EQUILIBRES CHIMIQUES



1. CONDITIONS D’EVOLUTION ET D’EQUILIBRE

1.1 Quotient de réaction
 Soit un constituant A; : le potentiel chimique s'écrit:
* w(T,P) = pu;°(T,P) + RTIn(a;)
* L'enthalpie libre de réaction A,.G s’écrit :
* AG(T, P& =Xvu (T,P,&) = Xvi(;°(T, P) + RTIn(a;)) = X v;i;° + RT ¥ v;In(ay).
e Cette expression est la somme de deux termes :
* Xvit’ = A6
* RT ), v;In(a,).
* Intéressons nous a l'expression ), v;In(a;). On peut écrire sous la forme
* ¥ (In(a;))'i = In]]a;"i. Onreconnait I'expression du quotient réactionnel :

* Q= H aivi
* DoncAG (T, P, §)=A,.G° + RTIn Q,



1.2 Equilibre et constante thermodynamique d’équilibre

* AT et P fixés le systeme évolue tant que son enthalpie libre diminue. Il

atteint I'équilibre lorsque I'enthalpie libre devient minimale ; soit

aG .
% 0soitA,Ggg =0

* A l'équilibre 4,.G° + RTIn Qr¢q = 0. Le quotient de reaction prend

une valeur qui ne dépend que de la température que l'on note K(OT).

’ K(OT) = Qrsq = H(ai)éqw



1.3 Définition de l'affinité chimique
* Par définition, I'affinité A (T, P, ¢) d’une réaction chimique,
exprimée en J.mol™ !, correspond a 'opposée de I'enthalpie libre

de réaction :

.CA(T: P' E) — —ArG(T, P, E) — _(g_g)T,P: _Zvi”i (T' P, E)



1.4 Systeme hors éequilibre
* Un systeme est hors equilibre tant que A,.G # 0
* Dans I'expressionA.G =A,.G° + RTIn Q, remplacons A,.G° par
son expression en fonctionde K° : 4,.G° = —RT In K"
0
*AG = —RTInK° + RTInQ, = —RTIn—

r

* Un systéme est hors équilibre tant que A,.G # 0 ou Q, # K".

* Le systeme va donc évoluer de facon irréversible, avec création
d’entropie interne:

*AG.dE<OQouA.dé > 0.



Deux cas sont envisageables:

A G<O0ouA>0 - Q, <K:l'bvolution se fait avec d¢ >
0, c'est-a-dire dans le sens direct.

*A.G>00u A<0- Q,, > K" :I'évolution se fait avec d¢ <
0, c'est-a-dire dans le sens indirect.

* On peut schématiser ces résultats sur un axe gradué de O a
infini en portant les valeurs numériques de K° et de Q...
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Le sens de déplacement du point Q.. sur le graphe, correspond
bien au sens de la réaction chimique qui a effectivementlieu.



Envisageons une évolutiona T et P
fixés

d’un systeme chimique.

La fonction enthalpie libre G de ce
systeme a l'allure suivante:
'avancement de la réaction varie de
0acé.

G passe par un minimum pour ¢ =
Saq : le systeme est a I'equilibre.

dG/dE < 0

dG/dE = 0

> i +— >

& &

progression régression

Diagramme G =f( & Jop



* En G,, pour ¢ = ¢, on constate que la pente de la tangente a la courbe est
négative :

* |’évolution va bien dans le sens direct—.
* En G,, pour ¢ = ¢, la pente est positive :
e 'évolution va dans le sens indirect «

* Exercice d’application

* On étudie a 25°C, sous P=5 bar, I'équilibre d’isomérisation entre l'isobutane
A (gaz) et le butane B (gaz).

* Données : u% = —17,98 kJ.mol™1; ud = —15,71 kJ. mol~1.

* On part de 1 mol d’isobutane pur.

* Exprimer A,.G°(298) de la réaction A 2 B.

* Exprimer I'enthalpie libre G du systeme pour un avancement ¢ a l'instant t.
e Exprimer I'enthalpie libre de réaction au méme instant t.

* Tracer le graphe G = f(&).En déduire la constante d’équilibre a 25°Cet la
valeur de &,.



* A.G°(298) =Y v;u) = uS —pS =—15,71+ 17,98 =
2,27 kJ.mol™1.

* G =nyuy +nglp

cAt=0 G, =1*uA=ug+RTln§=—14k]

. A P B total
* El 1 0 1
ot 1- & & 1
* EF 1-¢, o 1

e P, =(1—&)P etPy =¢&P

cG=(1-%) (,uA + RTIn (1 g)p i

)+ &(ug + RTIn>;



* G(t) = ug +&(up —ua) +RT ((1 — §)ln (1;§)P +¢ (ln i—ﬁ))

*AG =G(t) —G(0) =&A,G°+ RT((1 — &) In(1 — &) + &né)
e G =-14+2,276 +2,48((1 — &) In(1 — &) + &éIné) en k.
3

* AG =Y vip; = pug(t) — pa(t) = up — pg + RTIn = = ArG° +
3

RTl?’lle

* 4.

. - a6 . g A6 _ _A (0 R
Exprimons T a T et P fixés : i A.G=A,G" + RTIn s

* G est minimale pour &, tel que A,G = 0 - A,.G° + RTIn 12 =0

A,G°

o InK = — » K =040 > &, = 0,29.
RT



— 00

0,29

+Co



2. ETUDE QUANTITATIVE DES EQUILIBRES CHIMIQUES
2.1 Paramétrage du systeme

 La variable naturelle pour caractériser I'évolution d’un systeme est
I'avancement de réaction.

* Dans le cas particulier d’une réaction a partir d’un seul réactif ou de
plusieurs réactifs dans les proportions stcechiométriques, il est vivement
conseillé d’utiliser le coefficient de dissociation a ou le taux de
conversion T.

quantité ayant réagi

*aouTt-=
quantité initiale



* Exemple 1

N, + 3H, - 2NH3
*ny n; ns ng
eng —¢ n, — 3¢ nsy + 26 ny — 2&
* Exemple 2
* N, + 3H, - 2NH3
'n 3n 0 4n
‘n— 3n— 3¢ 2¢ 4n — 2¢
*n(l—1) 3n(1l—
T) 2NnT 2n(7) avect = >

n



2.2 Expressions de K
2.2.1 Systeme homogene gazeux

) ae er s P;
* Pour un gaz l'activité a = —;
P
‘K = H( )
N __ 18503
 Exemple: 250, + 0, = 2505 = —
PSOZ*POZ

[l est souvent pratique de faire apparaitre les quantités de
matiere.

e P, = x;P = ”‘P > K =[Sy = (H(m)Zi,)(%)Z v

ng PO



2 0
11503 *nt*P

» Exemple: 250, + 0, = 250, K =

ngoz*noz P
* On peut alors utiliser le paramétrage en ¢ ou .

* Remarque : Dans le cas d’'un systeme homogene gazeux il est

cex . . RT .
préférable de remplacer les pressions partielles par P; = n; — au lieu
14

de Pi =Xl'P.

0 0
P . nNZOZ x/ P

P %
* Exemple : 2ZNO = N,0, K = N2022

Pfo ~ TMKo*RT
(Ici P° est en Pa et V en m?)



2.2.2. Solutions aqueuses diluées
P C; .
* Par définition a; = C—; sauf pour le solvant oua = 1.
« K = [1(yvi €% = 1mol.L7?
= H(CO) avec C” = 1 mol.

« Exemple: CH;COOH + H,0 = CH;C00~ + H307

AcH,.CcOO— *A +

ACH3CO0H*AH,0
* L'eau est le solvant ay o = 1 et les autres especes sont en solution

Ci

diluée a; = 0"

[CH3C00_]* [H3O+]
( K —
[CHgCOOH] xCO




2.2.3 Systemes hétérogenes
* Equilibre gaz-solide

* Les solides sont seuls dans leur phase respective et donc leur
activité est égale a 1. lls n’interviennent pas dans la
constante d’équilibre.

* Exemple : CaC035 = CaOs + COy

acao*aco, Pco,

o K = = —
ACcaCO3 p
e Equilibre liquide-solide

* Exemple : AgClis) = Agluqy + Cliagy K = [Ag™]+[CI7]




2.3 Variation de K avec la température
2.3.1 Influence de la température

* La constante d’équilibre K varie avec la température :

A-GO
e InK = ——=
RT d (AGO A-HO dinKk A-H°
) )Y ) 1 ] _n
e D’apres la loi de Gibbs Helmholtz : ( ~ ) = ———— soit = —
dT\ T T2 dT RT

Loi de Van’t Hoff.

* Connaissant la constante d’équilibre a une temperature T donnée, il est
\p/055|b|_l|e %Ice la calculer a une autre température par intégration de la loi de
an’t Hoff :

1 T, AyHO

« [P dInk = -

nkq RYTy T2 T

* Dans le modele usuel d'Ellingham: A-HY indépendant de la température

K A-HO 1 1
cln2="—(=—2)
K4 R ‘4 T,




2.3.2 Expression de K

0
e InK = =28
RT
*OrAG° =AH°—TA,S°
0 0
e Ink = — ArH _I_A,,s
RT R

2.4 Température d’inversion

* C'est la valeur de la température T; (si elle existe) pour laquelle
A,.G°(T;) = 0. Celaimplique que K°(T;) = 1. T; permet de
situer le domaine de I'équilibre et |la loi de Van’t Hoff permet
de prévoir le déplacement de I'équilibre.



Exercice d'application

On étudie la réaction de conversion du méthane :

CH, + H,0 =C0+3H, (équilibre homogene gazeux).

On détermine, par une étude expérimentale, la constante
d’équilibre pour différentes températures :

En faisant une hypothese raisonnable, determiner les grandeurs
thermodynamiques standard. Calculer la température d’inversion.

700700300 500 100020

.0003 003 0,77 12,2 760



