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\PHYSAGR

Chapitre 6 : Etat d'équilibre d'un systeme

Pré requis :

v Conductimétrie vue erftS

Connaissances et savoir-faire exigibles :

@ Utiliser la relation liant la conductance G aux cemtrations molaires effectives [Xi] des ions Xi
en solution.

@ savoir que, lorsque I'état d’équilibre du systérseatteint, les quantités de matiére n'évoluent
plus, et que cet état d’équilibre est dynamique.

®) En disposant de I'équation d’une réaction, donteaipkession littérale du quotient de réaction Qr.

@ savoir que le quotient de réaction dans I'état dildzre d’'un systéme,Qr,éq, prend une valeur,
indépendante de la composition initiale, qui estdiastante d’équilibre associée a I'équation de la
réaction.

®) savoir que, pour une transformation donnée, le thavancement final dépend de la constante
d’équilibre et de I'état initial du systeme.

| Quotient de réaction :

1) Rappel : concentration molaire d’'une espéece enisalu

a. Sion connait la quantité de matiéie cette espece :

[x]= r\]/—x - [X] en mol/L, rx en mol et V en L

b. Sion connait la concentration de la solutitams laquelle est contenue I'espece :
Soit une solution de sulfate de sodium de conceoira :
N&:SQy) » 2 N&l(ag) + SO (ag)
Cette équation signifie que si 1 mole deSI&y se dissout, elle donne 2 moles d€ Nget 1 mole de
SO (e
Donc pour un volume V de solution : [Na] = 2¢ et [SQ*aq] = C

2) Définition ® :

Le quotient de réaction est définit par :
[c] x[p]*

% (A (B

Qr est un rapport de concentration « au carréestilonsans dimension

Remarque :
Les espéces A,B, C et D sont des molécules owdesh solution aqueuse. Si une des especesast I'e

solvant de la réaction, on remplacera sa concéntrpar le chiffre 1.
Comme une réaction est écrit dans un sens dongaoteent de réaction est inversé pour une réaction
écrite dans l'autre sens.
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3) Exemple en solution homogene :

a. Réactions acido-basigques :

+

_ [CHSCOO_(aq) ] X |_NH 4 (aq) ]
[CH;COOH,,, 1X[NH;,q ]

Alors :

b. Réaction d’oxydoréduction :
Soit la réaction : an)(aq) + 5 Fé+(aq) + 8 H(aq) - Mn2+(aq) + 5 Fé+(aq) + 4 |‘bO(|)
+ -+ 5
[Mn2 (aq)]X[F63

Alors : Qr= 2 SRS
[MNO, (aq ] X[F€*" (a0 ]° X[H (aq)J8

4) Exemple en solution hétérogene :

Réaction de précipitation :
Soit la réaction : Cliaq) + 2 HO (ag)= CU(HOYs)

. _ 1
Alors : Qr [CU2+(aq)]x [OH " ]2

1) Rappel de conductimétrie : Fiche éleve

a. Laconductance d’'une portion de solution, inverse de la résistaest

u=1v définie par :
f = 500 Hz |

@ G:U:Gens,lenAetUenV

Vv b. La conductance eptoportionnelle a la conductivité d’'une solution et
en correspondance avec les propriétés de la cellule
S .

‘ ( G:le— :GensS, S/llenmeten S.nt

D D c. Laconductivité dépend des ion& l'intérieur de la solution :

o= Aix[i]
i

Ai : conductivité molaire ionique des ions en S.notin
[i] : concentration molaire des ions en mol/ DANGER

2) Détermination de Qr,éq par conductiméthé&' Voir TPy n°5

a. Expérience :
Soit une solution d’acide éthanoique de concentrati= 1.0*10° mol/L

Mesurons sa conductanca I'aide d’'un conductimétre : on trouge= 4.9%10° S.nit
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b. Exploitation : Fiche éleve

La solution d’acide éthanoique a été obtenue esolliant de I'acide éthanoique pur dans de I'eaansel
la réaction : CHCOOHaq) + HzO(|) = CHg-COO-(aq) + H30+(aq)

La réaction ci-dessus peut se falens les deux sen®lle conduit a uétat d’équilibre dynamique
(voir chapb) ou lesoncentrations des espéces mise en jeu n’évoluehigp On obtient :
[CH3-COOHageq ; [CH3-COO (aq] ¢q €t [0 (aq) ¢q

» Concentrations_des ions en solution :

v" Concentration en ions éthanoate et en ions oxonium

La conductivité d’une solution n’est due qu’a l@gence d’ions, d’ou :
0 = [CHs-COO (ag) ¢q X MCH3-COO (ag) + [H30"(ag) ¢q % MH30" (aq))

Comme laréaction produit autant d’ions éthanoate que d’'ionsoxonium :
0 = (CH3z-COO (aq) + MHa0" (ag) * [H30"(aq) &q

ag
Alors : CH;COO (aq] eq = [H30" (aq] 6q =
[ al é0= [H:0"al e A(CH,COO (ag) + A(H,0" 2y
_ ot _ 49*107° N 2
AN . [CF':BCOO(aq)] éq— [H3O (aq)] éq— 4.1* 10_3 +3.5*1C_2 - 0.13“0'/ m
= 1.3*IOmol/L

v' Concentration en acide éthanoique :

L’acide éthanoique introduit au départ se retrouvea la fois sous forme CHCOOH yq et sous forme
CH3COO (ag).
On peut donc écrire :

Conservation de la matiere : N(GEOOHq)init = N(CHCOOHag)¢q + N(CH-COO (ag)eéq
d’'ou N(CHCOOHag)sq = N(CHCOOHag)int — N(CH-COO (ag)éq
En divisant ce que nous venons d’écrire par lemel de la solution, on obtient :
[CH3-COOHagléq = C - [CH-COO (aq) ¢
= 1.0*10 — 1.3*10
= 8.7*1d mol/L

Valeur du quotient de réaction a I'équilibre :
_[H30"@y]¢q X[CH,CO0 @ale, _ (1.3*107)2

réq= =19*10"°
Qreq [CH,COOH 87*10™

(aq) ] éq
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Il Constante d’équilibre pour une réaction donnée™ :

1) Mise en évidence expérimentale :

a. Expérience : ou logiciel Hatier(titrage conductimétrique) Voir H°5
Mesurons, a 25°C, la conductivité de solutionsid@aéthanoique de différentes concentrations :
c (en mol/L) 1.0*10° 5.0*10° 2.0*10° 1.0*10°
o (en S/m) 16.2*10° 11.4*10° 6.9*10° 4.9*10°
On sait depuis le paragraphe précédent que :
o . [H0 @l
[Ha0" el 60 _ ; et Qréq=——" "
A(CHSCOO (aq))+A(H30 (aq)) C_[H3O (aq)]éq

Donc on peut calculer les valeurs de Qr,éq pousd@gions de différentes concentrations :

c (en mol/L) 1.0*10° 5.0*10° 2.0¥10° 1.0*10°
[H 30" (aq)] 6q €N Mol/L 4.1*10" 2.9*10" 1.8*10" 1.3*10"
Qr,éq 1.8*10° 1.8*10° 1.7*10° 1. 9*10°

b. Conclusion :

Malgré la valeur initiale de [CHCOOH;q]¢qquivarie, le quotient de réaction dans I'état d’éduéi
reste le méme pour chaque solution, a une tempérdtunnée :

Le quotient de réaction dans I'état d’équilibre d’'un systéme, a une température donnée, a une
valeur indépendante de la composition initiale deecsysteme.

2) Définition :
La constante d’équilibre K d’'une réaction donnée dda valeur que prend le quotient de réaction

lorsque I'état d’équilibre est atteint Qr,éq, a unecertaine température. K ne dépend que de la
température du systeme.

En dehors de I'état d’équilibre, on a£X. " Exercices n°19(corr) et 20 p 124/12}15

IV Paramétres influant le taux d’avancement final dune réaction ® :

1) Influence de la composition initiale du systeme :

a. Calculs : Voir TPy n°5
Ecrivons le tableau d’avancement de la réactioragéde éthanoique avec I'eau :
Equation de la réaction CHg-COOHaq) + H30(|) = CH—COO(aq) + I—l;O+(aq)
Avancement
Initial 0 NcH3COOoH(ag)init Exces 0 0
En cours X BH3COOH@ag)init X Exces X X
final Xeq NCH3COOH(ag)init~ Xé Excés Xéq Xéq
Xsq ncHexcoo*(am.)éq

Le taux d’avancement final est défini par = =
Xnax  Nen 3COOH ag)init
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En divisant chaque membre par le volume V de latieolu
[CH,CO0 ey _ [HiO" o e,
7= =
[CHSCOOH(aq)]init c
On peut alors obtenir :
c (en mol/L) 1.0*10° 5.0*10° 2.0*10° 1.0*10°
[H30" (ageq €N Mol/L 4.1*10" 2.9*10° 1.8*10" 1.3*10°
T (%) 4.1 5.8 8.8 12.5

b. Conclusion :
Plus une solution d’acide éthanoique est diluaes @ taux d’avancement final de sa réaction aeaw|
est grand.

2) Influence de la constante d’équilibre de la réacétudiée :

a. Cas général :
Soit la réaction : Ag) + Bag)= Gag) + Diag)
K[E:[iéq X D(Lq

[A éq X [B]éq

On part avec des solutions de réactifgy®t Baqde volume V et de concentrations égales a ¢ mol/L.
Etablissons le tableau d’avancement de la réaction :

La constante d’équilibre s’écrit :

Equation de la réaction Aaq) + By = Gq) + Rq)
Avancement
(mol) N(A@ag) N(Bag) N(CGaq) N(D(ag))
Initial 0 Nao = CXV Ngo = cxV 0 0
CXV - Xeq CXV - Xeq
final Xeq =cV-cVx =cV-cVx cVx1 cVx1
=cV (1-17) =cV (1-17)
Donc si on écrit I'expression de la constante diéme :
Cc2xr2 r?

c2(l-7)2  (1-1)?
On peut alors résoudre I'équation du second degrdasssus afin de trouver les valeur desn fonction
des valeurs de K :

K 1.0*10° 1.0*10° 1.0*10?t 1.0 1.0*10 1.0*10° 1.0*10°

7 (%)

3.0

9.0

24

50

76

91

97

b. Conclusion :

Plus la constante d’équilibre d’une réaction est évée, plus le taux d’avancement final est grand.
Donc si K > 1d, la transformation étudiée est considérée commettde.

|| Exercices n°24 p 125 ||




