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a) Pas d’évolution
b) Evolution !

¢) Evolution, Jusqu’é dlsparmon d’une ou
plusieurs substances . . . . . . . . . ‘

1.2 Etude expérimentale d’une réaction incom-
plete. . . . . . . ... ... ..
1.3 Equilibre homogene - Equlhbre hétérogéne -
Phase e .. . A

a) Equnhbre homogéne
b) Equilibre hétérogéne

c\x Phase

La constante d’équilibre . .

2.1 Loi de GULDBERG €t WAAGE .

a) Casgénéral. . . . . .. .. .. ...
b) Cas d’un équilibre héterogene o 20
¢) Cas particulier des systémes gazeux . . .
2.2 Démonstration de la loi de GULDBERG et
WAAGE . . . . . v v v v .. o o
2.3 Variation de la constante d’ équlhbre avec la
température. . . . . . . . . . . .. ..

a) Equation de VAN ’T HOFF.
b) Application. . . . . . . . . .

Les facteurs d’équilibre. . . . . . . . . . ..

3.1 Principe de LE CHATELIER et conséquences. .
a) Température

b) Pression totale . . . S

¢) Concentratiouns (ou presswns partlelles)
3.2 Variance d’un systéme en équilibre. . . . .

a) Définitiondelavariance . . . . . . . .

b) Calcul de la variance

c) Reégle des phases-

d) Représentations des equ111bres .....
Aspects complémentaires de 1’étude des équilibres
4.1 Coefficient de dissociation.

a) Sa définition . . . . . . . . .

b) Détermination du coefficient de dlssocm-

HOM & o + v o & & » 5 & 5 o« & 5 & = &
4.2 Rendement d’une réaction équilibrée. . . .

a) Influence des proportions des réactifs. . .

b) Rendement par rapport a un réactif. . .

c¢) Introduction d’un gaz inerte dans un équi-

libre homogéne gazeux. . . . .
Questions

Réponses. . . . . . . . . . . o v v o ..

CHAPITRE 13
OXYDO - REDUCTION

1 Les notions d’oxydation et de réduction. . . . .
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LE pH DES ACIDES ET DES BASES
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