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Chapitre V. Les équilibres chimiques

V.1. Variation d’enthalpie libre en fonction des pressions partielles

Considérons une réaction chimique effectuée entre gaz parfaits, a T = Cte :

aA  + bB «——* cC + dD
Etat initial a moles b moles 0 0
Etat final 0 0 ¢ moles d moles

Pour un mélange de gaz parfaits :
PAV =naRT ; PeV =ngRT ; PcV =nRT; PoV =npRT
Pa, PB, Pc, Pp : pressions partielles (les pressions qu’aurait le gaz s’il occupait tout le volume
V du mélange gazeux).
La variation d’enthalpie libre lors de cette réaction est :
A Gt = G (¢tat final) = GT (état initial)
=Y Gr (produits) -Gr (réactifs)
= (G, + dGy) - (aG, + bGp)
Or pour un gaz donné, on a : Gt = G°r + RT.InP
AGT = (cG°: + dG®) - (aG°, + bG®) +(c RT.InP; + dRT.INPy) - (aRT.INP, + bRT.InPy)

P’ . Py
e )
A- B

d

AGT=AG°t+RT. Ln (

AG+ : Variation d’enthalpie libre de la réaction

AG°t . Variation d’enthalpie libre de la réaction calculée a partir des tables thermodynamiques
Si Pa= Pg=Pc=Pp = latm, AGt=AG°r a une valeur constante.

V.2. Loi d’action de masse (Loi de Guldberg et Waage)

L’évolution spontanée d’une réaction entre gaz parfaits, effectuée a T = Cte, s’arréte lorsque

I’équilibre est atteint.

A ce moment, aA+bBe«—— cC +dD AGT=0
P’c. PYp
Ou AGT=AG°t+RT Ln (=) =0
P*y. P%
Pc. Pl .
RT Ln (P“A.PbB) =- AG°t
Péc. PYy _ - AGC;
Ln (PaA.PbB) ~RT
P . P, ZAGh ore 1 '
Kp (T) = (Pa - ) =e RT (1" loi d’action de masse)
A -

Kp est la constante d’équilibre.
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Pour une réaction donnée, Kp est fonction de la température (T) et elle est reliée a la
variation d’enthalpie libre standard AG°r par I’expression :
AG°t =- RT.InKp

V.2.1. Variation de la constante d’équilibre en fonction des concentrations molaires

La constante d’équilibre K peut s’exprimer aussi en fonction des concentrations molaires a
I’équilibre de ces mémes réactifs et produits.

La concentration de A [A] est le nombre de moles/volume total du systeme.

[A] = — = nombre de mole/litre

Or:PaV=naRTou Pa= n;*‘ .RT=[A]RT

C d
LU
_ (CI'RT)’([D]* (RT)’

(IAF(RT)*([B]’(RT)")

[CI'[D] (c+d)-(a+b
0= o) - (RT)

[CI'[D]*
[AT'[B]®

On aura: K, = K¢.(RT)*" d’ou :

on pose: K¢ = ( ) et An=(c+d) - (a+h)

Ke=Kp.(RT)™ (2™ loi d’action de masse)

V.2.2. Variation de la constante d’équilibre en fonction des fractions molaires

La constante d’équilibre K, peut s’exprimer aussi en fonction des fractions molaires (x;) du

. . n;

constituant 1. Xi= = -
a an)

avecN=Yn; et Pi=P. (%) = Xx;.P

N : nombre de moles total, P : pression totale

P. Py (xcc P% . (x PY
Pl T, P (x5 P°)

D’ou : Ky(T)= ( Avec Pi= x;.P, on aura alors:

_ Xc.x%) p(ct)-(a+h)

P - Comme (c+d) - (a+b) =An, on aura :
(x'A.X’B)

K _(XC x'p) pAn
ERCONE'LS!
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c d
Posons Ky = (¢ p) on obtient : K, = K.P*" et

(XaA . XbB) ’

Ke(P, T)=KpP ™  (3°™loi d’action de masse)

Kx(P,T) est la constante d’équilibre relative aux fractions molaires des différents réactifs et
produits de la réaction d’équilibre effectué¢e a T et P constantes.

Remarque : La loi d’action de masse ne s’applique que dans le cas des gaz parfaits. Elle peut
étre utilisée avec approximation dans le cas des gaz réels et des liquides.

Exemple 1. Synthése de ’ammoniac entre gaz réels :

N, +3H, <«——* 2NH;

P\ 2
Kp = ———— (atm
P (Pn2-Pi) ( )

Exemple 2. Estérification ayant lieu entre liquides
CH3;COOH + CoHsOH ———— 3 CH3COOC;Hs5 + H,O

Acide alcool ester eau
t=0 1mole 1 mole 0 0
téq § mol § mol g mol g mol
[conc] GV OV GV EY

La loi d’action de masse s’écrit :

[Ester] [Eau] _ (%)/V- (%)/V
[Acide] [Alcool] — G)V. GV

= 4 (sans unités)

C

La concentration d’acide peut étre connue par dosage avec une base.

Equilibre de dissociation

On peut utiliser la fraction molaire ou le degré de dissociation :

Nombre de moles dissociées a I'équilibre
o= (O<a<l)
Nombre total de moles initiales

Exemple : CH3-CHOH-CH3; (@ : CH3COCH3(Q) + Hz(g) total
t=0 1 mole 0 0 1mol
téq (1- o) mole o mole o mole  (1+o) mole

Les pressions partielles sont:

PalCOOl = (1'(1/14‘ (X.)P Pacétone = PH2 = ((X/l"‘ CX)P
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Pacstone - Pz~ [o/(1+a)] P][a/(1+a)] P] o’P
Kp = = =
F)alcool (1'0~)/(1+0~) P 1'0“2

V.3. Loi du déplacement des équilibres

aA + bB :CC+dD

e e P PD — _(AG°
A I’équilibre : = (RT) In K,

Si I’on fait varier I’une des variables P; ou T, le systéme évolue alors vers un nouvel état

d’équilibre. 11 y a alors déplacement de 1’équilibre et K, n’est plus constante.

V.3.1. Variation de la constante d’équilibre avec la température

Soit larelation: InKp = =cte

Par dérivation par rapporta T, on aura :

d ,AG° 1 —AG® 1 dAG®
—_— —_ )= - = F — ——— | L
dT( p) dT(RT) R | T T dT] (1)

Les variables naturelles de 1’énergie libre de Gibbs sont P et T : G (p, T) :

Comme G=H-TS dG=dH-TdS-SdT et H = U+PV donc dH = dU+PdV +VdP
dG = dU +PdV+VdP - TdS -SdT ----- e )

avec dU= dQ+dW (1™ principe) = dU=dQ -PdV = dU + PdV =dQrev

Comme : TdS = dQpey, Onaura alors : dG = (dQrev + VAP) - Qe - SAT

dG = VdP - SdT

dG 0
aP=Cte,dP=0 =2dG=-8dT = (3-),=-S dou: S = —AS°

on remplace AS® par son expression dans 1'éq(1), on obtient :

d AG° AS° - AG® - TAS° AG® + TAS®

=(—F—)=-—F%)
Puisque : AG°r = AH°r -TAS® a la température T, alors AG°t + TAS°t = AH®r, d’oU :
daet A Relation de Gibbs - Helmot
— = —= elation de Gibbs - Helmotz
dr( )7 27

AH°
e, - anp_ - Equation de Van t” Hoff
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L : d Ao .
Pour une réaction exothermique (AH° < 0), IT anp < 0 : une élévation de température

(dT > 0, KpX) déplace la réaction dans le sens de formation des reactifs.

— . d g
Inversement, pour une réaction endothermique (AH® > 0), IT anp > 0 : une élévation de

température (dT > 0, Kp7) déplace la réaction dans le sens de formation des produits.

Loi de Lechatelier

Dans un systéme en équilibre a pression constante, une augmentation de la température (T 2)
favorise une réaction qui absorberait de la chaleur (réaction endothermique).
1 o
N, + 3H, —’42— 2NH3  AH 295 = - 22 Kcal/mole <0
Une augmentation de la température (T A1) favorise la réaction (2), dissociation de NH3.
Réaction a volume constant :
ona: K, = K,.(RT)™ etdonc InK;=InK,- An.InRT

d(lnKc) _ d(InKp) . A_n
dT ~ dT T

La dérivée donne :

dinK, _ AH;°
Comme = —
dT RT

on aura alors
d(anC) AH® An _ AHTO -AnRT
dT “xi2” T RT?
Or AH°r =Q,+AnRT et Q,=AU°t alors AH°t -AU°r=ANRT et,

d(anc) ﬂ

dT RT?

Intégration de I’équation de Van T’ Hoff

dInK AHt° AHT°
Comme = — s dInK,= — dT
dT RT RT?
AHT° . . . .
f dinKp = f RTTZ dT si AH°t est constante dans I’intervalle (T;-T,), I’intégration
nous donne :

Kp2 AH° 1 1

nKpl - R H -E

1

Cette relation permet de calculer Kp; a la température T, connaissant Kp; a la température T,

ou de déterminer AH®t connaissant Kp, a la temperature T, et Kp; a la température Tj.
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V. 4. Influence de la pression totale sur le déplacement de I’équilibre

Considérons la réaction d’équilibre en phase gazeuse :

(1)
aA + bB T' cC +dD

x°c.x%p
Sahant que : Ky= —— =K(P,T)

X AX B
Ky = Kp.P™"  (3°™ loi d’action de masse)
Avec An = (c +d) - (a+Db)etP: pression totale
A la température T = constante, on aura :

In Ky = InK, - An.InP En dérivant, on obtiendra :

d(InKx) 0— A_n
apr P
d(nKx) _ _ An
P P
. d(In K
Sian=0= (:P %) =0 et Ky = constante = Pas de variation de I’équilibre
. d(In Kx A P .. ,
SiAn>0= (:P ) =1/Ky= — ?n = Ky=- ™ = si PA, KN, I’équilibre se déplace

dans le sens (2)

. P ..
SiANK0 = Ky = anl = si P, KA, I’équilibre se déplace dans le sens (1).

2'°™ |oi de L echatelier

“ Dans un systéme en équilibre, a température constante, une augmentation de la pression
totale (P7) favorise une réaction qui diminuerait le nombre de moles ou de volume”.

1
Exemple: N+ 3H; 4:’2 2NH; An=2-4=-2<0
Une augmentation de la pression totale (P7) favorise la réaction dans le sens (1), formation
de NHs.
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V. 5. Influence de la concentration ou des P; sur le déplacement de I’équilibre

Considérons 1’équilibre chimique : o

V.5.1. Réaction effectuée a température et volume constants :

Kc:

[CI*'D]*
[A]"BT’

avec [A] = “V—A,[A]z % ........

K. étant une constante, si I’on ajoute [A] ou [B], alors [C] et [D] vont augmenter et
I’équilibre va se déplacer dans le sens (1).

3™ |oi de Lechatelier

“Dans un systéme en équilibre, une augmentation de la concentration de ’un des
constituants déplace I’équilibre dans le sens de la diminution du constituant”.
L’addition d’une substance inerte n’a aucun effet sur 1’équilibre car elle n’affecte pas les
concentrations des composeés en présence.

En effet, le volume total augmente, mais les concentrations des différents constituants restent
proportionnellement les mémes.

V.5.2. Réaction effectuée a température et pression constantes :

d
K=

C
X c.XD _
avec Xj = —
N

XAX'B
Si I’on ajoute I’un des constituants [A] et [B] ou [C] et [D], souvent 1’équilibre est déplacé
dans va se déplacer dans le sens dans le sens de la diminution de ce constituant car Ky doit
rester constante. Mais ce n’est pas toujours le cas.

Si P = Cte, V varie et aussi les autres constituants varient. Par contre, I’introduction d’un gaz
inerte, la pression étant constante, il y a augmentation du volume total V et I’effet est le
méme que celui d’une diminution de pression, donc 1’équilibre évolue dans le sens d’une

augmentation du nombre de moles (An > 0).

(€Y
Exemple: N+ 3H; ? 2NH; An=2-4=-2<0
2
Si I’on ajoute de 1’argon (Ar), 1I’équilibre est déplacé dans le sens (2).
En résumé : Le principe de Lechatelier permet de prévoir le sens du déplacement de
1I’équilibre lorsqu’on fait varier un facteur :
“ Toute modification de I’un des facteurs de 1’équilibre entraine un déplacement de 1’équilibre

dans le sens qui s’oppose a cette modification ”.



