 CHAPITRE IV                                                  EQUILIBRES CHIMIQUES
I/ Introduction - Notions d’équilibre

Un système est dit en équilibre si les réactifs et les produits coexistent en même temps. Il existe des conditions expérimentales pour lesquelles les deux réactions inverses se produisent. L’équilibre sera déplacé dans un sens ou dans l’autre.

 L’équilibre est influencé par des facteurs physiques (températures et pression) et par des facteurs chimiques (concentration molaire, pression partielle).

II/ Lois qualitatives
     II-1/ Influence de la température (loi de Vant’Hoff)² 

- Une élévation de la température entraine le déplacement de l’équilibre dans le sens de la réaction endothermique (ΔH >0).

- Une diminution de la température fait déplacer l’équilibre dans le sens de la réaction exothermique (ΔH<0).

     II-2/ Influence de la pression (loi de Le Chatelier)

- Une augmentation de la pression entraine le déplacement de l’équilibre dans le sens de la diminution du nombre total du nombre de molécules gazeuses.

- Une diminution de la pression totale entraine le déplacement de l’équilibre dans le sens de l’augmentation du nombre de molécules gazeuses.

     II-3/ Influence de la concentration de la concentration des constituants

- Une augmentation de la concentration de l’un des constituants déplace l’équilibre dans le sens de la disparition de l’espèce ajoutée.

- Une diminution de la concentration de l’un des constituants déplace l’équilibre dans le sens de l’apparition de l’espèce retranchée.

III/ Lois qualitatives des équilibres chimiques. Loi d’action de masse

     III-1/ Equilibres homogène et hétérogène

- Un équilibre est dit homogène s’il ne comporte qu’une seule phase gazeuse ou liquide.

- Un équilibre est dit hétérogène si le système comporte une ou des phase(s) sollide(s) en présence d’une phase liquide ou gazeuse.

     III-2/ Variance- Règle des phases

a) Constituants indépendants

C’est le nombre minimum de constituants qui permet de reconstituer le système étudié en état d’équilibre ; il est noté C
C = n - p, où :
n représente le nombre de corps figurant dans l’équilibre,

p est le nombre d’équations qui lie ces corps.

Exemple :      CO₂   +   H₂     ↔     CO     +     H₂O

C = 4 - 1 = 3

b) Variance

Tout équilibre chimique dépend de certaines conditions c’est-à-dire la température, la pression et la concentration.

si on fait varier un des facteurs d’équilibres au système, il peut rupture de l’équilibre chimique par conséquent il est important de connaître le nombre de vfacteurs qu’on peut faire varier sans détrure cet équilig=bre. Ceci est appelé variance v du système.

Remarque : Si v=0, on dit que le système est invariant,
                          v=1, le système est dit univariant

                          v= 2, le système est dit bivariant,…

En d’autres termes, la variance représente le nombre de facteurs auxquels on peut imposer des variations sans modifier la nature de l’équilibre.

v = C + 2 - ф,   avec : C : nombre de constituants indépendants et ф le nombre de phases.

Exemple : H₂(g)    +     I₂(g)     ↔     2HI(g)

v = C + 2 - ф

ф = 1 (1 seule phase gazeuse)   et v = (3-1) + 2 - 1 = 3 Système trivariant.

III-3/ Loi d’action de masse

Soit la réaction :                              aA   +   bB   ↔   cC   +   dD 
Loi d’action de masse en fonction 

- de la concentration molaire :             Kc = [C]expc.[D]exp d / [A]exp a . [B]exp b
- de la pression :                                      Kp = Pde D expd. Pde D expd/PdeA exp a. Pde B expb

En vertu de la loi d’état des gaz parfaits à savoir PV = nRT, on obtient après un très simple calcul la relation suivante liant Kp à Kc qui s’écrit :

Kp = Kc (RT) exp Δn avec :  Δn = (c+d) - (a+b)
III-4/ Influence de la température 

Dans ce cas, on applique laloi de Vant’Hoff qui s’écrit :

- A volume constant :           dln Kc / dt = ΔU / RT²             (1)
- A pression constante :       dln Kp / dt = ΔH / RT²             (2),

où pour la relation (2) par exemple, on arrive à :

                                               ln Kp₂ / Kp₁ = ΔH / R (1/T₁ - 1/T₂)

IV / Bilan d’une réaction équilibrée - degré d’avancement ou de dissociation
Soit la réaction :       aA   +   bB   ↔   cC   +   dD,

L’avacement d’une réaction est noté :

β =  -ΔnA / a = -ΔnB /b = +ΔnC /c = + ΔnD /d

Exemple :

                    N₂        +        3H₂        ↔        2NH₃

t=0              1                      3                           2

t=teq        1 - β               3 - 3β                      2β

A l’équilibre, il est commode d’écrire α coefficient de dissociation :

                α = β / n0  = nbre de moles dissociées / nbre de moles initiales
Exemple :             PCl₅        ↔        PCl₃        +        Cl₂

t = 0                         a                          0                       b

t = teq                 a - aα                     aα                  b + aα
