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Introduction :
La réaction chimique est un phénomène ou transformation résultant de la mis en présence de deux corps chimiques. On peu la définir aussi comme étant une manifestation des caractères distinctifs d’un corps provoqués par l’action chimique d’un autre corps.
Il y’a deux types de réaction chimique qui sont :

La réaction chimique inversible : est une action complète de l’un des corps réagissant.

Exemple :
[image: image25.bmp]Zn + 4 HNO3
Zn (NO3)2 + 2 NO2 + 2 H2O
La réaction chimique réversible : elle s’arrête avant que les corps réagissent soient consommé, en plus il y’aura une reconstruction et une destruction des corps réagissent. 
Exemple :
[image: image26.bmp]N2 + 3 H2
2 NH3
De là, on déduis que simultanément il y’a deux réactions de sens opposés (directe et inverse) en tendance d’être en équilibre, cette équilibre aura lieu lorsque les deux réaction se produisent en même vitesse (cette vitesse est équivalente à la variation de la concentration des corps réagissent par unité du temps).

Au moment d’équilibre, on désigne un constant qui s’appelle « Constante d’équilibre de la réaction » noté KC.
Exemple :

m A + n B

p C + q D
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Pour une réaction réversible qui tend vers un état d’équilibre, la variation d’enthalpie libre donne :
ΔG = ΔG° + R. T. ln (KC)

A l’équilibre : ΔG = 0, 

Donc : ΔG° = - R. T. ln (KC)
ln (KC) = - 
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Pour une réaction quelconque : ΔG°R = ΔG°produits - ΔG°réactifs
La dépendance de la constante d’équilibre vis-à-vis la température est définie par la loi suivante :
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K΄ c’est la constante d’équilibre à T΄ (T = t° + 273).

K c’est la constante d’équilibre à T = 298 °K (t = 25 °C).
Pour une réaction quelconque : ΔH°R = ΔH°produits - ΔH°réactifs
But du travail :

Déterminé la constante d’équilibre chimique d’une réaction réversible ainsi que les facteurs agissant sur cette constante avec deux méthodes expérimentale et théorique.
Partie expérimentale
Etape n° 1 :
Nous avons rempli six (6) erlen meyers d’eau distillée jusqu’à 10 ml, nous les avons placé dans un bac à glace afin de les refroidir (Fig. 1)
Nous avons aussi introduis 100 ml d’une solution de FeCl3 à 0,04 M et 100 ml d’une solution de Kl à 0,04 M chacune dans une fiole jaugée de 250 ml puis nous avons plongé ces dernières dans un ban thermostat à 35 °C durant 15 mm.
Etape n° 2 :
Après 15 mm nous avons mélangé les deux solutions dans l’une des fioles jaugées après nous avons déclanché le chronomètre.

Remarque :

A l’intérieur du mélange il y’aura une réaction chimique réversible qui va se produire :
2 FeCl3 + 2 Kl

2 FeCl2 + l2 + 2 KCl ... ... (1)
2 Fe +3 + 2 l -


2 Fe +2 + l2
Etape n° 3 :

Chaque 10 mm, nous avons prélevé 10 ml de mélange et on l’introduit dans l’un des erlen meyers précédemment refroidi.
Remarque :

Nous avons mis le mélange dans l’eau refroidie afin de bloquer la réaction chimique (1) mentionnée au-dessus.
Nous avons ajouté quelques gouttes d’un indicateur colore qui s’appel « Empois d’amidon », la couleur du mélange devienne bleu. A l’aide d’une solution de Na2S2O3 à 0,02 M, nous avons titré l’iode l2 jusqu’à la disparition de la couleur bleu.
Remarque :

Il est évidant que ne sachant pas à quel moment s’établir l’équilibre.
C’est pour cette raison que nous avons effectué 4 dosages successifs à l’intervalle du temps de 10 mm jusqu’à atteindre une invariabilité des concentrations.
Ce dosage permet réagir le Na2S2O3 avec le l2 comme la réaction suivante indique :

2 Na2S2O3 + l2

2 Nal + Na2S4O6 ... ... (2)
Etape n° 4

Après les dosages, nous avons augmenté la température du bain thermostat à 47 °C et comme la 3ème étape, nous avons effectué un autre dosage, puis nous avons refait le travail pour la température de 67 °C.
Partie du calcul
	Dosage n°
	1
	2
	3
	4

	V (l2)
	10
	10
	10
	10

	V (Na2S2O3)
	5,0
	5,5
	7,9
	7,9


Pondant le quatre dosages nous avons marqué les valeurs des volumes de Na2S2O3 et de l2 en ml dans le tableau ci-contre :
La constante d’équilibre à 35 °C :

D’après la réaction (1)
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La concentration de I2 à l’équilibre : D’après la réaction (2)
N (Na2S2O3).V (Na2S2O3) = N (l2).V (l2)
N (l2) = 2. [I2], car : équiv.gr.I2 = 
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N (Na2S2O3) = [Na2S2O3]
Donc : [I2] = 
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[I2] = 0,008 M
La concentration des ions Fe+2 à l’équilibre : D’après la réaction (1)

[Fe+2] = 2. [I2] = 2 × 0,008
[Fe+2] = 0,016 M
La concentration des ions Fe+3 à l’équilibre :
[Fe+3] = [FeCl3]΄ - [Fe+2]
[FeCl3]΄ = [FeCl3]°.
[image: image9.wmf])
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[FeCl3]΄ = 0,02 M

[Fe+3] = 0,02 - 0,016
[Fe+3] = 0,004 M
La concentration des ions I- à l’équilibre :
[I-] = [KI]΄ - 2.[I2]
[KI]΄ = [Kl]°.
[image: image11.wmf])
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[KI]΄ = 0,02 M

[I-] = 0,02 - 2 × 0,008
[I-] = 0,004 M
	Alors on peut maintenant calculer la constante d’équilibre KC à 35 °C.
Température    °C
	35
	47
	67


	V (I2)                ml
	10
	10
	10

	V (Na2S2O3)        ml
	8
	9
	9,5

	[Na2S2O3]  
	0,020
	0,020
	0,020

	[I2]           
	0,008
	0,009
	0,010

	[Fe+2]         
	0,016
	0,018
	0,019

	[FeCl3]΄    
	0,020
	0,020
	0,020

	[Fe+3]        
	0,004
	0,002
	0,001

	[KI]΄    
	0,020
	0,020
	0,020

	[I-]       
	0,004
	0,002
	0,001

	KC 
	8000
	182250
	3429500


KC = 
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KC = 8000
Pour les deux autres températures les résultats du calcul sont indiqués dans le tableau ci-contre :
Méthode théorique 
Calcul de KC à 25 °C :
ΔG = ΔG° + R. T. ln (KC)
A l’équilibre : ΔG = 0, 

Donc : ΔG° = - R. T. ln (KC)
ln (KC) = - 
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ΔG°R = ΔG°produits - ΔG°réactifs 
= (2.ΔGf°Fe+2 + ΔGf°I2) - (2.ΔGf°Fe+3 + 2.ΔGf°I-)

ΔG°R
= [2×(-78,90) + (19,33)] - [2×(-4,7) + 2×(-51,57)]


ΔG°R
= 25,93.103 j/mol

T = 298 °K (t = 25 °C) et R = 8,314 j/mol°K
ln (KC) = - 
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KC = 44244,87
Pour autre température :
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K΄ c’est la constante d’équilibre à T΄ (T = t° + 273)
K = 44244,87 c’est la constante d’équilibre à T = 298 °K (t = 25 °C)
ΔH°R = ΔH°produits - ΔH°réactifs 
= (2.ΔHf°Fe+2 + ΔHf°I2) - (2.ΔHf°Fe+3 + 2.ΔHf°I-)


ΔH°R
= [2×(-89,1) + (62,44)] - [2×(-48,5) + 2×(-55,19)]


ΔH°R
= 91,62.103 j/mol
Calcul de la constante d’équilibre à 35 °C :

ln(K΄) = 
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KC = 379595,74
Calcul de la constante d’équilibre à 47 °C :

ln(K΄) = 
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KC = 563745,39
Calcul de la constante d’équilibre à 67 °C :

ln(K΄) = 
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KC = 4274112,79
Calcul de l’erreur absolue :
Eabs = |KC. th - KC. exp| 

Calcul de l’erreur relative :

Erel = 
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Les résultats sont indiqués dans le tableau suivant
	t (°C)
	35
	47
	67


	Valeur 
	Théorique 
	Expérimentale 
	Théorique 
	Expérimentale 
	Théorique 
	Expérimentale 


	KC
	379595,74
	8000
	563745,39
	182250
	4274112,79
	3429500


	Eabs
	371595,74
	381495,39
	844612,79


	Erel
	97,89 %
	67,67 %
	19,76 %



La classification des paramètres d’état :

	Paramètre 
	Intensif
	Extensif


	Température 

Volume

Enthalpie 

Constante d’équilibre 

Concentration malaire 

Constante des gaz parfaits 

Entropie 

Masse 

Masse molaire 

Equivalant gramme 

Masse volumique 
	+

+

+

+
	+

+

+

+

+

+

+



Conclusion générale :
ΔH° > 0 donc la réaction est endothermique dans le sens direct. Quand la température augmente la constante d’équilibre augmente aussi.
L’invariabilité de la constante d’équilibre montre qu’elle ne dépend pas des concentrations initiales des substances réagissant. Quelle que soient ces concentrations, quand l’équilibre est établi, le rapport KC a toujours la même valeur à une température constante. Au contraire toute modification de la température entraînera une variation de la valeur de KC.
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10 ml de FeCl3 à 0,04 M 
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Na2S2O3 à 0,02 M 





10 ml de Kl à 0,04 M 
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Bain thermostat à 35 °C 
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