Chapitre 2 Les Equilibres chimiques

l. Les solutions chimiques :

Une solution est un mélange homogéne (constitué d’une seule phase) obtenu par dissolution d’une ou
plusieurs substances dans un liquide.

Solvant : substance qui dissout (majoritaire).

Soluté(s) : substance(s) dissoute(s) (minoritaire(s)).

Solution aqueuse : solvant = eau.

Exemple : eau salée — solvant = eau, soluté = chlorure de sodium (NaCl).

I.1. Concentration d’une solution : La concentration d'une solution mesure la quantité de soluté
dissoute dans un solvant (volume total). Une solution est saturée lorsque la concentration maximale

est atteinte, au-dela de laquelle le soluté ne se dissout plus. Elle s'exprime principalement en :

I.1.1. Concentration massique Cn(ou titre massique) : notée C,, mesure la masse de soluté (m)
dissoute par unité de volume de solution (V), généralement en grammes par litre (g/L). Elle se calcule

par la formule :

Cnh= solute (en g/L ou mg/L)

Vsolution

1.1.2. Concentration molaire C (molarité) : La concentration molaire (ou molarité) mesure la
quantité de matiere d'un soluté (en moles) dissoute dans un volume total de solution (en litres). Elle

s'exprime en mol/L ou en molaire (M) et se calcule par la formule :
—  Ngoluté
C= —""= (enmol/LouM)
Vsolution

Relation entre les deux (Concentration massique et Concentration molaire)
_ Cm : .
C= ™M (M = masse molaire du soluté en g/mol)

1.1.3. La molalité M : La molalité notée M est une mesure de concentration exprimant le nombre de
moles de solute par kilogramme de solvant. Contrairement a la molarité, elle est indépendante de la

température, car elle se base sur la masse. Sa formule est :

_ Nsoluté -
M= —>22—  (enmol.Kg™ou molal )

Mgolvant (Kg)

1.1.4. Pourcentage massique, volumique : Les pourcentages massiques et volumiques sont des

unités de concentration exprimant la proportion d'un constituant dans un mélange. Le
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masse du soluté

pourcentage massique m/m est le rapport x 100, tandis que le

masse totale

volume du soluté

x 100

ourcentage volumique (v/v
P g que (viv) volume total

1.1.5. La fraction molaire : X; est une grandeur sans dimension représentant le rapport entre la
quantité de matiére (nombre de moles n;) d'un constituant et la quantité de matiére totale (ny:) d'un
mélange. Elle définit la proportion de chaque substance, varie de 0 a 1, et la somme des fractions

molaires de tous les composants est toujours égale a 1

ni AN
ou Niot= N1+ No+ N3eeeeeeen..... n;

1.1.6. La densité : La densité est une grandeur physique sans unité, notée d, qui compare la masse
volumique d'un corps a celle d'un corps de référence (I'eau pour les liquides/solides ou solutions,
I'air pour les gaz). Elle s'obtient en divisant la masse volumique du corps par celle de la référence

I’eau, permettant de prédire la flottaison.

. _ p
Formule (liquides/solides) : d= —2=
Peau

L'eau pure 8 4°C ( Poqu =~ 1g/cm®ou 1000 Kg/m®)

1.1.7. Concentration normale (Normalité N) : est une mesure de concentration chimique, exprimée
en équivalents-grammes de soluté par litre de solution (Eg/L ou N). Elle représente le nombre de

moles d'especes reactives (protons ou électrons) échangées par litre. La normalité est liée a la molarité

(M) par larelation : N =z . M, ou est un entier steechiométrique dépendant de la réaction.

__ Nombre d'équivalentsde soluté

"~ Volume de la solution en litres
Relation avec la molarité (M) N=2z. M signification de z
A- Acide-Base : Nombre de protons (H* ou ions OH") échangés par mole de soluté
Exemple: HCI (z=1), H,SO, (z= 2), H3PO4 (z= 3), NaOH (z=1), Ca(OH); (z=2).
B- Oxydo-réduction : Nombre d'électrons échangés par mole de soluté.

Exemple: KMnO, (z=5) KMnO, +5¢ __s, Mn*?
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FeCl3(z=3) Fe+3HCI —> FeCl;+ 3¢
1. La constante d’équilibre :

Réactions chimiques : totales ou limitées : Une réaction chimique est totale si le réactif limitant est

entiérement consommeé (X = Xmax) S€ traduisant par une fléche simple (— ) Représentation :

A+B —> C+D et souvent une constante d'équilibre K > 10*. Elle est limitée (ou non totale) si tous

les réactifs coexistent a I'état final (X¢ < Xmax ), Caractérisée par un équilibre chimique et une double fleche
(=)
I1.1.Réaction Limitée (equilibre) :

Une réaction est équilibrée (incompléte, réversible), si elle se poursuit jusqu’a 1’état d’équilibre ou tous

les réactifs et les produits sont présents.

A% B deux fleches bidirectionnelle signale que la réaction est équilibrée

Exemple

SbCls(g) & SbCls(g) + Cla(Q) «vevveeee. 1)
t=0 No 0 0
s no-X X X

Au bout d’un certain temps la réaction n’évolue plus, et quand on analyse les réactifs et les produits on

trouve qu’il reste (no-x)mol de SbCls(g) et qu’il se forme x mol de SbClz(g) et x mol de Cly,

Elle atteint un état d'équilibre caractérisé par une constante Kc.

. . o
Représentation : A+B = C+D

Pour une réaction générique : a A+ bB : cC+dD

c d
[C]équi [D]équi
a b
[A]équi [B]équi

Constante d’équilibre Kc (en concentrations) KC -

[Alequi » [Blequi » [Claqui et [D]equi Sont les concentrations molaires a 1’équilibre (mol/L) des réactifs et

produits, a, b, ¢ et d sont les coefficients steechiométriques.
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Exemple : Estérification, faible dissociation des acides.

Une estérification classique est la réaction entre un acide carboxylique et un alcool, produisant un ester et
de I'eau, souvent catalysée par un acide fort a chaud. L'exemple type est la formation d'éthanoate d'éthyle
a partir d'acide éthanoique et d'éthanol :

CHsCOOH (I) + CHsCH,OH (I) = CHsCOOCH,CH; (I) + H,0 ()

t=0 No No 0 en exces
ts ng— X ng— x X en exces

Remarque : 1- H,O (1) en exces c’est le milieu réactionnel

.= __nomber de moles deCH3;COOCH,CH3 al' équilibre _ X
2- [CH3COOCH;CHjs]¢qui = [CH3COOCH,CH3]= = T — =2
ber d les de CH3COOH al' équilib ng—x
[CH3COOH]squi = [CHsCOOH] . = Romber de moles de CH3COOH 3 Uéquilibre _ Mo
le Volume total 14

_ __ nomber demoles de CH3CH,0H a l'équilibre _ No—X
[CH3CH20H]éqUi_ [CHsCH20H]- = le Volume total v
X
_ [CH3COOCH,CH3)squi v
c— - Mnop—Xx np—Xx
[CH3COOH JequiCH3CHoOHequi  —%—~. 2=

11.2. Equilibre chimique homogeéne et hétérogéne :

L'équilibre chimique est homogéne lorsque tous les réactifs et produits sont dans la méme phase gazeuse
ou liquide (tous en solution aqueuse). Il est hétérogene lorsque les constituants sont dans des phases
différentes (ex: solide/gaz, liquide/solide). Les solides purs sont généralement exclus de I'expression de
la constante d'équilibre hétérogéne (les concentrations des solides purs sont considérées comme

constantes (activité = 1) et n'apparaissent pas dans I'expression de la constante d'équilibre).
Exemple :
1- L'équilibre chimique est homogéne
N2 (g) + 3H2(g) = 2NH3 (g) (tous gazeux)
CH3sCOOH (I) + CH,OH (I) = CH3COOC;Hs (I) + H,0 (1) (tous liquides)

2- L'équilibre chimique est hétérogene.
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CaCOs; (S) = CaO (S) + CO, (g) (Kp= Pcoz; Ke= [COz]équi)

AgCl (s) = Ag’ (aq) + CI" (aq)

11.3. Etat gazeux

Soit 1’équilibre homogéne gazeux suivant : a A(g) + b B(Q) \_—\ c C(g) +d D(g)

En phase gazeuse, la constante d'équilibre est exprimée en fonction des pressions partielles des réactifs et

des produits :

a
_ [C]gqui [D]équi
- b
[A]glqui [B]équi

Ke

P n
En se basant sur la loi des gaz parfaits : PV=n RT= RT = v = [concentration]

La relation générale de la concentration de chaque constituant est représentée par:

Pp _mnp _ .
E_V—[D], ......... 2

[B]; % =2 =[]

Py _np _ Pp _
o = Sl =
RT 14 RT

np _
%4

On remplace la concentration de chaque constituant dans la relation 1 par la relation (2) :

P PpY
_ (RN (RTHM
T (P (Pp)P

(RT)2 " (RT)D

Kc

c pd d c pd
_ Pc. Py (RT)®. (RT)®  _ Pc. Pp _ (c+d) - (a+b)
= ) P b,Kp_ a p => Kc—Kp(RT)

P4 . PR (RT)®. (RT) P . Pg

Kc

A =X coefficients stockiométriques des produits — X coefficients stoechiométriques des réactifs

=> A = (c+d) — (a+b)
Kc = Kp (RT)* => Kp = K¢ (RT)

11.4.Coefficient de dissociation :
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Le coefficient de dissociation (souvent noté o) mesure I'étendue de la décomposition ou de l'ionisation

d'une espece chimique (acide faible, base, ou molécule gazeuse) en solution ou en phase gazeuse. Il est
défini comme le rapport de la quantité de matiére dissociée sur la quantité de matiére initiale, compris
entre O et 1.

nombre de moles dissociées
a= ; 0<a<1i

nombre de moles initialement présentes

Exemple :

CH3COOH (I) + CH3CH,0H(l) == CH3COOCH,CHs(1)+H,0()

t=0 No No 0 en exces
ts ng— x ng— X X en exces a:ni=> X=ng. o
0
ts Nng — Ny ng — Ny nya en exces
ts no(1— ) ny(1— o) (e en exces
noa
_ [CH3COOCH,CH3équi _ A — a
¢ [CH3COOH 1gqui[CH3CH2OH¢qui "0(;‘ @ ”0(;‘“) ng(1- @)?
v

I1.5. Déplacement de I’équilibre (effet de différents facteurs sur I’équilibre).

Selon le principe de Le Chatelier, un systtme chimique a I'équilibre réagit aux modifications de ses
conditions (température, pression, concentration) en évoluant pour s'opposer partiellement a ces
changements. Une augmentation de la concentration des réactifs, une hausse de la pression (dans le sens
de la diminution du nombre de moles de gaz) ou une modification de la température (favorisant le sens
endothermique ou exothermique) déplace I'équilibre, tandis qu'un catalyseur n'a aucun effet sur la

position de I'équilibre.

11.5.1. Modification des concentrations : L'ajout de réactifs ou le retrait de produits déplace

I'équilibre vers la formation de produits, et inversement.
Ajout d'un réactif : Favorise la réaction directe (vers la droite), augmentant la production de produits.

Retrait d'un réactif : Favorise la réaction inverse (vers la gauche), déplacant I'équilibre vers la formation

de réactifs.

Ajout d'un produit : Favorise la réaction inverse.
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Retrait d'un produit : Favorise la réaction directe

11.5.2. Modification de la température : Une hausse (augmentation) de température favorise le

sens endothermique (AH>0), une baisse de température favorise le sens exothermique (AH<O ).

11.5.3. Variation de la pression totale: Une augmentation de pression déplace I'équilibre vers le sens

diminuant le nombre de moles de gaz.

Augmentation de la pression (diminution du volume) : L'équilibre se déplace dans le sens qui produit

moins de molécules de gaz.

Diminution de la pression (augmentation du volume) : L'équilibre se déplace dans le sens qui produit

plus de molécules de gaz.
Exemple :
N, (g) + 3Ha(g) = 2NHs5(Q) ........... (A)
Nombre de moles de gaz des réactifs = 1+3= 4.
Nombre de moles de gaz des produits = 2.

Si on augmente la pression totale, I'équilibre de la réaction (A) se déplace vers le sens qui diminue le

nombre total de moles de gaz, c’est-a-dire vers le sens direct (vers la droite).

Si on diminue la pression totale, 1’équilibre de la réaction (A) se déplace dans le sens qui augmente le

nombre total de moles de gaz, c’est-a-dire vers la gauche (sens inverse).



