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3

1Transformation 
de la matière

Donner l’expression de la constante d’équilibre pour chacun des équilibres sui-
vants :

1.  	 + +( ) ( ) ( ) ( )CO   H               CO   H O   2 g 2 g g 2 g

2.  	 ( ) ( )N O              2NO   2 4 g 2 g

3.  	 + + ( )( ) ( ) ( )CaS   3CaSO               4CaO   4SO   s 4 s s 2 g

4.  	 + +( ) ( )( ) ( )3Fe   4H O               Fe O   4H   s 2 g 3 4 s 2 g

Exercice 1.1 : Savoir exprimer une constante d’équilibre

Analyse du problème
Pour bien démarrer cette partie, vous devez savoir calculer une constante d’équi-
libre avec des réactifs et des produits dans différents états.

Rappels :

P 1 bar 10  Pa0 5= =  : pression de référence.
a 1solide =  ; =a 1solvant

Constante d’équilibre thermodynamique K(T)

Expression

Soit l’équilibre : a + a +…+ a +… ′a ′Α + ′a ′Α +…+ ′a ′ +…A A A A1 1 2 2 i i 1 1 2 2 1 i

la constante d’équilibre thermodynamique s’écrit :

∏
∏ ∏K T

a

a
ai i

i i
i i

i

1

1( ) =
′

=
′a

a
a  : L.A.M (loi d’action de masse)

K(T) ne dépend que de la température.

Activité ai d’une espèce physico-chimique

L’activité ai est une grandeur sans dimension : elle est caractéristique d’un consti-
tuant i dans un mélange. On distinguera les différents cas :

Gaz parfait

ai = ( )
= =

 
P

P
    où   

P   : pression partielle du constituant i

P   : pression de référence  état standard  

P 1 bar 10  Pa 

i
0

i

0

0 5
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Partie 1 · Constitution et transformation de la matière
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Remarque : dans les réactions chimiques, les gaz sont toujours assimilés à des  
gaz parfaits.

•• Liquide ou solide pur

=a 1

•• Espèces en solution diluée : c’est le cas des équilibres en solutions aqueuses (le 
solvant est en large excès et tend donc vers le liquide pur) :

a 1solvant =

Les espèces dissoutes étant en faibles concentrations, ≤ −C 1 mol.Li
1 :

=a
C

Ci
i
0    où    

=

−

−

C   : concentration de l’espèce i en mol.L                

C   : concentration de référence ;  C 1 mol.L  

i
1

0 0 1

•• Solutions liquides

Dans le cas d’un équilibre homogène liquide, aucun constituant ne joue le rôle de 
solvant.

a x  où x  représente la fraction molaire du constituant ii i i=

Remarque : dans le cas d’une phase gazeuse, on peut utiliser les pressions par-
tielles.

La pression partielle du constituant i est par définition  : P n
RT
Vi i= , si le gaz est 

décrit par la loi des gaz parfaits.

P  i : pression du constituant i qu’il exercerait sur les parois du récipient de volume 
V s’il occupait seul le récipient.

Loi de Dalton

Dans un mélange idéal de gaz parfaits, la pression totale est égale à la somme des 
pressions partielles de tous les gaz occupant le récipient de volume V :

P ∑ P ∑ n
RT
Vi i i i( )= = × 	 avec      ∑ n ni i =  et P x Pi i=

Par application de la loi d’action de masse, il vient :

1.	
( )
( )( )

( )
= =

























=
×
×

K
  a a

a a

P

P

P

P
P

P

P

P

P P

P P
0 H O CO

 CO H

H O
0

CO
0

 CO
0

H
0

H O CO

 CO H

2

2 2

2

2 2

2

2 2

2.	 K
  a

a

 
P

P
P

P

P

P P

P

P
0  NO

2

 N O

NO
0

2

 N O
0

NO

2

0
 N O

NO

2

 N O

2

2 4

2

2 4

2

2 4

2

2 4

( )
( )

( ) ( )
= =













=
×

=
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Chapitre 1 · Transformation de la matière
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3.	 K
  a a

a a
 

P

P
P0  SO

4

 CaO

4

 CaSO

3

 CaS

1

 SO
0

4

 SO
42

4

2

2

( )
( )

( )
( )

= =






=

4.	 K
a a

a a

 
P

P

P

P

P

P
0  H

4

Fe O

 Fe

3

 H O

4

H
0

4

 H O
0

4
H

 H O

4

2 3 4

2

2

2

2

2

( )( )
( )( )

= =













=










Calculer à la température T = 2 500 K le coefficient de dissociation a du dioxyde 
de carbone. Le bilan de la réaction de dissociation s’écrit :

 +( ) ( ) ( )2CO 2CO O2 g g 2 g

Données :
À la température T =  2  500  K et sous la pression atmosphérique, 1,0  L du 
mélange gazeux a une masse de 0,20 g.
Le volume molaire des gaz à =T 273 K  :0  =V 22,4 L0

Constante des gaz parfaits : R   8,314 J.mol .K1 1= − −

Exercice 1.2 : Calculer un coefficient de dissociation

Analyse du problème
Cet exercice ne présente aucune difficulté, à priori. Il vous permet de retravailler 
les définitions du cours et d’appliquer les lois essentielles à sa résolution.

Cadre d’étude

L’étude se réduit au calcul d’un coefficient de dissociation du dioxyde de carbone.

Le bilan de la réaction de dissociation étant donné, il suffit de dresser le tableau 
d’avancement de la réaction avec le bon paramètre.

Qu’est-ce qu’un coefficient de dissociation ?

Le coefficient ou degré de dissociation a d’un constituant A est égal au rapport du 
nombre de molécules de A dissociées au nombre de molécules initiales. Il repré-
sente la fraction de mole dissociée.

Exemple : dissociation de l’ammoniac

Réactifs Produits

	                 2NH                                    N   3H         3 g 2 g   2 g  +( ) ( ) ( )	                 2NH                                    N   3H         3 g 2 g   2 g  +( ) ( ) ( )	                2NH                                    N   3H         3 g 2 g   2 g  +( ) ( ) ( )

État

État initial 1 0 0

À l’équilibre 1− a 	
1
2

a 3
2

a
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Dressons le tableau d’avancement pour la dissociation d’une mole de 
dioxyde de carbone :

Réactifs Produits

	
 +( ) ( ) ( )                 CO                        CO      

1
2

O         2 g g 2 g	
 +( ) ( ) ( )                 CO                        CO      

1
2

O         2 g g 2 g	
 +( ) ( ) ( )                 CO                        CO      

1
2

O         2 g g 2 g

État Quantité de matière (en mol)

État initial 1 0 0

À l’équilibre 1− a a 1
2

a

La quantité de matière totale de gaz à l’équilibre est : n 1
1
2totale  = + a

Déterminons le volume occupé par le mélange à la température T = 2 500 K
D’après la loi des gaz parfaits :

= =PV nRT,    V
nRT

P
soit

Pour une mole de gaz parfait, à la température T 273 K0 =  : P V RT0 0 0=
Donc, le volume occupé par = + an 1

1
2

 totale est :

V 1
1
2

2 500
273

22,4 205 1
1
2

= + a



 × = + a





1,0 L de ce mélange a une masse de 0,20 g.
La masse du mélange gazeux et de volume V 205 1

1
2

= + a



  est donc :

m 205 1
1
2

0,2 44 g= + a



 × =

soit :
1

1
2

44
41

1,07+ a = =

Numériquement : 2 1,07 1 0,146( )a = − =
Conclusion : 14,6 % de mole de dioxyde de carbone se sont dissociés dans 
les conditions de température et de pression indiquées.

On considère la réaction acide-base :

CH COOH F CH COO HF3 aq aq 3 aq aq+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

Elle a lieu en phase aqueuse et sa constante à la température T = 298 K est 
= −K 2,5.100 2.

Prévoir le sens d’évolution et calculer l’avancement volumique à l’équilibre 
dans les deux cas suivants :

Exercice 1.3 : Prédire le sens d’évolution d’un système
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Analyse du problème
Cet exercice relativement simple ne présente aucune difficulté, à priori.

Il vous permet de retravailler les notions de base et de revoir quelques définitions 
et lois essentielles à sa résolution.

Cadre d’étude
Prévoir le sens d’évolution d’une réaction chimique connaissant la constante 
d’équilibre :

•• on calcule le quotient de réaction à l’état initial ;
•• on compare Qr à K0.

1. État initial :
CH COOH F 1,0.10 mol.L  et  HF CH COO 03 0 0

1  1 
0 3 0

[ ]  =   = =   =− − − − .
Dans un premier temps, on calcule le quotient de réaction à l’état initial, 
que l’on compare à K0, puis on dresse le tableau d’avancement de la réac-
tion étudiée.

Quotient de réaction

Soit un système constitué, entre autres, des espèces A, B, C et D et au sein duquel 
se déroule la réaction :

aA + βB  γ C + δD

La réaction précédente est caractérisée par son quotient de réaction Q défini par :

Q
a C .a D

a A .a Br

( )
( )

( )
( )

=
γ δ

α β

Où ( )a A , ( )a B , ( )a C et ( )a D  sont respectivement les activités des espèces A, B, C 
et D.

Tout système évolue de façon telle que le quotient de réaction Qr tend vers une 
valeur K0 qui ne dépend que de la température pour une réaction donnée.

Qr   K0

 K0  Qr 

QQ

Q

 Qr=K0 

Q

Le système évolue dans le sens direct

Le système évolue dans le sens inverse

Le système n’évolue plus

1.  Le milieu réactionnel initial contient :
= = = =− − − −[CH COOH] [F ] 1,0.10 mol.L et [HF] [CH COO ] 03 0 0

1  1 
0 3 0 .

2.  Le milieu réactionnel initial contient :
= = = =− − − −[CH COOH] [F ] [CH COO ] [HF] 1,0.10 mol.L3 0 0 3 0 0

1  1 .

9782100861927_Part 1.indd   7 5/15/24   3:45 PM
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À l’équilibre chimique :

=Q Kéq
0

La constante K0 est appelée constante thermodynamique, ou constante d’équilibre, 
et ne dépend que de la température.

Quotient de réaction à l’état initial : Q
HF CH COO

CH COOH F
0r,i

0 3 0

3 0 0

[ ]
=

 
   

=
−

− .

Comme Q Kr,i
0< , la réaction évolue dans le sens direct.

Avancement de la réaction

On appelle avancement de la réaction, que l’on notera par la lettre ξ , la quantité de 
matière d’un réactif à un instant donné telle que :

d
1

dn
i

iξ =
a

soit  : n ni t i t 0 i= + a ξ( )( ) =

Où  ia est le coefficient stœchiométrique en valeur algébrique (avec le signe « – » 
pour les composés de gauche et le signe « + » pour les composés de droite) de 
l’entité considérée.

Au début de la réaction (à t = 0), on a : ξ = 0.

Remarque : on ne sait mesurer que des variations d’avancement de réaction ; on 
peut donc fixer arbitrairement l’avancement ξ de la réaction à l’instant initial t = 0.

Tableau d’avancement 

Réactifs Produits

+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −CH COOH    F          CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	 + +( ) ( ) ( ) ( )

− −CH COOH    F          CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −CH COOH    F          CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq

Avancement 
de la réaction

(en mol)
Quantité de matière (en mol)

0ξ = n0 n0 0 0

fξ n0 f− ξ n0 f− ξ fξ fξ

Le quotient de réaction à l’équilibre s’écrit :

Q
CH COO HF

CH COOH F

V V
n

V
n

V
(n )r,f

3 f f

3 f f

f

sol

f

sol

0 f

sol

0 f

sol

f
2

0 f
2

[ ]
=

 
   

=

ξ
×

ξ

− ξ
×

− ξ =
ξ
− ξ

−

−

À l’équilibre =Q  Kr,f
0, la constante d’équilibre s’écrit donc :

K
n

0 f

0 f

2

=
ξ
− ξ






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Remarques :

•• La constante d’équilibre permet, en théorie, de calculer l’avancement ξ et de 
déterminer l’état final à l’équilibre.

•• Dans le cas présent, on aurait pu dresser le tableau d’avancement avec les concen-
trations.

De la relation précédente, il vient :

K nf
2 0

0 f

2( )ξ = × − ξ
En prenant les racines carrées (les grandeurs étant positives ou nulles), il 
vient :

K n n K Kf
0

0 f 0
0

f
0( )ξ = − ξ = − ξ , soit  1 K n Kf

0
0

0( )ξ + =
ou encore :

n K

1 K
f

0
0

0
ξ =

+
Numériquement :
Pour un volume de solution =V 1,0 Lsol

1,0.10 2,5.10

1 2,5.10
1,4.10  molf

1  2 

2 

2ξ = ×

+
≈

− −

−

−

Les concentrations à l’état final sont :

CH COO HF 1,4.10  mol.L3 f f
2 1[ ]  = =− − −

et

CH COOH F 8,6.10  mol.L3 f f

2 1  =   =− − −

2. État initial :
CH COOH F CH COO HF 1,0.10 mol.L3 0 0 3 0 0

1 1[ ]  =   =   = =− − − − .

Quotient de réaction à l’état initial : Q
HF CH COO

CH COOH F
1r,i

0 3 0

3 0 0

[ ]
=

 
   

=
−

−

Comme Q Kr,i
0> , la réaction se déroule dans le sens indirect.

D’où le tableau d’avancement :

Réactifs Produits

+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq	+ +( ) ( ) ( ) ( )
− −

CH COOH        F      CH COO     HF        3 aq aq 3 aq aq

Avancement 
de la réaction 

(en mol)
Quantité de matière (en mol)

=x 0 n0 n0 n0 n0

xf n0 f− ξ n0 f− ξ n0 f+ ξ n0 f+ ξ

9782100861927_Part 1.indd   9 5/15/24   3:46 PM
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Comme la réaction se déroule dans le sens indirect, le quotient de réaction 
à l’équilibre s’écrit :

Q
CH COOH F

CH COO HF

n
V

n
V

n
V

n
V

n

(n )r,f
3 f f

3 f f

0 f

sol

0 f

sol

0 f

sol

0 f

sol

0 f

2

0 f
2

( )
[ ]

=
   
 

=

− ξ
×

− ξ

+ ξ
×

+ ξ =
− ξ
+ ξ

−

−

À l’équilibre Q  Kr,f
0= , la constante d’équilibre s’écrit donc :

K
n

(n )

n
n

0 0 f

2

0 f
2

0 f

0 f

2( )
=

− ξ
+ ξ

=
− ξ
+ ξ







De la relation précédente, il vient :

n K n0 f

2

0 f

2( ) ( )− ξ = ° × + ξ
En prenant les racines carrées (les grandeurs étant positives ou nulles), il 
vient :

n K n n K K0 f
0

0 f 0
0

f
0( )− ξ = + ξ = + ξ , soit 1 K n 1 Kf

0
0

0( ) ( )ξ + = −
ou encore :

n 1 K

1 K
f

0
0

0

( )
ξ =

−

+
Numériquement :
Pour un volume de solution V 1,0 Lsol =

1,0.10 1 2,5.10

1 2,5.10
7,3.10  molf

1  2 

2 

2
( )

ξ =
× −

+
≈

− −

−

−

Les concentrations à l’état final sont :

CH COO HF 1,7.10  mol.L3 f f
1 1[ ]  = =− − −

et

CH COOH F 2,7.10  mol.L3 f f

2 1  =   =− − −

Pour cet exercice, on aurait pu introduire directement l’avancement volumique.

L’avancement volumique d’une réaction, que l’on note x, est défini par la relation.

	 =x
n
V

X

x est donc un paramètre intensif.
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On considère l’équilibre homogène en phase gazeuse, de constante d’équilibre K0 :

+N 3H 2NH2  2  3

Cet équilibre est réalisé dans un récipient clos et indéformable de volume  
V = 2,0 L sur un catalyseur à base de fer a et à la température T = 723 K. La 
pression à l’équilibre est P0.

1.  On mélange 2,0 mol de diazote et 6,0 mol de dihydrogène. La pression passe 
de P  0 à P 0,80 P1 0= . Calculer :
a. Les pressions partielles des différents constituants avant et après le mélange.
b. L’avancement de la réaction.
c. Le degré d’avancement de la réaction.
2.  On mélange à présent 4,0  mol de diazote et 5,0  mol de dihydrogène. À 
l’équilibre, il se forme 1,2 mol d’ammoniac. Calculer :
a. L’avancement de la réaction.
b. Le taux ou degré de conversion de chaque réactif.

Exercice 1.4 : Variables d’avancement d’une réaction en phase gazeuse

Analyse du problème
Cet exercice nous permet d’introduire de nouvelles grandeurs :

•• les pressions partielles ;

•• le coefficient de dissociation ;

•• le taux ou degré de conversion d’un réactif.

1. a. Si a représente le coefficient de dissociation et ξ l’avancement de la 
réaction, alors :

n
, soit  n

0
0a = ξ ξ = a

Réactifs Produits

Total

+( ) ( ) ( )N            3H            2NH        2 g   2 g   3 g

État Quantité de matière (en mol)

État initial 2,0 6,0 0 8,0

À l’équilibre − ξ2,0 f 6,0 3 f− ξ 2 fξ 8,0 2 f− ξ

9782100861927_Part 1.indd   11 5/14/24   12:52 PM
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Calcul de la pression à l’état initial :

P V 8,0 RT0 = ×
soit :

P
8,0 8,314 723

2,0.10
2,4.10  Pa0 3

7= × × =−

Pressions partielles des réactifs à l’état initial :

Comme = =P X P   X
n

ni i i
i

total

et , alors :

P
2,0
8,0

P
1
4

PN 0 02 
= × = ×  et P

6,0
8,0

P
3
4

PH 0 02 
= × = ×

Numériquement :

= =P 6,0.10  Pa   P 1,8.10  PaN
6

H
7

2  2  
et

À l’état final :
La pression P1 à l’état final est P 0,80 2,4.10 1,9.10  Pa1

7 7= × =
b. et c. Comme :

P V 8,0 2 RT1 f( )= − ξ ×
alors :

8,0 2
P V
RTf
1− ξ =

Numériquement :

8,0 2
1,9.10 2,0.10

8,314 723
6,3f

7 3

− ξ = ×
×

=
−

soit :

ξ = − ξ =2 8,0 6,3    0,85 mol  f fet

Les pressions partielles des différents constituants à l’état final sont don-
nées dans le tableau ci-après :

Constituant N2  H2  NH3

Quantité de 
matière 

à l’état final  
(en mol)

− =2,0 0,85 1,2 − × =6,0 3 0,85 3,5 × =2 0,85 1,7

Pression  
partielle
(en Pa)

1,2
6,3

1,9.10

3,6.10

7

6

×

=

3,5
6,3

1,9.10

1,0.10

7

7

×

≈

1,7
6,3

1,9.10

5,0.10

7

6

×

≈
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2. a. Tableau d’avancement :

Réactifs Produits
+( ) ( ) ( )N           3H               2NH  2 g   2 g   3 g

État Quantité de matière (en mol)

État initial 4,0 5,0 0

À l’équilibre 4,0 f− ξ  5,0 3 f− ξ 2 1,2fξ =

Comme 2 1,2fξ =  mol, alors : 0,60 molfξ =
b. Taux ou degré de conversion
Le taux de conversion représente la fraction d’un réactif qui réagit lors d’une 
réaction chimique. Pour un réactif A, le taux de conversion à la date t est :

n n

nfA
0,A t,A

0,A

τ =
−

ainsi :
4,0 3,4

4,0
0,15N2 

τ = − =

5,0 3,2
5,0

0,36H2 
τ = − =

Taux d’avancement d’une réaction

Le taux d’avancement de réaction, noté τ, est une grandeur sans dimension qui 
représente la fraction de réactifs ayant réagi par rapport à celle qui aurait disparu si 
la réaction était totale. Le taux ou degré d’avancement de réaction s’écrit :

  : avancement de la réaction en mol                     

  : avancement maximal de la réaction en molmax max

τ = ξ
ξ

ξ
ξ

Ce taux d’avancement peut être différent du taux de conversion, grandeur rela-
tive à chacun des réactifs.

Si les proportions initiales des réactifs sont différentes des proportions stœchiomé-
triques ou non stœchiométriques, seul le taux de conversion du réactif minoritaire 
sera égal au taux d’avancement de réaction.
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On considère l’équilibre homogène en phase gazeuse, de constante d’équilibre K0 :

 +C H C H H2 6  2 4 2 

1.  À la température T = 890 K et sous la pression P0 = 1 bar, on a initialement 
l’éthane C H2 6 seul. Le volume initial est V0 et le volume à l’équilibre thermo-
dynamique est Veq = 1,25 V0. Calculer la constante d’équilibre K0 à la tempé-
rature T = 890 K.
2.  À la température T =  990  K, le coefficient de dissociation a pour valeur 

0,5.a =  Déterminer la valeur de la variation d’enthalpie H T .0 ( )∆
Donnée : constante des gaz parfaits = − −R   8,314 J.mol .K1 1

Exercice 1.5 : Calcul d’une constante d’équilibre

Analyse du problème
Cet exercice nous permet d’introduire une nouvelle grandeur, le coefficient de dis-
sociation, les pressions partielles ainsi que la variation d’enthalpie H T0 ( )∆ .

Si a représente le coefficient de dissociation et ξ l’avancement de la réaction, alors :

n
, soit  n

0
0a = ξ ξ = a

1. Tableau d’avancement et bilan de la quantité de matière

Réactifs Produits

Total

 +( ) ( ) ( )               C H              C H            H        2 6 g 2 4 g 2 g

État Quantité de matière (en mol)

État initial n0 0 0 n0

À l’équilibre n n 10 0 ( )− ξ = − a n0ξ = a n0ξ = a n 10 ( )+ a

Pression  
partielle

( )
Pi, C H  2 6   g

1
1

P0= − a
+ a

= a
+ a

( )
P

1
P

i, C H  

0

2 4   g

= a
+ a

( )
P

1
P

i,H  

0

2   g

P0

D’après la loi des gaz parfaits,
à l’état initial :

= =P V n RT,    n
P V
RT0 0 0 0
0 0soit

à l’équilibre :

( )= = + a = =PV nRT,    n n 1
PV
RT

1,25P V
RT0

0 0soit
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Ainsi, en prenant les rapports des deux équations précédentes, il vient :
n 1

n
1,250

0

( )+ a
=

n 1 1,25n0 0( )+ a =

La résolution de l’équation précédente donne 0,25a = .
Expression de la constante d’équilibre :

K
P P

P P
1

P
1

P

1
1

P P 1 1
0 i, C H i,H  

i, C H  
0

0 0

0
0

2
2 4   g 2   g

2 6   g
( )( )=

×

×
=

a
+ a × a

+ a
− a
+ a ×

= a
− a + a

( ) ( )

( )

Numériquement : K

1
4

1
1
4

1
1
4

1
16

1
1

16

1
15

6,7.100

2

2=







−



 +





=
−

= = −

2. Pour 0,5a =  et à la température T = 990 K,

K

1
2

1
1
2

1
1
2

1
4

1
1
4

1
3

0,330

2

=







−



 +





=
−

= =

Constante d’équilibre thermodynamique K(T)

•• Expression

Soit l’équilibre : a + a +…+ a +… ′a ′ + ′a ′ +…+ ′a ′ +…A A A A A A1 1 2 2 i i 1 1 2 2 i i

La constante d’équilibre thermodynamique s’écrit :

∏
∏ ∏K T

a

a
ai i

i i
i i

i

1

1( ) =
′

=
′a

a
a  : L.A.M (loi d’action de masse)

K(T) ne dépend que de la température.

La loi d’action de masse (L.A.M) ne s’applique que quand l’équilibre est présent.

•• Variation de K(T) avec la température – Loi de Van’t Hoff

dlnK T
dT

H T
RT

0

2
( ) ( )= ∆

La loi de Van’t Hoff donne la variation de K(T) avec la température.

( ) ( ) ( ) ( )= ∆ = ∆dlnK T
dT

H T
RT

,   dlnK T
H T
RT

dT
0

2

0

2soit

En intégrant, il vient :

dlnK T
H T
RT

dT
K T

K T

T

T 0

2
1

2

1

2∫ ∫( ) ( )= ∆
( )
( )
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En supposant H T0 ( )∆  constant sur l’intervalle de température considéré,

lnK T
1
R

H T
1
TT

T 0

T

T

1

2

1

2

[ ]( ) ( )= ∆ −





soit :
R ln

K T

K T
H T (

1
T

1
T

2

1

0

2 1

( )
( ) ( )= ∆ × − + )

et par suite :

H T

R Ln
K T

K T

1
T

1
T

0

2

1

1 2

( )
( )( )∆ =

×

−






Numériquement :

H T

8,314 Ln

1
3
1

15
1

890
1

990

8,314 ln5
1

890
1

990

1,18.10  J.mol0 5 1( )∆ =

×

−





= ×

−





= −

Extrait du concours commun (Albi, Alès, Douai, Nantes)
Sous la pression =P    1 bar0  maintenue constante, à la température T, à partir 
d’un mélange de ( )HCl g  et de ( )O2 g , il se forme ( )Cl2 g  et ( )H O2 g .

1.  Écrire l’équation bilan de la réaction avec 1 pour coefficient (nombre) stœ-
chiométrique de O2.
2.  Les réactifs sont pris en quantités stœchiométriques (1,0 mol de O2). Quel 
est l’avancement maximum xmax de cette réaction ?
3.  À l’équilibre, 75 % de HCl ont disparu. Déterminer l’avancement xe de la 
réaction à l’équilibre.
4.  Les gaz étant supposés parfaits, déterminer les pressions partielles de cha-
cun des constituants à l’équilibre.
5.  Exprimer la constante K  0 de cet équilibre à la température T en fonction des 
pressions partielles et la calculer.

Exercice 1.6 : Équilibre chimique en phase gazeuse 

Analyse du problème
Cet exercice permet d’approfondir les notions suivantes :

•• équilibrer une équation bilan ;
•• dresser le tableau d’avancement d’une réaction ;
•• déterminer l’avancement maximal d’une réaction ;
•• calculer des pressions partielles ;
•• calculer une constante d’équilibre.
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1. L’équation bilan de la réaction s’écrit :

4HCl O 2Cl 2H Og 2 g 2 g 2 g+ → +( ) ( ) ( ) ( )
2. Les réactifs étant dans les proportions stœchiométriques, pour 1 mol de 
O2  il faut donc 4 mol de HCl. D’où le tableau d’avancement suivant :

Réactifs Produits

+ +( ) ( ) ( ) ( )4HCl        O             2Cl       2H Og 2 g 2 g 2 g

Avancement 
de la réaction 
(en mol)

Quantité de matière (en mol)

=x 0 4,0 1,0 0 0

A la date t : x −4,0 4x −1,0 x 2x 2x

Une quantité de matière est une grandeur positive ou nulle, donc :

4,0 4x 0
et

1,0 x 0

− ≥

− ≥









Soit :
x 1,0

et
x 1,0

≤

≤









La valeur de xmax correspond à la plus petite valeur de l’avancement 
x,  donc x 1,0 molmax = .
3. À l’équilibre, 75 % de HCl ont disparu, donc :

4,0 4x
25

100
4,0eq− = × , soit 4x 4,0 1,0eq = −

d’où :

x
3
4

0,75 moleq = =

4. Les gaz étant supposés parfaits, ils vérifient donc la loi des gaz parfaits, 
soit PV   nRT.=
La pression partielle de chaque gaz s’écrit : P n

RT
Vi i=

Avec ni : quantité de matière du constituant i.
Comme x 0,75 mol,  eq = alors la composition à l’équilibre est :

Constituant ( )HCl g ( )O2 g ( )Cl2 g ( ) H O    2 g

ni,eq 4,0 4 0,75

1,0 mol

− ×
=

1 0,75

0,25 mol

−
=

2 0,75

1,5 mol

×
=

2 0,75

1,5 mol

×
=
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On a :  = =P X P    X
n

ni i 0 i
i

total

avec  et n 4,25 moltotal =

d’où le tableau donnant les pressions partielles :

Constituant ( )HCl g ( )O2 g ( )Cl2 g ( ) H O    2 g

Pi (en bar) × =1
4,25

1
4

17
× =0,25

4,25
1

1
17

× =1,5
4,25

1
6

17
× =1,5

4,25
1

6
17

5. La constante d’équilibre en fonction des pressions partielles s’écrit :

K

P

P

P

P

P

P

P

P

0

H
0

2
Cl

0

2

HCl
0

4
O
0

1

2O 2

2

=

























 avec P  1 bar 0 = et les Pi en bar

Numériquement :

K

6
17

6
17

4
17

1
17

17
6
4

860

2 2

4 1

4

4=

























= × =

Extrait CCP TSI 2012
Le dichlore peut être obtenu par oxydation du chlorure d’hydrogène en phase 
gazeuse selon la réaction de Deacon effectuée sur catalyseur à base de chlorure 
cuivreux CuCl2. L’équilibre chimique qui en résulte est noté :

+ +( ) ( ) ( ) ( )4HCl O 2H O 2Clg 2 g 2 g 2 g

L’étude se fait à 773 K, sous la pression totale P = 1 bar.
On donne K0(773 K) = 11,03
Le mélange initial est constitué d’un mélange équimolaire en ( )HCl g  et ( )O2 g .
À l’équilibre, on définit x la fraction molaire de HCl consommé ; x représente 
la quantité de matière de HCl disparu à l’équilibre par rapport à la quantité de 
matière initiale de HCl.

1.  Établir un tableau d’avancement faisant intervenir x, en prenant n0 comme 
quantité de matière initiale pour HCl.
2.  Donner l’expression de K0 en fonction des pressions partielles à l’équilibre 
des différents constituants intervenant dans la réaction et de P0 (pression stan-
dard, égale à 1 bar).

Exercice 1.7 : Synthèse du dichlore 
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3.  En déduire la relation :

K
x P

16 1 x P
0

4 0

4
O2

( )
=

−

4.  Déduire de l’expression précédente l’expression de PO2
 en fonction de K0, P0 

et x. Cette expression de la pression partielle en O  2 est notée PO2
(1).

5.  En utilisant la relation entre PO2
 et P, la pression totale, montrer qu’à l’équi-

libre :

=
−

−
P

1 x
4

2 x
4

PO2

Cette deuxième expression de la pression partielle en O2 est notée PO2
(2).

L’égalité des deux expressions de PO2
 donne une équation du 4e degré que l’on 

souhaite résoudre graphiquement.
6.  À l’aide d’une calculatrice, calculer PO2

(1) et PO2
(2) pour x variant de 0,70 à 

0,80 par pas de 0,2. Compléter le tableau suivant :

x 0,70 0,72 0,74 0,76 0,78 0,80

PO2
(1) (en bar)

PO2
(2) (en bar)

7.  Tracer les deux courbes PO2
(1) ( )=  f x  et PO2

(2) ( )=  g x  en choisissant 
comme échelle 2 carreaux pour 0,02 unité de x en abscisse et 1 carreau pour 
0,2 unité de pression en ordonnée.
En déduire la valeur de la fraction molaire x de HCl à l’équilibre.

Analyse du problème
Cet exercice, extrait d’un sujet de concours, reprend le calcul d’une constante d’équi-
libre dans le cas où les réactifs et les produits sont dans le même état, ici l’état gazeux.

L’introduction de la fraction molaire permet d’exprimer cette constante d’équilibre 
en fonction de cette grandeur.

A partir de l’évolution des pressions partielles en fonction de la fraction molaire, 
on peut déterminer la valeur de la fraction molaire à l’équilibre.

1. Tableau d’avancement :

Réactifs Produits

+ +( ) ( ) ( ) ( )4HCl             O   2H O        2Clg 2 g 2 g 2 g

Avancement 
de la réaction 
(en mol)

Quantité de matière (en mol)
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=x 0 n0 n0 0 0

xf n 40 − ξ
=

( )−n 1 x0

n0 − ξ
=

( )−n 1
x
40

2ξ
=

n
x
20

2ξ
=

n
x
20

Avec x
4
n0

= ξ
 et n n 2

x
4

n
8 x

4total 0 0( )= − = −





2. La constante d’équilibre en fonction des pressions partielles a pour 
expression :

K

P

P

P

P

P

P

P

P

P P

P P
P0

H
0

2
Cl

0

2

HCl
0

4
O
0

1
H
2

Cl
2

HCl
4

O

0

2O 2

2

2O 2

2

=

























=

3. Comme :

P
n O

n
P

n 1
x
4

n 2
x
4

P
1

x
4

2
x
4

PO
2

total

0

0

2

( )
( )

( )
( )

( )
= =

−

−
=

−

−

alors :

P
2

x
4

1
x
4

8 x
4 x

PO2

( )
( )=

−

−
= −

−

De plus :

P
n 1 x

n 2
x
4

P
1 x

2
x
4

8 x
4 x

P
4 4x
4 x

PHCl
0

0

O O2 2( ) ( )
( ) ( ) ( )

( )
( )
( )=

−

−
= −

−

−
−

= −
−

P P
n

x
2

n 2
x
4

8 x
4 x

P
2x

4 x
PH Cl

0

0

O2O 2 2( ) ( )= =
−

−
−
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4. De l’expression précédente, il vient :

P
x P

16 1 x KO

4 0

4 02 ( )
=

−

5. De la question 3 :

P
1

x
4

2
x
4

PO2

( )
( )=

−

−

6. Comme = =P P 10  bar

x 0,70 0,72 0,74 0,76 0,78 0,80

PO2
(1) (en bar) 0,168 0,248 0,372 0,572 0,900 1,460

PO2
(2) (en bar) 0,452 0,451 0,449 0,448 0,446 0,444

7. 

0

0,20

0,40

0,60

0,80

1,0

1,2

1,4

1,6

0,68 0,70 0,72 0,74 0,76 0,78 0,8 0,82

Pression (en bar)

fraction molaire de HCl

x

PO2 (1)

PO2 (2)

PO2 (2)

Pour P = 3 bar

Pour P = 1 bar

Pour P = 1 bar

x ≈ 0,75

À l’équilibre ≈x 0,75 

Remarque : lorsqu’on augmente la pression, l’équilibre se déplace dans le sens où 
l’on a une diminution du nombre de moles gazeuses, ici le sens direct, c’est-à-dire 
d’une augmentation de la valeur de x, ce qui est conforme à la loi de modération.

Le principe de modération de Le Châtelier

La modification d’un facteur d’équilibre entraîne une évolution du système vers un 
nouvel état d’équilibre intensif. Cette évolution s’effectue dans le sens s’opposant 
aux causes qui lui ont donné naissance, et en modère donc les effets.
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2Évolution temporelle 
d’un système chimique

Vendue en pharmacie sous le nom de « Lugol », la solution de Lugol est une 
solution d’iodure de potassium iodée, aussi appelée «  eau iodée ». C’est un 
antiseptique à base de diiode.
Dans un bécher contenant du Lugol, on plonge une lame de zinc. Le diiode 
réagit lentement sur le zinc. Pour étudier la cinétique de cette réaction, on suit 
l’évolution de la concentration en diiode en fonction du temps.
Pour cette expérience, la température est θ1 = 20 °C, la concentration initiale 
en diiode est I2 0

    0,020=  mol.L 1−  et le volume de la solution de Lugol est  
V = 100 mL.
On obtient la courbe de la figure ci-dessous :

0
200 400 600 800 1 000 1 200 1 400 1 600

5

10

15

20

25

t (en s)

[I2] (en mmol/L)

1.  Comment évoluent la coloration du milieu réactionnel et la masse de la 
plaque de zinc au cours du temps ?
2.  Déterminer la valeur de la vitesse de disparition du diiode à la date t1 = 200 s.
3.  Déterminer la valeur du temps de demi-réaction.
Donnée : couples redox : Zn²+/Zn et I2/I

−.

Exercice 2.1 : Les essentiels pour démarrer
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Analyse du problème
Cet exercice fait rappel aux bases de la classe de Terminale, spécialité Phy-
sique-Chimie. Il consiste à étudier l’évolution d’un système chimique au cours du 
temps, connaissant la concentration initiale en diiode.

Les couples redox
•• Oxydation : réaction chimique au cours de laquelle une espèce chimique perd un 
ou plusieurs électrons.

=oxydation perte d’électrons

•• Réduction : réaction chimique au cours de laquelle une espèce chimique gagne 
un ou plusieurs électrons.

=réduction gain d’électrons

•• Oxydant : espèce chimique, ionique ou moléculaire, capable de capter un ou plu-
sieurs électrons.



−Ox ne +     Red, l’oxydant est réduit

•• Réducteur  : espèce chimique, ionique ou moléculaire, capable de céder un ou 
plusieurs électrons.

 Ox neRed     +  , le réducteur est oxydé−

Remarque : à toute forme oxydée correspond une forme réduite et inversement.

•• Couple redox : il correspond à l’association de la forme oxydée et de la forme 
réduite d’une même espèce chimique. On le note Ox/Red et, dans le cas général, 
il est caractérisé par la demi-équation :

a + β−Ox ne Red
(oxydation)

(réduction)

(l’oxydant, qui capte des électrons, est réduit ; le réducteur, qui cède des électrons, est oxydé)

Réaction d’oxydoréduction
Elle met en jeu deux couples redox ; il y a transfert d’électrons du réducteur de l’un 
des couples à l’oxydant de l’autre couple.

Si l’oxydant Ox1 du couple Ox /Red1 1 oxyde le réducteur Red2 du couple Ox /Red ,2 2  
les deux demi-équations correspondant aux deux couples s’écrivent :

+ −Ox n e Red1 1 1

et

 + −Red Ox n e2 2 2

Le bilan global de la réaction d’oxydoréduction s’écrit donc :

+ +n Ox n Red n Red n Ox2 1 1 2 2 1 1 2
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1. Bilan de la réaction du diiode sur le métal zinc : la réaction étudiée est 
une réaction redox.
Action de I2 sur Zn :

I 2e    2I2 + − −

Zn   Zn 2e2 ++ −


D’où le bilan de la réaction :

+ → +− +I Zn  2I Zn2
2

Au cours du temps, la masse de la plaque de zinc diminue (consommation 
de Zn) et la coloration brune à l’état initial (coloration due à I2) du milieu 
réactionnel s’éclaircit.
2. Étude de la cinétique de I2 sur Zn

Vitesse d’une réaction à un instant t

Soit la réaction en milieu homogène :

α A + βB  γ C + δ D
où A et B représentent les réactifs et C et D les produits de la réaction, et α, β, δ et 
γ représentent les coefficients stœchiométriques.

On peut suivre l’évolution de cette réaction en fonction du temps :

•• en déterminant à chaque instant la concentration des produits de la réaction dans 
le mélange réactionnel, par exemple la concentration [C] de l’espèce C ;

•• en déterminant à chaque instant la concentration d’un des réactifs, par 
exemple A.

D’une manière générale, si on veut unifier la présentation en cinétique chimique, 
on fait intervenir les coefficients stœchiométriques de la réaction dans l’expression 
de la vitesse de la réaction. La vitesse de la réaction s’écrit :

v t
1 d A

dt
1 d B

dt
1 d C

dt
1 d D

dt
[ ] [ ][ ] [ ]( ) = −

a
= −

β
= +

γ
= +

δ
Ainsi, la vitesse de réaction ne dépend pas du choix d’un des réactifs et d’un des 
produits.

Temps de demi-réaction
Dans le cas d’une réaction totale, le temps de demi-réaction, noté t1/2, est l’inter-
valle de temps nécessaire pour que l’avancement atteigne la moitié de sa valeur 
finale xf . Soit :

x t
x
21/2

f( ) =

Le temps de demi-réaction t1/2 est homogène à un temps et s’exprime en secondes 
dans le système international.
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x en mol

t (en s)t1/2

xmax 

x en mol

t1/2

n0 

t (en s)

2

0 0

2
xmax n0 

L’erreur à éviter : au bout d’une durée t1/2, la réaction n’a pas atteint la moitié de 
son terme. On peut estimer que la réaction atteint l’état final au bout de 5 à 6t1/2.

La vitesse de disparition de I2 s’écrit :

v I
d I

dtdisp 2
2( )  = −

 

Déterminons la vitesse de disparition du diiode à la date t1 = 200 s.
La vitesse de disparition de I2 correspond à la pente (en valeur absolue) de 
la tangente à la courbe de la fonction [I2] = f(t), à t1 = 200 s.

0
200 400 600 800 1 000 1 200 1 400 1 600

5

10

15

20

25

t (en s)

[I2] (en mmol/L)

0

5

10

200            400

t1/2 ~_150 s

12

640 s

8,75 

Graphiquement, on obtient v I
12
640

1,9.10 mol.L .sdisp 2
2 1 1( )  = ≈ − − −

Remarque : au cours du temps, la vitesse volumique de la réaction diminue car 
la concentration des réactifs diminue. En effet, plus les concentrations des réactifs 
sont faibles, plus la probabilité de rencontre, entre réactifs, au sein du solvant est 
faible. La concentration est donc un facteur cinétique.
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