
 
Eléments Formules 

Masse atomique moyenne d’un 
élément : 
τ1, τ2, τ3, τ4…. = abondance des # 
isotopes 
M1, M2, M3 = leurs masses 
atomiques respectives 

𝑴 =  ∑
𝝉𝒊 ∗ 𝑴𝒊

∑ 𝝉𝒊𝒊
𝒊

 

Diagramme d’NRJ pour 1 atome :  
n = nombre quantique principal 
K = constante 

𝑬𝒏 = −
𝟏

𝒏𝟐

𝒎𝒆𝟒

𝟖𝜺𝟎
𝟐𝒉𝟐

= −
𝟏

𝒏𝟐
∗ 𝑲 = −

𝟏

𝒏𝟐
∗ 𝟏𝟑, 𝟔 (𝒆𝑽) 

Diagramme d’NRJ pour hydrogène 
et hydrogénoïde  𝑬(𝒆𝑽) = −𝟏𝟑. 𝟔 ∗  

𝒁𝟐

𝒏𝟐
 

Transition entre niveaux 
électronique : 
h = constante de Planck = 6.626 x 
10-34 J.s 

|∆𝑬| = 𝒉𝝊 = 𝒉
𝒄

𝝀
 

Echelle d’électronégativité de 
Mulliken : 𝑬𝑵 =

(𝑬𝑰𝑰 + 𝑨𝑬)

𝟐
 

Echelle de Pauling 

avec ∆ = énergie de résonnance en eV 

 Ed (liaison réelle covalente polaire A-B) – Moyenne des Ed A-A 
et B-B = ∆ 

 |𝑬𝑵(𝑩) − 𝑬𝑵(𝑨)| = ∆𝟏/𝟐     

 ∆ =
 𝐸𝑑(𝑙𝑖𝑎𝑖𝑠𝑜𝑛 𝑟é𝑒𝑙𝑙𝑒 𝑐𝑜𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑡𝑒 𝑝𝑜𝑙𝑎𝑖𝑟𝑒) −
 𝐸𝑑(𝑙𝑖𝑎𝑖𝑠𝑜𝑛 𝑐𝑜𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑡𝑒 à 100%)    

 Ed(liaison covalente à100%) =√𝐸𝐴−𝐴 ∗ 𝐸𝐵−𝐵 

|𝑬𝑵(𝑩) − 𝑬𝑵(𝑨)| = 𝟎. 𝟏𝟎𝟐√𝑬𝑨−𝑩 − √𝑬𝑨−𝑨 ∗ 𝑬𝑩−𝑩 

Nombre total de doublets dans 
une molécule 

Nombre total = 
[∑ 𝑛𝑏𝑟𝑒 é𝑙𝑒𝑐𝑡𝑟𝑜𝑛𝑠 𝑑𝑒 𝑣𝑎𝑙𝑒𝑛𝑐𝑒 𝑑𝑒 𝑡𝑜𝑢𝑠 𝑙𝑒𝑠 𝑎𝑡𝑜𝑚𝑒𝑠]−𝑣𝑎𝑙𝑒𝑢𝑟 𝑎𝑙𝑔é𝑏𝑟𝑖𝑞𝑢𝑒 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑐ℎ𝑎𝑟𝑔𝑒
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Moment dipolaire dans une liaison 
covalente 

‖
𝛍
→‖ = |𝐞 ∗ 𝛅| ∗ 𝐝 

Pourcentage de caractère ionique 
d’1 liaison covalente A-B polaire 

(%𝐢) = 𝟏𝟎𝟎𝛅 =
𝛍𝐫é𝐞𝐥

𝛍𝐢
∗ 𝟏𝟎𝟎 

Interaction de Keesom 𝐸𝐾 = −𝐾𝐾(
µ𝐴 ∗ µ𝐵

𝑇 ∗ 𝑟6
) 

Interaction de Debye 𝐸𝐷 = −𝐾𝐷(
µ𝐴

2 ∗ 𝛼𝐵

𝑇 ∗ 𝑟6
) 

Interaction de London 𝐸𝐿 = −𝐾𝐿(
𝛼𝐴 ∗ 𝛼𝐵

𝑟6
) 

Indice de liaison  Nl = 
(nb électrons O.M liantes−nb électrons O.M.antiliantes)
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Avancement d’une réaction dξ = 
𝒅𝒏𝒊

𝒗𝒊
 

Nombre de moles transformées 
ou formées lors de la réaction 

= 𝝂k x ξ 

Variation de l’avancement de 
réaction ξ en fonction du temps : 

𝒅𝝃

𝒅𝒕
=

𝟏

𝝂𝒊

𝒅𝒏𝒊

𝒅𝒕
 

Vitesse moyenne 𝛎m entre 2 
temps :  𝝂𝒎 =

𝝃𝟐 − 𝝃𝟏

𝒕𝟐 − 𝒕𝟏
 

Vitesse instantanée d’une 
réaction 𝛎inst à un temps t :  𝛎𝒊𝒏𝒔𝒕 = 𝐥𝐢𝐦

𝒕𝟐−𝒕𝟏→𝟎
(
𝝃𝟐 − 𝝃𝟏

𝒕𝟐 − 𝒕𝟏

) =  
𝐝𝛏
𝐝𝐭

=
𝟏
𝛎𝐢

𝐝𝐧𝐢

𝐝𝐭
 

UE1 - Chimie Générale : Formulaire 



Vitesse spécifique d’une réaction 
𝝂spé :  

𝛎𝒔𝒑é =
𝟏

𝐕

𝐝𝛏

𝐝𝐭
=

𝟏

𝐕

𝟏

𝛎𝐢

𝐝𝐧𝐢

𝐝𝐭
 

Vitesse volumique 𝛎 :  𝐯𝒕 =
𝟏

𝝂𝒊

𝒅(
𝒏𝒊
𝐕

)

𝒅𝒕
=

𝟏

𝝂𝒊

𝒅[𝒊]

𝒅𝒕
 

Vitesse d’évolution d’une espèce 
chimique i, 𝛎i 

𝜈𝑖 = ±
𝑑[𝑖]

𝑑𝑡
 

Vitesse de réaction v :  
v =

1

𝑎
v𝐴 =

1

𝑏
v𝐵 =

1

𝑐
v𝐶 =

1

𝑑
v𝐷 

v(t) = −
1

𝑎

𝑑[𝐴]

𝑑𝑡
= −

1

𝑏

𝑑[𝐵]

𝑑𝑡
= +

1

𝑐

𝑑[𝐶]

𝑑𝑡
= +

1

𝑑

𝑑[𝐷]

𝑑𝑡
 

Influence de la concentration sur 
la vitesse d’une réaction :  
α : ordre partiel par rapport à A 
β : ordre partiel par rapport à B 
α+β : ordre total 
k : constante de vitesse, dépend 
de la température 

v = k[𝐴]𝛼[𝐵]𝛽 

Equation cinétique d’ordre nul 
v=k 

[A]t=[A]0-akt 

Equation cinétique d’ordre 1  
v = −

1

𝑎

𝑑[𝐴]

𝑑𝑡
=k[A] 

ln[A]t=ln[A]0-akt 

Temps de réaction à un temps x t1/4 = 
1

𝑘
𝑙𝑛

4
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Réaction d’ordre 2 
[𝐴]𝑡 =

[𝐴]0

1+𝑎𝑘𝑡[𝐴]0
   

 𝑡1/2 =
1

𝑎𝑘[𝐴]0
 

Système à 2 réactifs 

V=k[A]² 
1

[𝐴]𝑡
=

1

[𝐴]0
+ 𝑘𝑡 

Loi cinétique en fonction de 
l’avancement 

[A]t=[A]0-ξ   
v=k([A]0-ξ)α 

Dégénérescence de l’ordre d’une 
réaction v = k′[𝐴]𝑡

𝛼   avec  k’=constante de vitesse apparente = k[𝐵]0
𝛽

      

Loi d’Arrhénius 
k = A0 ∗ exp (−

Ea

RT
) 

ln 𝑘 = ln 𝐴0 − 
𝐸𝑎

𝑅𝑇
 

Influence de la température ln
𝑘2

𝑘1
=

𝐸𝑎

𝑅
(

1

𝑇1
−

1

𝑇2
) 

Cinétique des réactions 
complexes 

v=v1-v-1=k1[A]α[B]β-k-1[C]α’[B]β’ 

K=
𝑘1

𝑘−1
=

[𝐶]é𝑞
𝑐 [𝐷]é𝑞

𝑑

[𝐴]é𝑞
𝑎 [𝐵]é𝑞

𝑏  

Mécanisme SN2 v=k[Y-]1[R-X]1 

Mécanisme SN1 V=k[R-X]1 

Mécanisme supplémentaire 
𝑑[𝑋]

𝑑𝑡
= 𝑘1[𝐴] − 𝑘−1[𝑋][𝐵] − 𝑘2[𝑋][𝐶] 

Cinétique enzymatique 
v = (

𝑑[𝐸𝑆]

𝑑𝑡
) = 𝑘1[𝐸][𝑆] − 𝑘−1[𝐸𝑆] − 𝑘2[𝐸𝑆] 

𝑑[𝐸𝑆]

𝑑𝑡
= 0  => [𝐸𝑆] =  

𝑘1[𝐸]0[𝑆]

𝑘−1+𝑘2+𝑘1[𝑆]
 

Vitesse de cinétique enzymatique 
v =

𝑘2[𝐸]0

1 +
𝑘−1 + 𝑘2

𝑘1[𝑆]

=  
𝑘2[𝐸]0

1 +
𝐾𝑀

[𝑆]

=  
v𝑚𝑎𝑥

1 +
𝐾𝑀
[𝑆]

 



Constante de Michaelis 𝐾𝑀(𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒 𝑑𝑒 𝑀𝑖𝑐ℎ𝑎𝑒𝑙𝑖𝑠) =  
𝑘−1 + 𝑘2

𝑘1
 

Équation à partir du diagramme 
de Liineweaver et Burk 

𝟏

𝐯
=

𝟏

𝐯𝒎𝒂𝒙
+

𝑲𝑴

𝐯𝒎𝒂𝒙

𝟏

[𝑺]
 

Rapport stœchiométrique  𝑅 =
𝑛𝑜𝑚𝑏𝑟𝑒 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑢 𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓 1

𝑛𝑜𝑚𝑏𝑟𝑒 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑢 𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓 2
=  

𝛼

𝛽
=  

𝑛1

𝑛2
 

Avancement de la réaction ξ  ξ =
nombre de moles transformées ou formées

nombre stoechiométrique νk
 

Constante des gaz parfaits 
𝑃𝑉

𝑛𝑇
= 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒 = 𝑅 

Pression partielle 𝑃𝑖 =
𝑛𝑖

∑ 𝑛𝑖𝑖
∗ 𝑃𝑡𝑜𝑡 =  𝜒𝑖 ∗ 𝑃𝑡𝑜𝑡 

Travail 

|𝛿𝑊| = |𝐹 ∗ 𝑑𝑙| = |𝑃𝑒𝑥𝑡 ∗ 𝑆 ∗ 𝑑𝑙| = |𝑃𝑒𝑥𝑡 ∗ 𝑑𝑉| 
Travail = force x distance  (force = pression x surface) 

∫ 𝑃𝑑𝑉 = 𝑡𝑟𝑎𝑣𝑎𝑖𝑙
𝑏

𝑎

 

Travail lors transformation 
irréversible 

𝑊𝑖𝑟𝑟é𝑣.1 →2 = −𝑃2[𝑉2 − 𝑉1] 

Travail lors transformation 
réversible 

𝑊𝑟é𝑣.1 →2 = −𝑛𝑅𝑇 ln
𝑉2

𝑉1
 

Calcul de W avec une phase 
condensée  

𝑊 =  −𝑃𝑛𝑀(
1

𝜌𝑙𝑖𝑞.273𝐾
−

1

𝜌𝑠𝑜𝑙.273𝐾
) 

Energie calorifique 

Q=C.∆T 
δQ = n C dt 

C=
𝜕𝑄

𝜕𝑇
 

Thermodynamique  

dU=δQ + δW      
QV=∆U   

∆U=Q+W  
QP=∆H 

∆(PV)=P2V2-P1V1~0  
∆H=∆U  
 QP=QV 

Réaction en phase aqueuse ∆H=∆U+RT∆(ngaz) 

Enthalpie standard de réaction 

∆𝑟𝐻° = (
𝜕𝐻°

𝜕𝜉
)𝑇,𝑃 

𝑄𝑃 = Δ𝐻1→2
° = 𝐻2

° − 𝐻1
° = Δ𝑟𝐻° ∗ 𝜉 

Δ𝑟𝐻° = Δ𝑟𝑈° + 𝑅𝑇 ∗ [(𝑐 + 𝑑) − (𝑎 + 𝑏)] 

Application de la loi de Hess Δ𝑟𝐻(𝑇)
° = ∑ 𝑐𝑖Δ𝑓𝐻𝑖(𝑇)

°

𝑖

− ∑ 𝑎𝑖Δ𝑓𝐻𝑖(𝑇)
°

𝑖

− ∑ 𝜐𝑘Δ𝑓𝐻𝑘(𝑇)
°

𝑘

 

Loi de Kirchoff Δ𝑟𝐻𝑇2
° = Δ𝑟𝐻𝑇1

° + ∫ ∑ 𝜐𝑘𝐶𝑃,𝑘
° 𝑑𝑇

𝑘

𝑇2

𝑇1

 

Energie de liaison covalente 𝐸𝐴−𝐵 𝑜𝑢 Δ𝑙𝐻(𝐴−𝐵)
° = −Δ𝑑𝑖𝑠𝑠𝐻(𝐴−𝐵)

°  

Energie de résonnance Energie de résonnance = Δ𝑓𝐻𝑟é𝑒𝑙𝑙𝑒
° − Δ𝑓𝐻𝑐𝑎𝑙𝑐𝑢𝑙é𝑒

°  

Transformation réversible :  

𝑑𝑆 =
𝛿𝑄

𝑇
 

∆𝑺 = ∫ 𝒅𝑺
𝒇

𝒊

 

Transformation irréversible 𝑑𝑆 >
𝛿𝑄

𝑇
 

Variation d’enropie standard 
d’une réaction se produisant à T 

∆𝑟𝑆(𝑇)
° = ∑ 𝑣𝑘𝑆𝑘

° (𝑇)

𝑘

 



constante 
∆𝑟𝑆(𝑇)

° = ∑ 𝑣𝑘∆𝑓𝑆𝑘
° (𝑇)

𝑘

 

∆𝑟𝑆 = ∆𝑐.𝑒.𝑆 =
∆𝑐.𝑒.𝐻

𝑇𝑐.𝑒.
 

Quotient de réaction 𝜙 =
(𝑎𝐶)𝑐(𝑎𝐷)𝑑

(𝑎𝐴)𝑎(𝑎𝐵)𝑏
 

Fonction enthalpie libre G 
∆G=∆H-T∆S 

Δ𝑟𝐺(𝑇) = 𝑅𝑇 ln
𝜙

𝐾
 

Enthalpie libre standard de 
réaction 

Δ𝑟𝐺(𝑇)
° = Δ𝑟𝐻(𝑇)

° − 𝑇Δ𝑟𝑆(𝑇)
°  

∆𝑟𝐺(𝑇)
° = ∑ 𝑣𝑘Δ𝑓𝐺𝑘

° (𝑇)

𝑘

 

Variation de l’enthalpie libre en 
milieu biologique 

Δ𝑟𝐺(𝑇) 𝑝𝐻=𝑥 = Δ𝑟𝐺(𝑇) 𝑝𝐻=𝑥
° + 𝑅𝑇 ln Φ𝑝𝐻=𝑥 

Taux de dissociation à l’équilibre 𝛼 =
𝜉é𝑞

𝜉𝑚𝑎𝑥
=

𝜉é𝑞

𝑛𝑖,0
=

𝑛𝑜𝑚𝑏𝑟𝑒 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑖𝑠𝑠𝑜𝑐𝑖é𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑃𝐶𝑙5

𝑛𝑜𝑚𝑏𝑟𝑒 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 𝑑𝑒 𝑃𝐶𝑙5 à 𝑙′é𝑡𝑎𝑡 𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙
 

 𝐾 =
𝛼2

(1 − 𝛼2)
∗ 𝑃𝑡𝑜𝑡 

Constante d’équilibre 𝐾(𝑇2) = 𝐾(𝑇1) ∗ exp (−
Δ𝑟𝐻°

𝑅
)(

1

𝑇2
−

1

𝑇1
) 

Equilibre de dissociation de l’eau Ke=[H3O
+][OH-] 

Constante d’équilibre d’une 
réaction de 2 couples acido-
basiques 

K=10pKa2-pKa1 

Potentiel hydrogène pH=-log [H3O
+] 

Relation d’Henderson-Hasselbach 𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑎 + log
[𝐵𝑎𝑠𝑒]

[𝐴𝑐𝑖𝑑𝑒]
 

Monoacide fort 𝑝𝐻 = −𝑙𝑜𝑔 [𝐻3𝑂+] =  −𝑙𝑜𝑔 [𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒] 
Monobase forte 𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑒 + 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 = 14 + 𝑙𝑜𝑔 [𝑏𝑎𝑠𝑒] 
Acide faible 𝑝𝐻 = 1/2(𝑝𝐾𝑎 − 𝑙𝑜𝑔 [𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒]) 
Base faible 𝑝𝐻 = 1/2(14 + 𝑝𝐾𝑎 + 𝑙𝑜𝑔 [𝑏𝑎𝑠𝑒]) 
Ampholyte 𝑝𝐻 = 1/2(𝑝𝐾𝑎1 + 𝑝𝐾𝑎2) 

Tampon 𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑎 + 𝑙𝑜𝑔 
[𝑏𝑎𝑠𝑒]

[𝑎𝑐𝑖𝑑𝑒]
 

Loi de Nernst 

∆𝑟𝐺 =
𝜕𝐺

𝜕𝜉
= −𝑛𝐹𝐸 

Δ𝑟𝐺 = Δ𝑟𝐺° + 𝑅𝑇 ln
𝑎𝑟𝑒𝑑1

𝑐 𝑎𝑜𝑥2
𝑑

𝑎𝑟𝑒𝑑2
𝑏 𝑎𝑜𝑥1

𝑎  

𝑬 = 𝑬° +
𝟎. 𝟎𝟔

𝒏
∗ 𝐥𝐨𝐠

𝒂𝒓𝒆𝒅𝟏
𝒄 𝒂𝒐𝒙𝟐

𝒅

𝒂𝒓𝒆𝒅𝟐
𝒃 𝒂𝒐𝒙𝟏

𝒂
 

Formule de Nernst 𝐸 = 𝐸° +
0.06

𝑛
∗ log

[𝑂𝑥]𝑎

[𝑅é𝑑]𝑐
 

Electrode type métal 𝑬 = 𝑬°𝑨𝒈+/𝑨𝒈 + 𝟎. 𝟎𝟔 𝐥𝐨𝐠[𝑨𝒈+] 

Sens des réactions 
∆𝑟𝐺° = −𝑛𝐹(𝐸1

𝑜 − 𝐸2
𝑜) = −𝑅𝑇 ln 𝐾 

(𝐸1
𝑜 − 𝐸2

𝑜) ≈
0.06

𝑛
log 𝐾 

Influence du pH sur le potentiel 
d’électrode 

𝑬 = 𝑬° − 𝟎. 𝟎𝟔 ∗
𝒑

𝒏
∗ 𝒑𝑯 +  

𝟎. 𝟎𝟔

𝒏
𝐥𝐨𝐠

[𝑶𝒙]𝒂

[𝑹𝒆𝒅]𝒄
 

 


