CHAPITRE. I. Equilibres chimiques

l.. Généralités
Un équilibre chimique est un état de non évolution d’un systéme qui résulte d une
réaction chimique limitée dans les deux sens. || est réversible, il peut étre déplacé
dans un sensou dans |’ autre si on modifie |’ une de ses variables d' état (P, T, C).

aA + BB s yC + 0D

La vitesse de la réaction dans le sens directe = La vitesse dans le sens inverse.

Les concentrations des especes a 1’équilibre sont constantes, mais il faut bien se

rendre compte qu’il s’agit d’un équilibre « dynamique ».

11. Type d’équilibre
L’ensemble des substances en équilibre forme un milieu d’aspect homogéne ou
d’aspect hétérogéne.

Selon le cas on distingue deux types d’équilibre :

11.1. Equilibre homogéne
1) Equilibre homogéene en phase gazeuse :
Tout se passe dans une seule phase ( gaz).

Soit: aAg +B By S yCg + 0 Dy
Exemples:

N2 + 3 Hag = 2 NHs)
Hlg 5 Y%Hyg +% Iy

2Hlg S Hyg + Il



2) Equilibreshomogene en phaseliquide:

Exemples:

Réaction d’acide faibleen solution: AH + HHO = A- + Hs30O*
Réaction d’estérification; CHCOOH + GHsOH = CHsCOOH + HO

I1.2. Equilibre hétérogene
Echange de constituants entre différentes phases.

Exemples:

CaCO3s = CaOg + COgzg)
C(s) + Oz(g) = COZ(g)

|.3. La constanted’équilibre - Loi d’action de masse :

Laloi d action de masse permet d’ étudier les équilibres chimiques a une température donnée.
Elle s applique d une maniére rigoureuseaux équilibres en phases homogenes ou en solutions
idéales, mais son application n’est que rapprochée quand il s'agit des équilibres en phases
hétérogénes, moyennement certaines restrictions.
1) Systeme homogene:

Dans ces conditions les constituants du systeme se trouvent dans la méme phase

(liquide ou gazeuse).

a) Loi d action de masse en fonction des concentrations

Soit laréaction chimique alatempérature T:

aA +bB scC+ dD

Ou les grandes lettres désignent les substances et |es petites |ettres les coefficients de la

réaction.
. [cI¢[D]4
Nous avonsal’équilibre:  Kc(T) =
[ala[B]?

K(T) : constante d' équilibre, sa valeur dépend de latempérature ; I'indice ¢ rappelle que laloi est
relative aux concentrations des substances ; [A] , [B] , [C] et [D] sont les concentration molaires
respectives des réactifs et des produits.

Cette expression est appelée loi de GULDBERG et WAAGE ou loi d action de masse. Le terme «
action de masse » provient de I’influence des concentrations sur la vitesse des réactions, donc

finalement sur la vitesse d’ éablissement de I’ équilibre, plus les concentrations sont grandes, plus

I”action est importante, donc plus la vitesse est grande.



Ces lois ne Sappliquent que dans les solutions diluées car dans les solutions
concentrées, les ions s attirent mutuellement d'autant plus fortement que les especes sont
chargées. Il en résulte que certaines particules seront masquées par certaines. Ces mesures ne
donneront pas le nombre de particules mais le nombre de particulesactivent. Pour ce rendre
compte de ce phénoméne, on remplace dans bon nombre de I’activité d un éectrolyte
(soluté) s exprime par sa concentration. Lorsque la concentration devient trop élevée (C > 0,05
M), il peut étre nécessaire de devoir corrigé

le terme d’activité par I’introduction du coefficient d’activité vy :

Facteur y serainférieur ou égale a 1 car I’ activité est toujours inférieure ala concentration.
Dans le cours on considére que I’on est en solution diluée pour que I’ activité et la concentration
soient égales.
ai = Yi.ci telle que : a; = activité, yi = coefficient d’activité, c¢i = concentration.
b) Loid’action de masse en fonction des fractions molaires.
Soient Xa, Xg, € Xc, Xp lesfractions molaires des réactifs et des produits.

Laloi d action de masse en fonction des fractions molaires s écrit :

C
T = (xc) .(xp}!
(M) (XA)@.(XB)b

Kx(T) : ne dépend que de la température.

I .4Composition d’uneréaction chimique al’ équilibre:

Exemplel:
Nombre de moles : 2A + 3B & 4C + % D nr
Etat initial t=0 1,5 3 0,8 1 6,3
Variation : -2X -3X +4x +%x
Etat d'équilibrelyy e (1L5-2%)  (3-3X) (0,8 +4X) (1+§ x) (63-3)

nt: représente le nombre de molestotal.

ni X : représente la quantité du réactif qui aréagit ( dissociée) ou laquantité du

produit formée.

Avec ni = coefficient stoechiométrique (exemple: 2X ;3 X ;%X ........ ).



On définit le coefficient de dissociation d un réactif a par larelation :

quantité qui aréagit ( dissociée)
a = avec: 0 <a<1l
quantité initiale

PourA: aa = i—:
PourB: as = 33—x
Exemple.2 :
A = B nr
Etat initial(t=0) : ny 0 ny
Etat d’ équilibre( tr = tequil ) : ng - X X n,
En déduit : ny(l-a) ny, a n,
Démonstration :
Comme: q = nombre de moles dissociée _ io donc: x=mpa,

nombre de moles initiale n

O Dﬂoaxzno'noa = no(l—a)

Remarques:
La quantité peut étre exprimée en mole, concentration ou pression.

Ainsi |’ expression dea peut étre:

00000t e I e o
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® Le coefficient de dissociation a peut étre exprime en pourcentage.

a:

=

1. Laconstanted’ équilibre
Soit I’ équilibre chimique suivant :
aA +bB = cC+dD

Le Quotient de laréaction Qr ou laconstante d’ équilibre K s exprime par larelation :



ni c. d
_TMa(produits) _ 4;.ap
- ni — a p

Tta( réactifs) a, ap

aj : représente |’ activité du compose et ni : son coefficient stoechiométrique.
Cette activité est :

e ¢égaeals I'espece est un solvant, ou plus généralement une phase pure ( par
exemple un solide).
e é&gale alaconcentration molaire du composé sur la concentration de référence C°

quel’on choisit égale a1 mol.I" si |’ espéce est un soluté ( par exemple une solution
agueuse).

) _ G
Donc Dai =

e ¢gale au rapport de pression partielle ( en bar ~ atm ) de I’ espéce rapportée a une pression

de référence P° que I’on choisit égaleal bar ~ 1 atm, si |’ espece est un gaz.

P.
Donc : ai = — .
P

Conclusion :

Les activités sont sans unité, cela conduit a une constante d’ équilibre sans unité.
On définit :
e K = Kp: dansle cas ou nous avons des composes gazeux.
Kp ne prend en compte que les gaz et ignore toutes | es autres phasesliquides ou
solides.
11.1.Systeme hétérogene

Dans le cas ou le systeme est en équilibre hétérogene, laloi d’ action de masse s applique mais
{ condition de ne considérer que les constituants se trouvant en phase gazeuse ou en solution} .
Aing lorsdel’ éude de |’ équilibre suivant :

CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g)

Laloi d’ action de masse s écrit : Kp = P(coz) ou Kc = [CO2]

Exemple:

2 NaHCO:s (s) = Naz CO3s) + CO2 (g + H20 (g

Pco, PHy0

Kp = % = Pco, -Py,o  avec Kp sans unité (ca se simplifie).

e K = Kc: dansle cas ou nous avons des solutés liquides ( sans gaz).



.2.

Kc neprend en compte que les solutés et ignore les phases solides.

Exemple:
CH3COOH ¢y + CH3sOH g = CH3COOCHSs gy + H20 gy
[CH3C00CH3] [H,0] : 1 |
_ c T _ |[CH3COO0CH3).[H,0 .,
KC = crzcoom CT0M ~ [CH,COOH] [CHA0H] avec Kc encore sans unité.

c’ " C

Casparticulier :

Dans le cas de dissociation d’ un acide faible ou d’ une base faible dans I’ eau, K¢ seranoté K,
et Ky respectivement.

Applications des constantes d’équilibre:

Lavaleur de la constante vaindiquer quels sont les constituants majoritaires al'éguilibre :
Une trés grande valeur indiguera que nous aurons principalement des produits de la réaction,
une tres petite valeur indiquera que nous aurons principalement des réactifs.

Lequotient de réaction (Q).

_ [C36ID3S
Q [A}3.[ B}

Cette valeur représente le quotient des concentrations (ou des pressions) initiales. Si le quotient est

supérieur alavaleur de K, celasignifie que les concentrations des produits sont trop éevées par

rapport aux réactifs, et donc laréaction se déplaceraverslagauche. Si Q = K, le systemeest a

I'équilibre ; si Q <K, le systéme se déplace versladroite.

e PlusK est petite (typiquement, K <103) et pluslaréaction a des chances d’ étre nulle.

e plus K est grande (typiquement, K > 103%) et plus la réaction a des

chances d’étre totale.



I1.3. Loi desgaz parfaits:
P.V=n.R.T

R . constante des gaz parfaits. San unité dépend de cellede P et celle de V

v
<

R =

ﬂ

n.
- S laPression est atm etleVolumeen| alors R = 0,082 atm.l.mol 1.K 1.
- Si laPression est en paet le Volumeen m®dorsR = 8,314 J.mol 1K1,

- Par une simple conversion du Joule en cal (1 cal = 4,18 j) ontrouveR = 1,98 cal.mol 1.K!

- Pour latempérature : dans toute la chimie, elle est en Kelvin noté ( °K).

11.3.1. Pression partielle d’un gaz parfait

Soit deux gaz parfaits A et B séparés ( voir schéma).

Gaz (A) Gaz ( B)

Na N

Lapression de chague gaz ( avant mélange ) est

nag .R.T np .R.T
Py = A et Pg = 2
V4 Vp

Si on mélange ces deux gaz, chacun va occuper un volumetotal Vr

Gaz (A) + Gaz (B)
NT= na + nNB

Vr = Va + VB




Dans le cas du mélange de plusieurs gaz, on calcule la pression partielle de chague gaz

dans le mélange.

p/ —maRT / _— msRT — RrRT
A v et Py v et Pr vy
/
P ny . .
P—‘:z n—T= X4 ans onaura: P£=XA.PT et P{; = Xp.Pr

Avec X : Représente lafraction molaire du gazi.

Ondéduitaussi: Pr = Y P; = P/ + Pl

11.3.2. Relation entre la pression d’un gaz et sa concentration :
Soit:Pi .V=ni.RT

Pour le constituant A : on peut écrire

P,= "7*' .R.T = [A].RT = CaRT

11.4.3. Relation entre KP et KC:

Soit I’ équilibre suivant :

1
2A@ * 3B = 4Fg9 + ;E@
1 1
P} .P2 ct.Cc2
Kp= 7 et Kc= 57

En remplacant chague Pi par Ci.R.T, dans |’ expression de Kp, on trouve :

1 1 1
_ Ch®RDAC RDZ _ cf GG (RT)((4+ 2)- @+3))
C%.(RT)% .C3.(RT)3 cicy

On déduit ainsi larelation: Kp = K .(RT)*"

Avec: An = Z N( gaz produits)- Z N( gazréactifs)



I1.4. Relation entre K et la température : Loi de Van’t Hoff

Si onpassede Ki a T » vas Ko a T

Larelation de Van't Hoff permet d’ écrire :

AHp

= 1
LnK2 - LnK: = R (T1 Tz)

Avec AHR: I'enthapiedelaréaction qu’ on considére généralement constante
dans

I"intervalle[T1, T9] .
Constat sur I’ évolution delavaleur de K avec le sensdel’ équilibre

Produits

L’expressionde K est: K = ——
Réactifs

Si T change et fait déplacer I’ équilibre dans le sens direct, celaveut dire que la quantité des

produits va augmenter et celle des réactifs diminuera. Donc le rapport de K va augmenter
I1.5. Relation entre KP et AG® :

Lorsqu’ une réaction ne peut plus évoluer, elleest al’ équilibre et le AGr = 0.
Onsaitque: AGrR = AG°R + RTLnKp

Avec AG°®Rr : variation d’ enthalpie libre standard

A I'équilibre, on aura: AGr = 0 etontireains larelation:

- AGg

AG°r = -R.TLnKp ou: Kp = e rr

11.6. Déplacement d’équilibreréactionnd :

Il existe des lois qualitatives et des lois quantitatives qui permettent de prévoir le sens de
déplacement de |’ équilibre, lorsque celui-ci est soumis a une contrainte extérieure, qui

provogue lavariation de I’ une de ses variables (P, T,C) .



[1.6.1. Lois qualitatives

Leslois qualitatives découlent toutes de laloi de modération.

Loi de modération : Chague fois qu’ une action extérieure tend { modifier I’ éat d’ équilibre

d un systéme, celui-ci évolue spontanément dans le sens qui modere I’ effet recherché.

a) Influence de la température. Loi de Van’t Hoff :

Les constantes d’ équilibres K (Kc ou Kp ) varient avec latempérature suivant

dLogk _ AH

dT RTZ appel ée équation de VAN' T HOFF.

la relation :

AH est I’ enthalpie de laréaction directe, T latempérature absolue. Il en résulte
que:

- Si AH > 0, K croit avec latempérature ;

-Si AH <0, K décroit avec latempérature.
Exemple :
Soit laréaction : 2NHs = N2+3H: AH >0
Le sensdirecte (1) correspond alaréaction de dissociation : réaction endothermique.
Le sensinverse(2) correspond alaréaction de synthese de|’ammoniac : réaction
exothermique.

D’apréslaloi de modération si on chauffe le systéme, il doit évoluer dans le sens qui
absorberait de lachaleur, c'est-a&-dire dansle sens 1, ou |’ on favorise laréaction de

dissociation. Par contre si on le refroidit, il doit dégager de lachaleur et par conséquent il
doit évoluer dansle sens 2, ou I’ on favorise laréaction de synthese.

- Enoncédelaloi de Van't Hoff :

Une élévation de température a pression constante (ou a volume constant), d’un

systéme en équilibre chimique, entraine une transformation qui, si elle s effectue a

température et a pression constantes ou a (volume et a températures constants),absorberait

delachaleur.
b) Principe de Le Chatelier :

- Enoncédu principedeLe Chatelier :

« Lorsque les modifications extérieures apportées a un systéme physico chimique
perturbe son équilibre,celui-ci vas opposer aces modifications et évoluera versun
nouvel état d équilibre».



11.6.2. Influence de la température

Une augmentation de température ( chauffage) entraine une évolution de I’ équilibre vers le
sens endothermique ( absorption de la chaleur) et vice versa.

Exemple:
CHag +202q = COzq + 2H200  AHcombustion = - 802,27 KJ/mol.
Cestle AH du sens 1 = sens direct = versla droite = sens exothermique.

Si T augmente, on vafavoriser le sens endothermique, donc sens 2 ou opposé = sens indirect
= verslagauche.

[1.7.3. Influence dela pression :

Une augmentation de pression appliquée a un équilibre provoque son déplacement dansle

sens d’ une diminution de nombre de mole des gaz.

Exemple :

CHa(g) +2 Oz = COxg + 2H:20q)

S P augmente, on vafavoriser le sens1, car on passe de 3 moles de gaz vers 1mole
de gaz ( sens de diminution des gaz).

11.7.4. Influence de la quantité d’un composé :

Une augmentation de la quantité d’ un composé appartenant a un équilibre provoquele
déplacement de la réaction dans |e sens d’ une diminution de nombre de mole de ce composé
ajouté et vice versa.

Exemple:

CHyg) +2 Oy = COyg + 2H20q)

Silapresson R, augmente, aorsl’équilibre évolueradansle sensl (sensou Oqréagit) et s par

contre lapression Po diminue, aors cet équilibre vase déplacer dansle sens 2 ( sensou le gaz
Oz seformera).
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