La réaction chimique :

Loi de Guldberg et Waage ; loi de Van t’Hoff ; variance ; déplacements d’équilibres
1) On étudie une solution aqueuse contenant un excès de dibrome Br2(aq), donc en équilibre avec Br2(l).

a) En utilisant les potentiels chimiques, expliquer pourquoi, dans une telle solution, à l’é​qui​li​bre, la concentration de dibrome [Br2(aq)] est égale à une constante ne dépendant que de la température.

b) A 25 °C, on trouve [Br2(aq)] = 0,21 mol.L–1. Calculer le potentiel chimique standard de Br2(aq) à 298 K sachant que l’état standard de référence de Br2 à cette température est le dibrome liquide.

c) On donne également le potentiel chimique standard du dibrome gazeux Br2(g) à 298 K : 3143 J.mol–1. Déterminer la pression de vapeur saturante (pression du gaz en équilibre avec le liquide pur) du dibrome à 298 K.

d) On donne pour la réaction Br2(aq) + Br–(aq)  =  Br3–(aq) à 25 °C : K° = 17. Déterminer, à 25 °C, la solubilité du dibrome liquide dans une solution aqueuse de bromure de potassium à 0,10 mol.L–1.

2) Le carbonate de calcium CaCO3 solide se décompose suivant la réaction : 
CaCO3(s)  =  CaO(s) + CO2(g).
a) On place un excès de CaCO3(s) dans un récipient fermé, initialement vide, dont on peut mesurer la pression intérieure P. On a relevé les résultats suivants :

	T (K)
	700
	800
	900
	1000
	1100
	1200

	p (bars)
	8,79.10–6
	4,12.10–4
	8,19.10–3
	8,96.10–2
	0,636
	3,26


Déterminer rH1° et rS1° grandeurs standard de la réaction (1).

b) On place une mole de CaO(s) dans un récipient de volume V = 0,10 m3, initialement vide et maintenu à 1100 K, puis on laisse entrer lentement n mole de dioxyde de carbone CO2, que l’on assimilera à un gaz parfait. 
Tracer, pour 0 < n < 3, les variations de la pression régnant dans le récipient en fonction de n.

c) Déterminer la composition quantitative du système pour n = 1,52.

d) A partir de ce système (n = 1,52), on élève brusquement la température de 1100 K à 1200 K. Déterminer la nouvelle composition et la nouvelle pression.

3) On donne pour la réaction : CuBr2(s)  =  CuBr(s) + ½ Br2(g) la pression d’équilibre à T1 = 450 K, p1 = 5,1 mm Hg à l'équilibre et à T2 = 550 K, p2 = 510 mm Hg.

a) Calculer la variance du système et commenter la valeur obtenue.

b) Calculer K1, K2 et rH°.

c) Dans un récipient de V = 2,24 L maintenu à 450 K, on introduit 0,20 mol de CuBr2(s). Déterminer l'état d'équilibre.

d) On fait varier V ; à partir de quel volume CuBr2(s) disparaît-il ?
4) e) On donne à 850 K pour la réaction : 2 HgO(s) = 2 Hg(g) + O2(g) : K1 = 2220 et pour l’équilibre : Hg(l) = Hg(g) : K2 = 21,2. Dans un récipient initialement vide de 2,24 L, on introduit HgO et on porte le récipient à 850 K. Montrer qu’il n’y a pas de Hg(l) à l’équilibre.

5) On étudie la décomposition de l’hydrogénocarbonate de sodium qui se produit selon la réaction : 
2 NaHCO3(s) = Na2CO3(s) + CO2(g) + H2O(g).

a) Relier la constante d’équilibre et la pression totale d’équilibre.

b) Dans un réacteur de volume constant (V = 22,4 L) maintenu à 47 °C, on a introduit 1,00 mole de NaHCO3(s) ; on mesure, à l’équilibre, une pression totale de 30 mm de Hg. Déterminer les quantités de matière à l’équilibre. On rappelle : 1 atm = 1013 mbar = 760 mm de Hg.

c) Quelle est la variance du système ? Commenter.
6) On donne les potentiels chimiques standard à 298 K en kJ.mol–1 : AgCl(s) : – 109,70 ; Ag+(aq) : 77,11 et pour Cl–(aq) : – 131,17. Calculer le produit de solubilité de AgCl(s) à 298 K.

Déterminer la solubilité de AgCl(s) dans l’eau pure à 298 K.
7) A 1100 K, on donne les constantes d’équilibre des réactions suivantes :

CaCO3(s)   =   CaO(s)  +  CO2(g)

K1 = 0,20

MgCO3(s)   =   MgO(s)  +  CO2(g)

K2 = 0,40

a) Montrer que les deux équilibres ne peuvent être établis simultanément.

b) Dans un récipient de 100 litres initialement vide, on introduit 0,10 mole de MgO(s), 0,10 mo​le de CaO(s) et n moles de CO2(g). Etudier et tracer la courbe représentant les variations de la pression totale régnant dans le récipient en fonction de n.

8) Soit la réaction : CuCl2(s)  + H2O(g)  =  CuO(s) + 2 HCl(g).

A 1000 °C, K = 3,6.10–4. On introduit 0,10 mole d’eau et 0,10 mole de chlorure de cuivre (II) dans une enceinte de volume 0,10 litre. Déterminer la composition du mélange à l’équilibre.

9) L’acide salicylique (noté H2A) est légèrement soluble dans l’eau et dans le toluène.

Dans l’étude suivante, on admet que les caractères acides de l’acide salicylique ne se manifestent pas dans le toluène. L’eau et le toluène ne sont pas miscibles.

On note Ca la concentration de l’acide salicylique sous forme neutre dans la phase aqueuse. Cm la con​centration de l’acide salicylique sous forme monomère dans le toluène et Cd la concentration du dimère de l’acide salicylique de formule H4A2 (un tel dimère ne se forme pas dans l’eau). 

L’acide salicylique introduit dans un système eau-toluène se dissout dans les deux solvants ; on observe l’équi​li​bre: H2A(eau) = H2A(toluène) de constante d’équilibre K1. 
Dans le toluène a lieu l’équilibre : 2 H2A(toluène)  =  H4A2(toluène) de constante d’équilibre K2.

a) Exprimer K2 en fonction de Cd et Cm. Exprimer C0 concentration totale de l’acide salicylique dans le toluène en fonction de Cd et Cm. Établir la relation C0/Ca =  Ca +  où  et  dépendent uniquement de K1 et K2. Expliciter  et  en fonction de K1 et K2.

b) A 22 °C, les résultats expérimentaux sont les suivants :

	Ca (mol.L–1)
	0,50.10–2
	1,02.10–2
	2,11.10–2
	2,94.10–2
	4,08.10–2

	C0 (mol.L–1)
	0,80.10–2
	2,40.10–2
	8,01.10–2
	14,50.10–2
	26,40.10–2


Déterminer les valeurs de K1 et K2.

10) On mesure à 280 °C et sous une pression de 1 bar la densité d’un mélange gazeux à l’équilibre obtenu à partir de PCl5 et contenant PCl5, PCl3 et Cl2 : d = 3,83. Déterminer la valeur de la constante d’équilibre de la réaction : PCl5(g) = PCl3(g) + Cl2(g) à 280 °C.

On rappelle que la densité d’un gaz ou d’un mélange gazeux est égale au rapport entre la masse d’une mole de ce gaz ou de ce mélange et une mole d’air de masse molaire Mair = 29 g.mol–1.

11) On donne, pour NH3(g) : fH°298 = – 46,19 kJ.mol–1. On donne, à 298 K, les entropies standard absolues S°298 et les capacités calorifiques molaires standard à pression constante Cp° (supposées indépendantes de la température) en J.K–1.mol–1 :

	
	N2(g)
	H2(g)
	NH3(g)

	S°298
	191,5
	130,6
	192,5

	Cp°
	29,0
	29,0
	36,0


Donner une expression numérique de rG°(T) pour la réaction de formation de NH3(g).

12) Soit la réaction suivante :
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	A l’équilibre, en phase gazeuse, la proportion d’énol est de 42,6 % à 33 °C.

On donne les enthalpies standard de dissociation de liaison en kJ.mol–1 (ces valeurs sont supposées indépendantes de la température) :

	Enol
	
	Cétoester
	


	
	C-H
	O-H
	C-O
	C-C
	C=C
	C=O

	dissH°
	415
	463
	356
	345
	615
	743


a) Calculer l’enthalpie standard de la réaction, l’enthalpie libre standard de la réaction à 33 °C, l’entropie standard de la réaction et la constante de cet équilibre à 33 °C. 
b) Quelle serait la valeur de la proportion d’énol à 0 °C ?

13) On étudie la réaction en phase gazeuse : PCl3 + Cl2 = PCl5. Les gaz sont assimilés à des gaz parfaits.

a) Dans un récipient de 10,0 litres, maintenu à 600 K, on introduit 1,00 mole de PCl3, 1,00 mole de Cl2 et 1,00 mole de PCl5. Déterminer le sens dans lequel la réaction va s'effectuer sachant qu'à cette température la constante d’équilibre de la réaction vaut 0,060 ; déterminer ensuite l'état d'équilibre.

b) On ajoute Cl2 (le volume du récipient reste constant). Montrer que la réaction va s'effectuer dans le sens de la formation de PCl5. 

c) Même question si la pression est maintenue constante.

d) On augmente le volume à partir d'un état d'équilibre. Déterminer le sens de déplacement de la réaction. Justifier la réponse.

14) On considère la réaction d’hydrolyse (en phase liquide homogène) de l’éthanoate de propyle. Le mélange est supposé idéal.

a) On part d’un mélange équimolaire d’eau et d’ester. A l’équilibre, un tiers de l’ester a réagi. Déterminer la constante d’équilibre de la réaction.

b) On mélange maintenant 1,00 mole d’ester et 1,00 + n moles d’eau. Exprimer le rendement. Montrer que, plus n est grand, et plus le rendement est élevé. 

c) Pour quelle valeur de n le mélange à l’équilibre est-il le plus riche en acide ?

15) Étude quantitative d'un déplacement d'équilibre

On étudie à 900 °C la réaction CH4(g) + H2O(g) = CO(g) + 3 H2(g)  de constante d’é​qui​libre égale à 1820 (à 900 °C).

a) On part d’un mélange équimolaire des deux réactifs et l’on maintient une pression de 10,0 bars. Déterminer le rendement  de la réaction.

b) A partir des mêmes proportions, on élève la pression de dp. On constate qu'à l'équilibre, le rendement  varié de d. Relier d et dp. La loi de Le Chatelier est-elle vérifiée ?

1) a) µ°(Br2(aq)) = 3866 J.mol–1 ; b) P(Br2) = 0,281 bar ; c) s = 0,288 mol.L–1
3) a) K1 = 
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 d'où rH° = 47,4 kJ.mol–1.

b) Le bilan donne (en mol) : CuBr2(s) : 0,2 – x ; CuBr(s) : x et Br2(g) : x/2. 
La loi des gaz parfaits s'écrit : p1V = ½ xRT ; d’où : 
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= 8,14.10–4 mol.

c) On veut x = 0,20 mol, soit 
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 et V = 0,55 m3.

4) e) La loi de Guldberg et Waage appliquée à la réaction (1) s’écrit : 

K1 = [p(Hg)]2p(O2)/(p°)3 soit K1 = ½ [p(Hg)]3/(p°)3= 2220 soit p(Hg) = 16,44 bars < 21,2 bars ; il n’y a pas de Hg(l).

5) a) K° = 
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. b) 2 NaHCO3(s) = Na2CO3(s) + CO2(g) + H2O(g).

Bilan de matière : NaHCO3(s) : 1 – 2  ; Na2CO3(s) :  ; CO2(g) :  ; H2O(g) : . 

2  RT = pV ;  = 
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 = 0,0168 mol.

c) v = 4 – 1 – 1 + 2 – 3 = 1 prévisible puisqu’il y a bien une relation entre pression et température (cf. question b).

6) rG° = µ°[Ag+(aq)] + µ°[Cl–(aq)] – µ°[AgCl(s)] = 77,11 – 131,17 + 109,70 = 55,64 kJ.mol–1 ; 
Ks = exp[– rG°/RT] = 1,77.10–10 ; pKs = 9,75.
7) a) On ne peut avoir simultanément p(CO2) ( 0,20 bar et p(CO2) ( 0,40 bar.  

b) 0 < n < 0,219 mol, p ( 0,9145 n (mol et bar), 0,219 mol < n < 0,319 mol, p ( 0,20 bar, 0,319 mole < n < 0,537 moles, p ( 0,9145 (n – 0,1), 0,537 mol < n < 0,637 mol, p ( 0,40 bars, et n > 0,637 mol, p ( 0,9145 (n – 0,2).

8) CuCl2(s) : 0,1 – x ; H2O : 0,1 – x ; CuO(s) : x ; HCl : 2 x ; K° = 
[image: image14.wmf]2

4

(0,1)

RTx

pVx

°-

 ; x = 9,2.10–5 mole.

12) a) rH° = dissH°(C=C) + dissH°(C-O) + dissH°(O-H) – dissH°(C-C) – dissH°(C=O) – dissH°(C-H) soit rH° = 615 + 356 + 463 – 345 – 743 – 414 = – 69 kJ.mol–1.

K° = 57,4/42,6 = 1,347 d’où rG° = – RT ln K° = – 759 J.mol–1 ; rS° = 
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(rH° – rG°) = – 223 J.K–1.mol–1.

13) a) Q ( p°V(RT ( 0,200 et A ( RT ln K – RT ln Q ( RT ln 0,060 – RT ln 0,200 < 0 ( déplacement de la réaction dans le sens (. PCl5 : 0,593 ; PCl3 et Cl2 : 1,407 mole. 

b) Q ( p°Vn3(RTn1n2 et A ( A° – RT ln Q. n2 ( donc A ( et A > 0 ( déplacement dans le sens (. 

c) A ( A° – RT ln [p°n3(n1 + n2 + n3)(pn1n2] soit A ( A° – RT ln [ (1 + n1(n2 + n3(n2)p°n3(pn1] ; 

n2 ( donc A ( et A > 0 ( déplacement dans le sens (. 

d) p ( donc A ( et A < 0 ( déplacement dans le sens (.

14) a) K° ( 
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= 0,25.   b) On peut exprimer le rendement 
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 ; si, à partir d’une situation d’équilibre (A = 0), on augmente neau, alors A devient positif ; la réaction se fait donc dans le sens d’hydrolyse de l’ester et le rendement est meilleur. 

c) On différencie : ln K° = ln xacide + ln xalcool – ln xeau – ln xester : 

d ln K° = 0 = 
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 ; on veut : dxacide = dxalcool = 0  d’où 
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or dxacide + dxalcool + dxeau + dxester = dxeau + dxester = 0 d’où xeau = xester et n = 0.

15) a) 
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Si dp > 0, d < 0 (conforme à la loi de Le Chatelier).
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