                                                                                                                                      Chapitre 2: Equilibre chimique d’un système
[image: image1.emf]A. Réactions  acido-basiques
 1. Acide et base au sens de Brönsted
· Un acide AH est une entité  chimique  (molécule ou ion)  susceptible de céder un ou plusieurs protons H+.

· Une base A- est une entité chimique susceptible de capter un ou plusieurs protons H+.

2. Couples acide/base

A chaque espèce acide AH correspond une base conjuguée   A-, on note ce couple  AH/ A-.
Exemples: NH4 + / NH3; H 3O +   / H2O; H2O / HO –
Remarque : certaines espèces chimiques, H2O  par exemple, peuvent se comporter comme des acides (

H2O / HO –) ou comme des bases (H 3O +   / H2O). On les appelle des ampholytes (elles sont amphotères).
3. Transformation acido-basique

Une  transformation  acido-basique  a  lieu  entre  l’acide  d’un  couple  et  la  base  d’un  autre  couple  acido-basique.

Elle  est  caractérisée  par  un  transfert  de  protons  entre  les  deux  espèces.

La réaction  se  note : acide 1 + base 2 →   base 1 + acide 2  avec les couples : acide1/base1 et acide2/base2
Ecrire ci-contre l’équation de la réaction qui a lieu entre l’ion hydrogénocarbonate HCO3- (aq)  et l’ion
hydroxyde HO –(aq)  , sachant que les couples sont : HCO3- (aq) / CO32- (aq) ; H2O / HO –
B. Le pH et sa mesure
1. Définition

En 1909, le  chimiste  danois  Sören  Sörensen (ci-contre),  définit une grandeur

permettant  de   quantifier l’acidité  ou  la basicité  d’un  milieu  le pH. 

 Ecrire ci-contre la définition du pH
	


Remarque : cette  définition, n’est en toute rigueur, valable qu’en solutions aqueuses diluées, c'est-à-dire :

- des solutions acides telles que [H3O+] ≤ 0,1 mol/L

- des solutions basiques telles que [HO-] ≤ 0,1 mol/L.

2. Mesure du pH

· Le pH se mesure à l’aide d’un pH-mètre étalonné (précision  au dixième d’unité) (voir doc 10 p 118).

On peut aussi trouver la valeur du pH d’une solution  aqueuse  à  l’aide du papier pH   voir doc 9 p110.

· A 25°C, la solution  est  neutre  si  pH = 7,  acide si pH < 7 , basique si pH > 7.
C. Transformation  chimique  totale  ou  limitée
1. Mise en évidence
On  prépare  un  litre  de  solution en dissolvant  0,01  mole  d’acide chlorhydrique (HCl) pur dans l’eau. La mesure du pH de la solution obtenue permet de connaître l’avancement final xf (pH=: 2,0) .
Remplir le tableau d’avancement ci-dessous  et déterminer le xmax théorique  et  le xf  expérimental puis conclure.
	Equation chimique
	

	E.I.
	
	
	
	
	

	E.Int.
	
	
	
	
	

	E.F (théorique)
	
	
	
	
	

	E.F (expérimental)
	
	
	
	
	


On  prépare  un  litre  de  solution en dissolvant 0,01  mole  d’acide éthanoïque  (CH3COOH) pur dans l’eau. La mesure du pH de la solution obtenue permet de connaître l’avancement final xf. (pH=: 3,3).
Remplir le tableau d’avancement ci-dessous  et déterminer le xmax théorique  et  le xf  expérimental puis conclure.
	Equation chimique
	

	E.I.
	
	
	
	
	

	E.Int.
	
	
	
	
	

	E.F (théorique)
	
	
	
	
	

	E.F (expérimental)
	
	
	
	
	


Remarque 1: pour symboliser le fait qu’une transformation est limitée, on utilise le signe égal (     ) dans l’équation de la réaction.
2. Taux d’avancement final d’une réaction

Ecrire ci-contre la définition du taux d’avancement.
· Si τ ≈ 1 , la transformation est …………..

· Si τ < 1 , la transformation est …………….

C. Quotient  de  réaction
1. Définition

Soit la réaction  générale  entre  les  espèces  chimiques, en solution aqueuse : 
aA(aq) + bB(aq) = cC(aq) + dD(aq) (les réactifs et les produits sont en sol. aqueuse)
 Ecrire ci-contre le quotient de réaction Qr :  …………………………………………………………………………………………………………………..
Qr  est  un  nombre  sans  unité  car [A]  par exemple   est  un  nombre sans dimension  égal  au  nombre qui mesure la concentration de l’espèce A exprimée en  mol.L-1.

Remarque 1 : Au cours d’une transformation chimique, les diverses concentrations évoluent, le quotient de réaction n’est donc pas constant.

Remarque 2 : Ce quotient de réaction peut être calculé dans différents états (initial, équilibre, …) on utilisera donc les indices placés dans l’équation sous les formules.
2. Quelques cas particuliers

· Cas du solvant

Même  quand  il  est  réactif, le solvant (  eau) est représenté dans le quotient de réaction par le chiffre 1.

Ecrire  le  quotient  de réaction  lorsqu’on  fait  réagir  l’acide éthanoïque  et l’eau.
· Cas des systèmes hétérogènes

Les  espèces  solides  ou  gazeuses  seront, elles  aussi  représentées  dans  le  quotient  de  réaction  par le chiffre 1. Ecrire   le quotient de réaction lorsqu’on fait réagir les ions argent avec les ions chlorure (il  se  forme  un  précipité de chlorure d’argent)
D. Constante d’équilibre
1. Quotient de réaction dans l’état d’équilibre du système : Q r,éq ou K
Lorsque  l’équilibre  chimique  est  atteint, les  concentrations  des  diverses  espèces  chimiques  n’évoluent plus dans le temps. C’est un équilibre dynamique  Qr  prend donc une valeur particulière : Qr,éq.

2. Constante d’équilibre d’une réaction

Ecrire ci-contre la constante d’équilibre pour la réaction aA(aq) + bB(aq) = cC(aq) + dD(aq)
Remarque 1 : Comme pour Qr, K est une grandeur sans unité.

Remarque 2 : Cette grandeur est indépendante de l’état initial du système ; on admettra qu’elle dépend uniquement de la température.

Remarque 3 : Inversement, si le quotient de réaction est égal à la constante d’équilibre, on peut affirmer que le système  chimique  est  à  l’équilibre.  En  dehors de l’équilibre K ≠ Qr
3. Constante d’équilibre d’une transformation totale

On  considère   qu’une  transformation  est  totale  pour  une valeur de K supérieure ou égale  à 104.

Remarque : Le  taux  d’avancement  final  t  d’une réaction, à température donnée, dépend de la constante d’équilibre K  de  cette  réaction  (plus  cette  constante  est  grande  plus  le  taux  d’avancement  est  grand)  mais  aussi des conditions initiales.
