LES EQUILIBRES CHIMIQUES

I- 1 définition
Dans un systeme isolé, trois observations sont possibles :

» Pas d’évolution : Pas de réaction (exemple : oxygene + azote).

» Evolution : réaction incomplete (exemple : réaction d’estérification a 25°C et 1atm);
Evolution jusqu'a la disparition d’une ou plusieurs substances réagissantes, réaction compléte ou
totale. (exemple: H, + Cl; en présence de I’UV dans les conditions normales.

11- Equilibre homogéne. Equilibre hétérogéne. Phase

11-1 Equilibre homogeéne
Les substances sont toutes a 1’état gazeux, ou toutes a 1’état liquides entiérement miscibles, ou encore
a 1’¢état dissout dans un méme solvant.

Exemples :
Gazeux : H, + %0, — H,O a 1000°C
Liquide: CH;COOH + CHsOH — CH;3;COOC,Hs + H,O a25°C

Solution: NH; + H,0 PR NH,” + OH™ a25°C

11-2 Equilibre hétérogéne

Le milieu est constitué de gaz et de solides, ou de solides et de liquides, ou de liquides non miscibles,
etc.

Exemples :
- 5 —
CaOsolige) + CO2gaz) «——  CaCOs3solide) H20glacey «——— H2Oqliquide)

11-3 Phase
Tout ensemble homogene sera désigné par le terme : phase
On caractérisera un équilibre par son nombre de parties homogénes ou nombres de phases ¢ .

Un mélange de gaz forme toujours une seule phase.
Un mélange de solides forme autant de phases que de solides.

I11- Constante d’équilibre
I11-1 Loi d’action de masse ou loi de Guldberg et Waage
Considérons la reaction :

ass + b B #CCT+(ID

1 Equilibre homogene
L’¢équilibre est défini par une grandeur thermodynamique appelée constante d’équilibre K donnée par
la loi d’action de masse
ce.pd
Constante d’équilibre = T Ke
K. : sans unités

[11-1-1 Constante d’équilibre en fonction des pressions partielles :
Equilibre homogéne cas des gaz :

_ pEppt ) s _ bec—d
Kp— W d’ou Kc = Kp(RT)(a+ c—d)
I11-1-2 Relation antre K .etK,

D’apres la relation pV=nRT = p = % RT avec c=n/V

Donconaura pa=CaRT ; pg=CgRT; pc=CcRTet pp=CpRT

K. = (CcRD(C pRT)4 _ cocp? RT(c+d—a—b)
P (CARTI.(C gRTIP P™ (cpe.cpb
avec (c+d)—(atb)=An uniguement avec les composés gazeux




= K, = K. (RT)"™" .......... )
On peut exprimer la constante d’équilibre en fonction des fractions molaires : y; = % et la pression
t

partielle p; = x;P;

o) “ap)* p an _ An
= Lo =K, =K, P, .............
fp G Geg)? d " e Iff Pe @
> 4. — B . = ¢ =D
D’autre partona y, = . ' XB = . yXe = " et yp = .
_ mem b d) p (c+d)—(a+b _ —Anp A
Kp—mn@”)(cﬂpc @) — K, = K, n, 2P ™. (3)
Doncona:( K, = K. (RT)""
Kp= K, P;*"
Kp= K, n, 2P "
I11-2 Variation de la concentration d’équilibre avec la T
Equation de Van’t HOFF :
Les constantes d’équilibres K (K¢ ou Kp) varient avec la température.
ALGT = A, H® —TA,S° = —RT Ln K
ALGT AT AST
TTkRT RT T wmR T4

*** Pour que 1’équilibre est atteint il faut que AG =0 et comme AG = AG° + RT In K et on a aussi
AG°® = AH° -TAS° =AG° +RT InK=0 = AG°=-RT In K= AH° -TAS°=

—AH® = AS° . .y -
In K= — T ?donc pour deux températures différentes on peut on peut exprimer deux constantes

d’équilibre K; et K.

pour Ty : In Ky= _RA: A:’

pour T>. In K,= RTZ’ A;°

T =
%= e_é?H [%_%]:KzzKl.e%m[%_%]

K1

On suppose qu’a la température T, ArH® et ArS° sont constantes. D’ou :

o Ay H”
C_l(Ln K) — AI'H_) d (Ln K:l dT

dT R T~ RT" Loi de Van t’Hoff
Par intégration on peut déterminer Kty et sa relation avec Ky

K, o Tz
2 A H 2 AT

J A(LnkK) = = JT=

K, o T
K o
(I5) “51'1_1 1 1 J
Ln K —ILn K =ILn = —
(T2 (T1)
! Ky

o = iy
K(TE) T K'Crl) Il3}57'[)[ R J[ T o el ]|

R =8,31 J.K . mol AH° en J.mol*




Deux cas :

>  AH°>0 :Kcroit avec la température ;
> A,H°<0 :Kdécroit avec la température.

IV- Facteurs d’équilibre

A,G°
AA+DbB = cC+aD A,G%qy =—-nRTLnK ou  LnK= —rR—T(T)

A G°
Si la valeur de I’un des termes rR—T(T) ou K (Kpou K,) varie, I’égalité n’est plus respectée, le

systéme n’est plus en équilibre. Il évolue donc pour atteindre un nouvel équilibre.
Le passage d’un état d’équilibre a un nouvel état d’équilibre sous 1’influence d’une perturbation
extérieure au systeme est appelé « déplacement de I’équilibre ».
On agit sur les grandeurs dont dépendent AG :
= Température T
= Pression totale P
= Pressions partielles (ou concentrations)
Ces grandeurs sont appelées facteurs d’équilibre.

IV-1 Loi de Le CHATELIER
Soit un systéme en équilibre. Lorsque 1’on modifie un des facteurs de I’équilibre, le systéme évolue
dans le sens qui tend a s’opposer a cette modification.

a) Effet de la température. Lorsque la température augmente, 1’équilibre se déplace dans le sens
endothermique, ¢’est-a-dire dans le sens ou [1,H est positif.

b) Variation de la pression totale. Lorsque la pression augmente, le systeme évolue dans le sens qui
la fait baisser, donc dans le sens qui diminue le nombre de moles de gaz.

c) Effet des variations de concentration (ou de pression partielle). Le systeme évolue dans le sens
qui consomme le réactant ajouté.

d) Addition d’un gaz inerte (dilution du milieu).

Exemples (Variation de la pression totale) :

- Equilibre homogeéne gazeux : Nogay + 3Hogay  ———> 2NHaga
<—

Dans le sens 1, on passe de 4 moles a 2 moles, il faut travailler & pression élevée.
Inversement, les pressions faibles favorisent la réaction inverse (dissociation de I’ammoniac)
- Equilibre hétérogeéne : 1
CaOsz(solide) — > CaOgolidey + CO2(gay)
Au cours de la réaction 1, On passe de 0 a 1 mole de gaz. Donc la décomposition de CaO3, est
favorisée par une diminution de la pression totale du systéme.
Remarque : Si les nombres de_moles de gaz du premier et du second membre sont égaux, la pression

. . éauilibre - . -
totale n’influe pas sur le déplacement de I’équilibre : Hyg) + Iz 2HIg

Exemple Effet des variations de concentration (ou de pression partielle):
Dans I’équilibre Hyg + lyq ~ €¢——— 2HIg réalisé dans une enceinte, on introduit de

[’hydrogene, on augmente la concentration (ou la pression partielle) de ce gaz.




V- Coefficient de dissociation

Il est pratique de connaitre la quantité en moles d’un des réactifs qui s’est dissociée. Lors des calcules

relatifs a 1’équilibre chimique divisé a la quantité initiale, on obtient le coefficient de dissociation a
a = Ndissoci é (O< a <1)

Ninitial

Soit I’équilibre suivant :

AB &—&@/m> A + B

a tinitial No 0 O
él tequ| no—noa no(x no(l
Ne= No—Noa+ Npat + Npat = N= N (1+a)

Exemple :
Soit I’équilibre, dont 1’équation chimique s’écrit :
N2Osg =  2NOyq
Dans un récipient vide d volume 1L, maintenu & 30°C, on introduit 3,5.10 mol de N,O4). Sachant
qu’a I’équilibre la pression est de 1,4atm. Calculer le coefficient de dissociation a.
Solution :
o =400 avec  Minga= 3,5.107mol et Ngigso= ?

Ninitial
N2Osg) &= 2NOy
a tinitial ni
a téqui nj—Nja 2Ng0.
= Ni—Njo+ 2N = = Nj+ Njo = a = ntr;ni :%_ 1
n=?0napV=nRT =n=pV/RT=a =L——1
— l (1.4 atm)(11) o
—a= (0.082atm.mol ~1.K~1)(303K)(3.5.10~2mol) 1=0.61
= a =0.61




