stœchiométrique

Air en excès : O2 en excès par rapport au combustible
Défaut d’air : le combustible est en excès par rapport à O2

2) Pouvoir calorifique PC d’un combustible
Pc=Chaleur dégagé par la combustion complète stœchiométrique d’un mètre cube normal de combustible (1m3(n)) ou d’1 kg normal de combustible (1kg(n)

Condition normales = CNTP condition normale de température et de pression

 → P =abr ; T = 273°K (0°C)

Rq : pour les condition standards T  non fixées 

Calcul du volume d’une mole de gaz (parfait) dans les CNTP

 PV = nRT  n=1 ; T = 273K ;  P =101325Pa(1bar)

V =  eq \s\do1(\f(18.31SYMBOL 180 \f "Symbol"\h273;101325))
 = 22.4 .10-3 m3 = 22.4L

“Normal“ SYMBOL 222 \f "Symbol"\h CNTP     (Volume d’une mole de gaz dans les CNTP)
Pc = (H d’une réaction de combustion
PCI = pouvoir calorifique inférieur = Pc lorsque H2o obtenue est sous forme de gaz

PCS = pouvoir calorifique supérieur = Pc lorsque H2o obtenue est sous forme de liquide

Exemple : PC du méthane ? Ch4

PCs ?

Ch4(g) + 2O2(g) → Co2(g) + 2h2O(l)
(H°CH4 + 0 → (H°Co2 + 2SYMBOL 180 \f "Symbol"\h(H°H2O

Équilibrer selon “C,H,O” 

(H° réaction? Lois de MESS (H° réaction = ((H°F produit – ((H°F réactif

(-393.6 + 2SYMBOL 180 \f "Symbol"\h -286) – (-74.9) = -890.7

(H° réaction = -980.7 KJ/Mol

1m3 de méthane→ 1000L                                    1mol → 22.4L
PCS =  eq \s\do1(\f(1000;22.4)) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 890.7 KJ                                       eq \s\do1(\f(1000;22.4))  ← 1000L

= 39800kJ/m3
MCH4 = 12 + 4*1 = 16g/mol                             1 mol → 16g
PCS =  eq \s\do1(\f(1000;16)) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 890.7                                            eq \s\do1(\f(1000;16)) ← 1000
 = 55700kJ/kg
PCI=?

CH4(g) + 2O2(g) → CO2(g) + 2H2O(g) (H°µ = - 800kJ/mol

· 1m3 =  eq \s\do1(\f(1000;22.4)) mol→ PCi =  eq \s\do1(\f(1000;22.4)) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 800 = 35700kJ/m3

· 1kg =  eq \s\do1(\f(1000;16)) mol → PCI =  eq \s\do1(\f(1000;16)) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 800 =50000kJ/kg
Remarque1 PC d’un mélange de combustible
Exemple : soit un mélange combustible tel que :
Pc = 0.1 PC (CO) + 0.2PC(H2)

(Mélange  :1 + 0.3PC(CH4) )
Remarque2

Débit volumique

Car il y a en général un flux continu de réactifs

Exemple : combustion de CH4

Si QV CH4 = 1m3/h QV air ? pour avoir combustion complète stœchiométrique
Pv = rT = nRT

                             CH4 +2O2 → CO2 + 2H2O

(mol v=22.4        1mol   2mol

   Durée 1h            1m3   2m3
Il faut QV(O2) = 2m3/h

Ait 20% O2 et 80% N2 QV air = 5 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 2m2/h = 10m3/h

3) Conditions de combustion :

Lors de sa combustion, le combustible est toujours sous forme de vapeur

Point éclair : Température la plus basse à laquelle un combustible liquide émet des vapeurs en quantité suffisante pour que la combustion puisse se faire.

Limite d’inflammabilité :

Soit L le mélange combustible dans le mélange combustible – air

Si L< Li (limite inférieur d’inflammabilité)

Pas assez de combustible

Si L > Ls (limite supérieur d’inflammabilité)

Pas assez d’air

La combustion ne peut se faire 


4) Pouvoir comburivore VA d’un combustible :

VA = Volume d’air nécessaire pour la combustion complète stœchiométrique d’1m3(n) ou d’1kg(n) de combustible

Exemple VA(CH4) ?

CH4(g) + 2O2(g) → CO2 + 2H2O

1m3          2m3
10m3 d’air (car 20% de O2 dans l’air)

VA(CH4) = 10m3/m3 →10m3 d’air pour 1m3 de CH4)

5) Pouvoir fumigène VF d’un combustible

VF = Volume de fumées sèche dégagé lors de la combustion compléter stœchiométrique d’1m3(n) ou d’1kg(n) de combustible

Fumée sèche → ce qui s’échappe exemple VF (CH4) ?

Pas de H2O(g) → l’équation de la combustion s’écrit avec produit (H2OCl)

                                CH4(g) +2O2(g) → Co2 + 2H2O(l)

Avant la combustion 1m3       2m3    N2   0         0
                                    0           0              8m3    1m3

VF (CH4) = 9m3/m3

9m3 de fumée pou 1m3 de CH4

6) Caractéristique d’une combustion

· Le taux de Co(en%) dans les fumées sèches permet de savoir si on est proche d’une combustion complète

· L’excès d’air e (en %) ou le facteur d’aération N permet de savoir si on est proche d’une combustion stœchiométrique
· N =  eq \s\do1(\f(Vair utilisé;VA))                         e(%) = (N-1) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 100
exemple combustion telle que N=1.3 Vair utilisé = 1.3VA

Si VA = 10 m3/m3, Vair utilisé = 13m3 → 3m3 en trop

e(%) = (1.3-1) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h100 =30%    3m3/10m3

III ] Analyse des fumées de combustion : diagramme d’Ostwald
LE diagramme d’Ostwald permet de connaitre les caractéristiques d’une combustion : 
Taux de CO(%)

L’excès d’air e ( %)

Proportion des autres espèces chimiques (O2,CO2,N2,….)

Voir diagramme pour la combustion de C8H18

C8H18(g) + eq \s\do1(\f(25;2)) O2(g) → 8CO2(g) + 9H2O(l) } combustion complete

C8H18(g) + eq \s\do1(\f(17;2)) O2(g) → 8CO(g) + 9H2O(l) } combustion incomplete
Dans la réalité, les 2 réactifs se produisent
· 2 familles de droites parallèles (1 point sur le diagramme correspond à une combustion)
1ere famille : droite correspondant à un même excédent e

2eme famille : droite correspondant à une même taux de CO.

RQ : La distance entre une droite D%CO quelconque et la droite D%CO=0 est proportionnelle à %CO

Tracer la droite D%CO=5%

Conclusion : un point du diagramme permet de connaître la composition des fumée et l’excès d’air

1 point sur le diagramme correspond à une combustion .

2 applications :

Exemple1 :L’analyse d’une fumée à donné :

% CO2 =5%

%O2 = 9%

a) exces d’air ?

b) %CO

Exemple 2 l’analyse d’une fume à donnée %CO2 = 3% Pour un défaut d’air de 20% (e=-20)
Combustion de la fumée ?

8cm   13.76%←%co

5cm  8.6%

%CO=13.76

%o2=1.7%

%CO2 = 3%

%N2 =100 – (13.76+1.7+3)=84.3%
Exemple 3 L’analyse d’une fume a donné

%CO =10%, %CO2 = 2%

a) %O2 : 9.6% normalement c’est 7%

b) %d’excé ou défaut d’air utilise →12%

10% →5.81

8.6% → 5

Chap VIII Equilibre chimique :
I ] Phase(s) d’un système

Phase = milieu bien délimité

Exemples :

Système chimique homogène formé d’une seul phase

Système chimique hétérogène formé de plusieurs  phases
II ] Etat d’équilibre chimique :

Soit un système chimique dans lequel se produit une réaction limité (partielle)

D’équation :(A +(B       (C + (D

A et B réactifs   et C et D produits

Aucune espèce chimique ne peut disparaître
L’expérience montre qu’au bout d’un certain temps, (plus ou moins long) les concentrations des espèces chimiques restent constantes

→Equilibre chimique

RQ l’équilibre est dit «  dynamiques »  car les réactions 1 et 2  continuent indéfiniment mais se compensent
III ] Rappel d’une expérience (chap II acide base)

TP « Constante d’acidité d’un couple acide faible / base faible »

9 mélanges diff sol de CH3COOH acide faible

CH3COO- +Na+ base faible




Ph = a log  eq \s\do1(\f(V2;V1)) + b

-log H3O+ = log  eq \s\do1(\f(V2;V1)) + b
on a montré que  eq \s\do1(\f(V2;V1)) =  eq \s\do1(\f([CH3COO-]; [CH3COOH])) → -log  eq \s\do1(\f([H3O+][CH3COO-]; [CH3COOH])) = b
→  eq \s\do1(\f([H3O+][CH3COO-]; [CH3COOH])) = constante = KA

En particulier, on sait que CH3 COOH réagit avec H2O d’une manière limitée

CH3COOH +H2O      CH3COO- + H3O+

On à :  eq \s\do1(\f([CH3COO-][H3O+]; [CH3COOH])) = cst

[H2O] =  eq \s\do1(\f(n;V)) si V = 1L → m = 1000 g or MH2O = 18g/Mol
→n =  eq \s\do1(\f(1000;18)) = 55.5 mol

En solution, [H2O] = 55.5 mol/L = cst

(1) →  eq \s\do1(\f([CH3COO-][H3O+]; [CH3COOH]  [H2O]))
 = cst

Généralisation: Si on a (A +(B     (C +(D

 eq \s\do1(\f([C]([D](; [A]([B]()) = cst
IV ] Loi de GULDBERG et WAAGE (loi d’action de masse)
1) Cas d’un système chimique homogène

Soit un système chimique dans lequel se produit une réaction limitée d’équation :

( A +(B     (C +(D   (réaction r)

A l’équilibre du système
 eq \s\do1(\f([C]([D](; [A]([B]()) = cste = Kc

Avec KC = constante d’équilibre relative aux concentrations associée à la réaction r 

KC ne dépendant que de T

Exemple :

4HCL(g) + O2(g)       2CL2(g) + H2O(g)
A l’équilibre,  eq \s\do1(\f([CL2]2[H2O]; [HCL]4[O2])) = cste = Kc

RQ :

· Les concentrations sont exprimées en mol/L
· Kc n’a pas d’unité
· H2O ne doit pas intervenir lorsque c’est le solvant
Exemple : CH3COOH + H2O      CH3COO- + H3O+

A l’équilibre,  eq \s\do1(\f([CH3COO-][H3O+]; [CH3COOH])) = cst = Kc
· La loi de Guldberg reste la même quelles que soient les conditions initiales
Cas particulier : Si  système homogène gazeux

( A +(B     (C +(D   (reaction r)
Gaz parfait pv =nRT

Pi = pression partielle du gaz:

Pi V = nRT

Pi =  eq \s\do1(\f(ni;V)) RT = [ ]i RT

Lien entre pi et [  ]i
A l’équilibre :  eq \s\do1(\f([C]([D](; [A]([B]()) = Kc

[C]( =  eq \s\do1(\f([PC](; [RT]( ))                  [A]( =  eq \s\do1(\f(PA(; (RT)())
[D]( =  eq \s\do1(\f(PD (; (RT)())                  [B]( =  eq \s\do1(\f(PB(; (RT)())

· Kp = cst d’équilibre relative aux pressions partielles associées à la réaction constituée

· Kp ne dépend que de la température.

Rq :

· Les pressions partielles sont exprimées en bar ou en atm ( 1atm = 1.013bar)
· KP n’a pas d’unité

Exercices sur les équilibres chimiques

2) Cas d’un système chimique hétérogène :

Dans ce cas les constituants de la phase solide ne doivent pas intervenir

Exemple: C(s) +CO2(g)        2Co(g)
A l’équilibre,  eq \s\do1(\f([CO]²; [CO2])) = Kc
 eq \s\do1(\f(PCO²; [PCO2])) = Kp

3) Intérêts des constants d’équilibre.

· La valeur numérique d’une cst d’équilibre permet de connaitre le sens prépondérant d’une réaction (sens 1 ou sens 2)
Si par exemple, K très grand la réaction se fait surtout dans le sens 1

V ] Déplacement d’un équilibre
1) Position du problème :

( A +(B     (C +(D   


A l’équilibre,  eq \s\do1(\f([C]([D](; [A]([B]()) = cst = Kc
Nouvel état d’équilibre pour lequel [C] sera plus grand

2) Influence d’un changement de composition du système à l’équilibre :

· Cas d’une élimination de l’espèce chimique C si [A] croit , alors [C] croit (de même que [D] croit) car G doit rester constant)

· Cas d’une élimination de l’espèce chimique C si [C] diminue, alors [A] et [B] diminuent donc la réaction est favorisée dans le sens 1 → nouvelle production de C

3) Loi de LE CHATELIER

Un système chimique tan à s’oppose aux modifications qu’on veut lui apporter.
Exemple a) du 2)

On augmente [A], le système le fait diminuer, puisque [C] croit

Exemple b) du 2)

On diminue [C], le système le fait augmenter

4) Application : Influence d’un changement de la pression total Ptotal (du système chimique)

· Si on augmente Ptotal, le système chimique réagit pour la faire diminuer.
En faisant diminuer le nombre de moles du système

5) Influence d’un changement de température T


( A +(B     (C +(D   
Sens 1 : endothermique (température élevé)

Sens 2 : exothermique (température faible)

· Si on augmente T, le système chimique réagit pour la faire diminuer en favorisant la réaction endothermique et inversement

6) Application :
N2(g) + 3H2(g)      2NH3(g)    (exothermique sens1) (H= -92kJ (H=-46kJ/mol
Si P élevé réaction de sens 1 favorisé à pression élevé et à T faible

Industriellement

On choisit Ptotal = 300atm et T = 450°C si T était trop faible, la cinétique de la réaction est trop lente, l’industriel doit faire un compromis nécessaire.

Synthèse de No

N2(g) + O2(g)       2No(g) (sens 1 endothermique) (H = +180kg
2 mols à gauche et à droite → pas d’effet de variation de pression
T élevé favorise la synthèse


 CH4(g) +     H2O(g)         Co(g)   +   3H2(g)       relation de HESS
(H°CO        (H°H2         (H°CH4    (H°H2o

(-110.6+           0)        -      (-74.9  +    -241.9)  =  206.2kJ/mol → sens 1 endothermique

→ Pression faible et température élevé.
VI ] Règle des phases :

1) Variance : voir chap. XIII de physique.

Variance v d’un système = nombre de grandeur physique intensive que l’on peut librement choisir sans changer la nature du système.

2) Loi de GIBBS :

Soit un système comportant C constituants  et ( phases 

Note : constituant ; corps pur indépendant  → tenir compte du nombre de réactifs chimiques.
V = C + 2 - (
3) Exemple :

Physique 
ex1


C=1 (eau)






( = 1 (liq)

v=1+2-1=2

 
Ex2


C=1 (eau)







( = 2 (liq+vap)
v=1+2-2=1

Chimie 
ex1
CaCo3(s)       CaO(s) + CO2(g)








C=3 – 1 (-1 car une équation)(CaO,CaCo3,CO2-1)






( = 3 (2sol,1gaz)
v=2+2-3=1
Choix sur T = PCO2 imposée par le système
Rq : On sait que KP = PCO2 on retrouve qu’a T choisi, P CO2 imposée
 
Ex2
N2(g) + 3H2(g)       2NH3(g)








C=3 – 1 (-1 car une équation)(N2,H2,NH3-1)






( = 1 (1gaz)

v=2+2-1=3

Choix sur P totale, T, xnH3 ;Le système impose xN2, xH2



Ex3
C+O2        CO2(g)






C+EQ \s\do2(\f(1;2))O2        CO 






C=4 – 2 (-2 car double équation)(Co,CO2,C,O2-1)






( = 2 (1sol,1gaz)
v=2+2-2=2
Choix sur Ptotal, T, Le système impose xCO2, xCO, xO2.

Chap IX Dissolution et précipitation :
I ] Expériences

MgCO3(s) SYMBOL 219 \f "Symbol"\h Mg2+ + CO32+
 




Agiter, laisser reposer 30s. 

Eau distillée    

Observation : Trouble → difficile de tout dissoudre.
Nacl(s) 

 
Agiter jusqu'à saturation (impossibilité de la dissolution).

Eau distillée    




  
 No3-, Ag+

Filtration du mélange 
→ 

             mélange →  








     Filtrat 

   
filtrat
Observation : Le Nacl(s) ce dissout bien ,  Précipité grisâtre (Ag+ + Cl- → Agcl(s))
a) Mélanger :

20,0mL de (Mg2+ + 2cl-) 10-1 mol/L ;

avec 10,0mL de (CO32- + 2Na+) 10-1 mol/L 

Observation : Solution blanche (Mg2+ + Co32- → MgCo3(s))

b) Mélanger :
20,0mL de (Mg2+ + 2cl-) 10-3 mol/L ;

avec 10,0mL de (CO32- + 2Na+) 10-3 mol/L 

Observation : solution transparente.

II ] Solubilité “s“ d’un solide.

1) Définition

Nacl 

(Na+ +cl-)

MgCo3
(Mg2+ + Co32-)

PbI2 

(Pb2++2I-)
Al2(So4)3
(2Al2++3(SO4)2+

Dissolution

A( B((s)
(Ap+ + (Bn-

Précipitation


Liqueur saturante 

A(B((s)
Solubilité s(mol/L) = nombre de mol de solide que l’on peut dissoudre par litre.
ou

Solubilité s(g/L) = nombre de mol de solide que l’on peut dissoudre par litre.
“s“ augmente avec la température T

Ex : Nacl 
à T = 0°C , s = 357g/L ou s = 6.10mol/L



à T = 100°C, s = 391 mol/L ou s = 6.7mol/L

Connaître “s“ permet de connaître [AP+]et[Bn-] pour la solution saturante.

2) Exemple

Iodure de Plomb PbI2

PbI2
   Pb2+ + 2I-
A T =20°C, s = 1.31.10-3 mol/L (0.5g/L)
SYMBOL 222 \f "Symbol"\h
[Pb2+] = 1.31.10-3 mol/L


[I-] = 2 SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 1.31.10-3 mol/L

III ] Constante de solubilité  Ks (= produit de solubilité)
1) Définition

A(B((s)
(AP+ +(Bn-
A cette réaction est associée une constante d’équilibre, Ks

Ks = [AP+]([Bn-]( (à l’équilibre)

Ks = constante de solubilité

Un composé est d’autant plus soluble que ks est grand

On définit aussi pks = - log (ks)
2) Exemple :

PbI2(s)
           Pb2+ +2I-
A T=20°C, Ks=9.10-9
IV ] Lien entre “s“ et Ks

1) Mise en évidence

A(B((s)
(AP++(Bn-
S= solubilité

 pour la solution saturante (à l’équilibre)

[AP+]=(s

Ks 
= [Ap+]( [Bn-](
[Bn-]=(s


= ((s)(((s)(




=(( (( s (+( 

2) Exemple

PbI2(s)

Pb2++2I-
1er cas :

s connu ; ks inconnu

s = 1.31 10-3 mol/L

Ks = [Pb2+][I-]2
Or 
[Pb2+] = 1.31.10-3mol/L ;
[I-]=2.62.10-3mol/L

Ks = (1.31.10-3) SYMBOL 180 \f "Symbol"\h (2.62.10-3)2 = 9.10-9
2e cas :


Ks connu, s inconnu

Ks= 9.10-9

Ks = [Pb2+][I-]2 = 9.10-9
[Pb2+] = s
s(2s)2 = 9.10-9
[I-]=2s

4s3 =9.10-9


s = 9.10-9;4)) eq \b()
1/3=1.31.10-3 mol/L 

V ] Conditions de précipitations (voit I/3)

Mélange AP+ et Bn- ne provoque pas forcement un précipité

Produit ionique (Pi) = [AP+]( [Bn-]( avec [AP+]et [Bn-] étant les concentrations en supposant qu’aucun précipité ne se forme.

Si Pi < Ks, pas de précipité

Si Pi SYMBOL 179 \f "Symbol"\h Ks, formation de précipité
Mélange a) I/3                                                   Mélange b) I/3
      MgCo3(s)
      Mg2++co32-
Ks = 10-5                  

                     Pi  = [Mg2+][Co32-]

nMg2+ = 10-1SYMBOL 180 \f "Symbol"\h 20.10-3
[Mg2+] =  eq \s\do1(\f(10-1  20.10-3;30.10-3))
 



[Mg2+] =  eq \s\do1(\f(10-3  20.10-3;30.10-3))



= 0.067mol/L





= 6.7.10-4 mol/L
[Co32-] =  eq \s\do1(\f(10-1 10.10-3;30.10-3))




[Mg2+] =  eq \s\do1(\f(10-3  10.10-3;30.10-3))



= 0.033mol/L





= 3.3.10-4 mol/L

Pi = 2.21.10-3>Ks (=10-5)→ précipité


Pi = 2.21.10-7<Ks → pas de  précipité


Voir exos
Chap X Cinétique chimique :

I ] Vitesse de réaction

1) Nécessité d’une étude cinétique

Expérience :


     1 mL de solution d’acide oxalique ( H2C2O4)


     1 mL de solution contenant des ions MnO4- (violet) 

  + 1mL de solution de H2SO4


Observation : Décoloration progressive ; La solution devient transparente. 

La solution violette disparaît car tous les ions MNO4- on été consommés.

Interprétation : E° MnO4- / Mn2+ = 1.51V



 E° Co2/ H2C2O4 = 0.49V

Equation chimique de la réaction :



MnO4-
        1.51     Mn2+
 



Co2
         0.49    H2C2O4

SYMBOL 180 \f "Symbol"\h2
MnO4- + 8H+ + 5e- → Mn2+ + 4H2O

SYMBOL 180 \f "Symbol"\h5
H2C2O4
          → 2 Co2 + 2H+ + 2 e-


2MnO4- + 6H+ + 5H2C2O4       2 Mn2+ + 8H2O + 10 Co2


Toutes les réactions ne sont pas instantané, il est donc intéressant d’étudier leurs vitesses.
2) Grandeurs physicochimique à considérer :

→Grandeurs
chimiques : [ ]



Physique : pression, G , (E,….

Mieux car mesures directe et pas de prélèvements.

3) Vitesse de formation d’un corps

(A + (B → (C + (D

On choisit d’étudier [C]











Graphiquement (pente)


4) Vitesse de disparition d’un corps
(A + (B → (C + (D

On choisit d’étudier [A]



      




            
Graphiquement (pente)



5) Influence de la température :

Expérience :


Glace







     eau



1

2



3

Simultanément, ajouter 1 mL de solution de H2C2O4

Observation :

 La solution 3 à reagi en 1er puis c’était la solution 2 et la  1 en dernier

Une élévation de la température provoque une augmentation de la vitesse d’une réaction.

Exos

II ] Ordre d’une réaction :

1) Introduction

Quelques résultats expérimentaux

Ex1 CH3 –N = N –CH3 → C2H6 + N2





Azométhane

Vd (azométhane) = k1 [azométhane]

Ex2 H2 + I2 → 2HI 





Iodure d’hydrogène

Vd(Z2) = k2[H2][I2]

Ex3 2NO +O2 → 2 NO2

Vd (O2) = k3[NO]²[O2]

Ex4 H2 + Br2 → 2 HBR

Vd (Br2) = [BR2]) eq \s\do1(\f(k4[H2]; 1+k4 eq \s\do1(\f([HBR]; [BR2]))))

On constate qu’il existe parfois un lien entre la vitesse et la concentration des réactifs (et parfois même la concentration des produits  
2) Ordre :

(A + (B → (C + (D

Soit v :; vitesse de formation d’un produit ou la disparition d’un réactif

Très souvent :  eq \x(v = k  [A]p [B]q)


Ex1 : réaction d’ordre 1 par rapport à l’azométhane

Ex2 : réaction d’ordre 1 par rapport à H2
Ex2 : réaction d’ordre 1 par rapport à I2
Ex2 : réaction d’ordre 2 par rapport à la réaction total
Ex3 : réaction d’ordre 2 par rapport à No
Ex3 : réaction d’ordre 1 par rapport à O2
Ex3 : réaction d’ordre 3 par rapport à la réaction total.

3) Réaction d’ordre 1 par rapport à un réactif
(A + (B → (C + (D

La réaction est supposée d’ordre 1 par rapport à A ( vitesse de disparition de A)

SYMBOL 222 \f "Symbol"\h v( K[A])

 Or par définition v = - eq \s\do1(\f(d[A]; d t))
K[A] = - eq \s\do1(\f(d[A]; d t)) = -kdt = - eq \s\do1(\f(d[A]; [A])) (séparation des variables)
 eq \i\in(;; -k dt )=   eq \i\in(;; )

-kdt = ln[A] +cst
A t=0, [A] = [A]0 donc cste = -ln [A]0 → -kt= ln[A] –ln[A]0 = ln  eq \s\do1(\f([A] ;[A]0 ))


Temps de ½ réaction : t1/2 

A t = t1/2, [A] =  eq \s\do1(\f( [A]0 ;2))      (voir I)

Ln  eq \s\do1(\f( [A]1/2 ;[A]0)) = -kt1/2
4) Réaction d’ordre 2 par rapport à un réactif.

(A + (B → (C + (D

Réaction d’ordre 2 par rapport à A

V = vd(A)

v = k[A]² = -  eq \s\do1(\f(d[A]; dt))
k[A]² = -  eq \s\do1(\f(d[A]; dt)) 
– kdt =  eq \s\do1(\f(d[A]; [A]²)) 

  eq \i\in(;; kdt)  = d[A]; [A]²)) eq \i\in(;; -)

+kt =  eq \s\do1(\f(1; [A])) + cste
A t = 0, [A]= [A]0 → cst = - eq \s\do1(\f(1; [A]0))
Donc kt =  eq \s\do1(\f(1; [A])) –  eq \s\do1(\f(1; [A]0))


Temps de ½ réaction = t1/2

A t = t1/2, [A] =  eq \s\do1(\f([A]0;2))
 eq \s\do1(\f(;2 ))
 = k t1/2 +  eq \s\do1(\f(1; [A]0))
kt1/2 =  eq \s\do1(\f(2; [A]0)) –  eq \s\do1(\f(1; [A]0 )) =  eq \s\do1(\f(1; [A]0 ))
t1/2 =   eq \s\do1(\f(1;k[A]0 ))
III ] Catalyse

1) Expériences


Exp1 a

Observations : dégagement de gaz (O2) et légère décoloration.


Exp 1 b

Observation : Dégagement gazeux.

Exp 1 c

Observation : dégagement gazeux

Exp 2 a




 



Exp 2 b



Observation : Décoloration  (B + rapide que  A)

2MnO4- (violet) + SH2C2O4 + 6H+ → 10 Co2 + 2Mn2+ +8H2O

Conclusion : Des espèces chimiques on permit d’accélérer la réaction.

De plus les espèces chimiques ne semblent pas altérées.

2) Définitions :

a) Catalyseur :

Un Catalyseur est une espèce chimique qui accélère la réaction.

Si la réaction produit son propre catalyseur 

Exemple : ( Mn2+ de l’exp 2) → autocatalyse

b) Différents type de catalyseurs.

→ catalyse homogène : les réactifs et le catalyseur appartiennent à la même phase

(exp 1a, 2a, 2b)

→Catalyse hétérogène : les réactifs et le catalyseur appartienne à des phases différentes 

(exp 1b, 1c)

3) Propriétés des catalyseurs

Propriétés fondamentale : Un catalyseur n’intervient pas dans l’équation bilan de la réaction.

Exemple la réaction S2O82- +2I- → 2So4 + I2 est lente

Mais est catalysée par les ions Fe2+

Etape1   2F2+ +S2O82- → 2Fe3+ + 2So42-

(Réaction rapide)

Etape2   fe3+ + 2I- → Fe2+ + I2


(Réaction rapide)

S2O82- +2I- → 2SO42- +I2 



(Réaction rapide)

Fe2+ accélère la réaction mais n’intervient pas dans l’équation.

Autres propriétés :

Un catalyseur doit présenter la plus grande surface possible et être dans un état divisé/ broyer (toile de platine/ mousse de platine)

Un catalyseur doit être changé de temps en temps (problèmes du poison du catalyseur) co, plomb,…

Un catalyseur peut être sélectif

Ex  2NH3 +3/2 O2 → N2 + 3H2O

Si on utilise du platine comme catalyseur,

2NH3 +  eq \s\do1(\f(5;2))O2 → 2 NO + 3H2O

La réaction est accélérée mais modifiée.

Chap XI Chromatographie en phase gazeux (CPG)
I ] Intérêt de la CPG

1) Manipulation :








Les composés injectés sont entrainés par l’hélium
· A et B ne sont pas entrainés de la même façon.

→ Séparation des espèces chimiques.
· Les temps de parcourt caractérisent les espèces chimiques injectées

→Identification d’une espèce chimique.

2) Définitions :
Phase mobile (PM) = l’élément permettant d’entrainer les espèces chimiques.

Si PM = gaz,  le gaz est appelé gaz vecteur

Phase fixe ou phase stationnaire( ps) l’élément permettant de ralentir la progression des espèces chimiques en CPG.

PS = (liquide + granulés)

PM   /   PS             : chromatographie

Gaz  / liquide 
 
gaz / liq  = CPG

II ] La CPG
Voir documents

1) Conception générale de l’appareillage utilisé

Détecteur






Filament métallique (résistance R)

Hélium




  Vers un pont de Wheatstone équilibré

L’orsqu’une espece chimique passe par le filament
→R varie

→Déséquilibre du pont

→Pic de tension

2) Grandeur chromatographiques
(1)Temps de rétention : tR

tR= temps de parcours d’une espèce chimique

(2)Aire des pics

L’air S d’un pic dépend de la masse m de composé injecté

S = kSYMBOL 180 \f "Symbol"\hm

Il est donc possible de connaître la proportion massique du mélange

(3)Efficacité d’une colonne

Pour une espèce chimique donné(es)

La progression d’une espèce chimique dans la colonne se fait par à coups

→ on parle de plateaux successifs

· A chaque à coup

Molécules de l’espece chimique injectés

PM      Hélium





PM   Hélium
   

   Liquide + granulés

           Instant t






   instant t+dt

Coefficient de partition K

K =  eq \s\do1(\f(CPS;CPM)) =  eq \s\do1(\f(concentration du composé dans PS;concentration du composé dans PM))
(4)Résolution



 


R




  
  R’
                        Bonne résolution 
 

          Résolution mauvaise.

III ] Influence des différents paramètres.
Pouvoir


Oxydant


   Ag+        __        Ag


   


   Cu2+       __        Cu





   Fe2+       __        Fe 





                          Pouvoir


                         Réducteur








Pouvoir


Oxydant


   Ag+        __        Ag


   


   Cu2+       __        Cu





   Fe2+       __        Fe 





                          Pouvoir


                         Réducteur








Pouvoir


Oxydant


   Ag+        __        Ag


   


   Cu2+       __        Cu





   Fe2+       __        Fe 





                          Pouvoir


                         Oxydant








Pouvoir


Oxydant


   Ag+        __        Ag


   


   Cu2+       __        Cu





    H+         __        H2


  


   Fe2+       __        Fe 





   Zn2+       __        Zn


                         Pouvoir


                         Réducteur








Pouvoir


Oxydant


Le plus fort


   


   Ox1       __        Red1





    


  


   Ox2       __        Red2


                         Pouvoir


                         Réducteur


                         Le plus fort





Pile





Pont





A





Cu2+





Cu





Zn2+





Zn





–





+





e-





e-





e-





e-





courant





Fe3+/Fe2+





red1                                       red2














ox1                                        ox2





E Fe3+/Fe


Platine Pt





–





graphite                             graphite   


qqch qui 


réagit peu








ox1                                        ox2


red1                                          red2





+





                                              Red   














                                      Ox(red)





                                     Pt (Platine)   


H2


                                       P H2=1bar


                                   Noir de platine 


                                  (solution acide)


                                      H+  PH=0 [H+] = 1 mol/L





                                              graphite   














                                      Fe2+ et Fe3+





Important





* Dessin 2 *





E° Ag+/Ag –E° Cu2+/Cu


E° = 0.80 – 0.34 = 0.46V





2 couples :  ox1 / red2


                   ox2 / red1





+





–





Ag





Ag+





Cu





Cu2+





V





EHg2+/Hg = const =E ref =0.25v








Demi pile  au calomel


Hg22+/Hg





V





Donc �EQ \s\do2(\f([Fe3+];[Fe2+]))� = �EQ \s\do2(\f(10-2V2;10-2V1))� = �EQ \s\do2(\f(V2;V1))�





Moteur





Solution de (Mno4- +K-(aq)


4 10-3 mol/L





10.0 mL de solution Fe2++So42-


+ un peu de solution de H2So4





Eau bouillie


H2o





Eau distillée


H2o


O2





Eau salée


H2o


O2 


Na+,cl-





Clou





bécher





Vue de dessus





Solution salée


+ solution d’hexanofénite de potassium


+phénolphtaléine


+gélifiant « agar-agar »





Clou


Fe





Zn


 


                        Fe





Solution identique


que l’exp 2





Cu





Apparition de beaucoup de rose au niveau du clou et un peu au niveau de la plaque de Zn





Apparition de beaucoup de rose au niveau de la plaque de Cu et un peu de bleu / rose au niveau du clou





AL





Fe





Formation d’alumine (oxyde d’aluminium)





O2





O2





O2





O2





O2





O2





Formation de rouille (oxyde de fer)





Permanente





Fe3+





Fer





Fer





Fer





Anode





Cathode





Anode





O2   1.23V            H2O





Fe2+ -0.44             Fe





                                 (Fe → Fe2+ + 2e-) �SYMBOL 180 \f "Symbol"\h�2


               O2 + 4h+ + 4e- → 2H2O


Ou « (O2 + 4H2O + 4e-) → (2H2O + 4OH-) »


             2Fe + O2 + 4H+ → 2Fe2+ +2H2O


                              +4OH-                   +4OH-


              2Fe +O2 +4H2O


                                2H2O





Fe2+ -0.44             Fe





O2   1.23V            H2O





e-





e-





Anode





Zn2+ -0.70             Zn





Pas étonnant que Zn réagisse ( plus réducteur que Fe)





Zn





Coque en acier





Fluide o2 dissous





Acier





Zn





Fer





Zn





Air  o2





+





–





M





Mp+











Electrode de référence





V





!





Système 


   Chimique en


Réaction





Extérieur





Système chimique en réaction





Parois rigide





Système fermé


1er principe (EC + (EP +(U = (W =0) + Q





Système chimique en réaction


réactif





Système chimique T





Système chimique T





Transformation


Souvent T = 298K soit (H298





Réactif (état initial)





Produit (état final)





�SYMBOL 185 \f "Symbol"\h�0 car corps simple dans un état non standard





                       C     Charbon


   C4H10, C3H8     Fiouls


                   Ch4     gaz naturel


                               H2





15% CO2


10% CO


20% H2


30% CH4


25% N2





Les combustibles





    Combustion


L1                  L2





50% 2.2cm   5cm 8.6%


% CO = 38%





Hydrocarbure     2 phases liquide


eau





Eau +alcool      1 seul phases liquide








Eau vap              1  phase liquide et une phase vap


Eau ébullition





Glace en             1 phase liq et une phase solide


fusion





solution     1 phase liq et une phase solide


précipité





b





Log � eq \s\do1(\f(V2;V1))�





V1





V2





cst





A l’équilibre :


� eq \s\do1(\f([PC]([PD](; [PA]([PB]())� = cst = Kp





1


2





On suppose produire le plus possible cette espèce chimique





1





2





1





2





1





2





1





2





Papier filtre





0   t1   t t2		t





[C]


[C]max


[C]2








[C]1





Vitesse instantanée de formation de C à l’instant t (mol.L-1.s-1)


= Vd c(t) =  � eq \s\do1(\f(d[c]; dt))�





Vitesse moyenne de formation entre t1 et t2 


=� EMBED Equation.3  ��� = � eq \s\do1(\f([C]2-[C]1;t2-t1 ))� en mol.L-1.s-1





Temps de demi réaction = � eq \s\do1(\f(t1;2 ))� = temps pour lequel [C] = � eq \s\do1(\f([C]max;2 ))�





0     t    		t





[A]


[A]0





Vitesse de disparition de A à l’instant t


=Vd A(t) = - � eq \s\do1(\f(d[A]; dt))�





Vitesse moyenne de disparition entre t1et t2 


� EMBED Equation.3  ���= - � eq \s\do1(\f([A]2 – [A]1 ; t2-t1 ))� en mol.L-1.s-1





Temps de ½ réaction = t1/2 = temps pour lequel


[A] = � eq \s\do1(\f([A]0;2))�





1mL de solution contenant des ions MnO4-


+ 1mL de solution de H2SO4





Plaque


chauffante





p = ordre de la réaction par rapport à A


q = ordre de la réaction par rapport à B


p +q = ordre total de la réaction


k = constante de vitesse de la réaction toujours positif.





Ln � eq \s\do1(\f( [A] ;[A]0))� 	


 		          t





Réaction d’ordre 1 par rapport à A :


Vd(A) = k[A]


Ln � eq \s\do1(\f( [A] ;[A]0))� = -kt


k = opposé de la pente





Ln � eq \s\do1(\f( [A] ;[A]0))� = -kt





t1/2 = � eq \s\do1(\f(ln2;k))�





� eq \s\do1(\f(1; [A]))�





� eq \s\do1(\f(1; [A]0))�


       0				     t





Réaction d’ordre 2 par rapport à A :


(vd(A) = k[A]²) � eq \s\do1(\f(1; [A]))� = k+ + � eq \s\do1(\f(1; [A]0))� 


k : pente de la droite








� eq \s\do1(\f(1; [A]))� = kt + � eq \s\do1(\f(1; [A]0))� 





1 mL de solution de FeCl3 (Fe3+ + 3Cl-)











3 mL de solution de H2O2





1 pointe de spatule de M4O2











1 mL de solution de H2O2





1 petit bout de navet











2 mL de solution de H2O2





Simultanément :


1 mL de solution acidifié de H2C2O4 


+ H2So4


          





1 mL de solution de KMnO4





+qq goutes de solution de MnSO4





Four             T 	ature





Ag2CrO4





Ag





CrO42


+ qq goutes de Ag++No3--





Ag





Ag+





V





W





Injecteur   QV = débit volumétrique de l’Hélium.





Espèces chimique à injecté(es) : A . B





Colonne





PS





PS
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