
TD 3 : Equilibre et déplacement d’équilibre chimique 

Exercice 1 : CCinP 2024 

 

 

 



 

 

Exercice 2 : Etude thermodynamique d’une réaction simple 

On considère la réaction sous 𝑃 = 𝑃0 = 1𝑏𝑎𝑟 et à la température 𝑇 = 298𝐾 de 

l’isomérisation en phase gazeuse du (Z)-but-2-ène en (E)-but-2ène  

 

Pour simplifier on écrira la réaction : 

𝑍(𝑔) = 𝐸(𝑔) 

La valeur de l’enthalpie libre standard de cette réaction à 298K est de 

−3,08𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1. On prendra un potentiel standard µ𝑍
∗0(298) = 0 et on note 𝑉 le 

volume 

1) Quelle est l’expression de l’enthalpie libre du système obtenu à partir 

d’une quantité initiale 𝑛0 =
𝑃0𝑉

𝑅𝑇
= 1𝑚𝑜𝑙 de 𝑍 en fonction de l’avancement 

𝜉 de la réaction ? 

2) Calculer 
𝜕𝐺

𝜕𝜉
|

𝑇,𝑃
  

3) Vérifier que l’on a bien ∆𝑟𝐺 = ∑ 𝜈𝑖µ𝑖 =𝑖
𝜕𝐺

𝜕𝜉
|

𝑇,𝑃
 

4) Tracer, à l’aide de python, sur un même graphe 𝐺(𝜉) et ∆𝑟𝐺. 

5) En déduire l’état d’équilibre du système. 

 

On donne les éléments suivant afin d’engager une résolution dichotomique : 

import scipy.optimize as sc 

print(sc.bisect(polynome,borne_inf,borne_sup)) 

 

Exercice 3 : Synthèse de l’ammoniac 

On considère la réaction suivante : 

1

2
𝑁2(𝑔) +

3

2
𝐻2(𝑔) = 𝑁𝐻3(𝑔) 

On donne à 298K : 

∆𝑓𝐻0(𝑁𝐻3(𝑔)) = −46,1𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1; 𝑆𝑚
0 (𝑁𝐻3(𝑔)) = 192,3𝐽. 𝐾−1𝑚𝑜𝑙−1; 

𝑆𝑚
0 (𝑁2(𝑔)) = 191,5𝐽. 𝐾−1𝑚𝑜𝑙−1; 𝑆𝑚

0 (𝐻2(𝑔)) = 130,6𝐽. 𝐾−1𝑚𝑜𝑙−1 

1) Calculer la valeur de de l’enthalpie libre standard  ∆𝑟𝐺0(𝑇)de cette 

réaction à 298K. 

2) En déduire la valeur de la constante d’équilibre à cette température 

3) Sous une pression constante de 1,00bar et à 298K, On part d’une mole 

de diazote, 1 mol de de dihydrogène et 2 moles d’ammoniac. Calculer Q 

et en déduire le sens d’évolution du système. 

4) Sous une pression constante de 1,00bar, on part d’une mole de diazote, 

1 mol de de dihydrogène et 0 mole d’ammoniac. Exprimer 𝐾0(𝑇) et 

utiliser un programme python afin d’obtenir l’évolution du rendement 

en fonction de 𝑇 pour 𝑇 ∈ [200,800]𝐾. 

5) Le résultat obtenu à la question précédente est-il cohérent avec la loi de 

Van’t Hoff ? 

 

  

 



Etudier l’état d’équilibre 

Exercice 4 : Détermination de la constante d’équilibre 

La réaction de dissociation de l’acide éthanoïque dans l’eau conduit à l’état 

d’équilibre suivant : 

[𝐶𝐻3𝐶𝑂2𝐻]𝑒𝑞 = 10−1𝑚𝑜𝑙/𝐿 

[𝐶𝐻3𝐶𝑂2
−]𝑒𝑞 = 10−3𝑚𝑜𝑙/𝐿 

Calculer la constante d’équilibre de cette réaction. 

Exercice 5 : Constante d’équilibre d’une réaction  

On considère la réaction suivante à la température 𝑇 et sous une pression de 1 

bar : 

𝐻2(𝑔) + 𝐶𝑙2(𝑔) = 2𝐻𝐶𝑙(𝑔) 

La constante 𝐾1 de cet équilibre vaut 100 à la température 𝑇. 

Quelle est, dans les mêmes conditions de température, la valeur de 𝐾2 de 

l’équilibre suivant ? 

1

2
𝐻2(𝑔) +

1

2
𝐶𝑙2(𝑔) = 𝐻𝐶𝑙(𝑔) 

Exercice 6 : Constante d’équilibre et état final 

On considère suivante effectuée à 298K dans un solvant organique (l’eau n’est 

pas le solvant mais un soluté) : 

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 + 𝐶2𝐻5𝑂𝐻 = 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐶2𝐻5 + 𝐻2𝑂  

En partant d’une mole de 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻 et d’une mole de 𝐶2𝐻5𝑂𝐻, on obtient 2/3 de 

mole de 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐶2𝐻5. 

1) Exprimer la constante d’équilibre à 298K 

2) On part de 2 moles de  𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐶2𝐻5 et une mole d’eau. Donner la 

composition finale à l’équilibre. 

Exercice 7 : Composition à l’équilibre 

La réaction de dissociation de 𝐻𝐼(𝑔) en diode et dihydrogène gazeux est associée 

à une constante de réaction 𝐾0 = 2,20 × 10−2 (coefficient stœchiométrique 2 pour 

𝐻𝐼(𝑔)) 

On introduit dans un récipient 2,00𝑚𝑜𝑙 de 𝐻𝐼(𝑔) et 5,00 × 10−1𝑚𝑜𝑙 de diode. La 

réaction s’effectue à pression constante 𝑃0 = 1𝑏𝑎𝑟 

1) Ecrire la réaction de dissociation 

2) Déterminer, à l’équilibre, les quantités de matière de tous les 

constituants. 

3) En déduire leur pression partielle 

 

Déplacement d’équilibre 

Exercice 8 ; Influence de la température et de la pression totale 

Prévoir, sur les équilibres suivants, l’effet : 

a) D’une élévation de température 

b) D’une augmentation isotherme de la pression totale 

𝐹𝑒3𝑂4(𝑠) + 4𝐶(𝑠) = 3𝐹𝑒(𝑠) + 4𝐶𝑂(𝑔)      ∆𝑟𝐻0(298𝐾) = 674𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1 

𝑆𝑂2(𝑔) +
1

2
𝑂2(𝑔) = 𝑆𝑂3(𝑔)      ∆𝑟𝐻0(298𝐾) = −98𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1 

1

2
𝐻2(𝑔) +

1

2
𝐶𝑙2(𝑔) = 𝐻𝐶𝑙(𝑔)      ∆𝑟𝐻0(298𝐾) = −92𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1 

Exercice 9 : Influence de la température 

On étudie l’équilibre suivant en phase gazeuse et sous une pression de 1 bar : 

𝑃𝐶𝑙5(𝑔) = 𝑃𝐶𝑙3(𝑔) + 𝐶𝑙2(𝑔) 



A 27°C et à 327°C les degrés de dissociation de 𝑃𝐶𝑙5(𝑔) sont respectivement 0,01 

et 0,1. 

1) Calculer les valeurs des constantes d’équilibre 𝐾 à 27°C et 327°C 

2) On donne la loi de Van’t Hoff : 
𝑑𝑙𝑛𝐾

𝑑𝑇
=

∆𝑟𝐻0

𝑅𝑇2 . Calculer ∆𝑟𝐻0 dans l’hypothèse 

d’Ellimgham. 𝐿𝑛10 ≈ 2 

 

Exercice 10 : Influence de la dilution-loi de dilution d’Ostwald 

On s’intéresse à la réaction dissociation apriori partielle d’un acide 𝐴𝐻 dans 

l’eau, de concentration initiale 𝐶0 =
𝑛0

𝑉
, dans un volume 𝑉, suivant la réaction :  

𝐴𝐻(𝑎𝑞) + 𝐻20 = 𝐴−
(𝑎𝑞) + 𝐻3𝑂+

(𝑎𝑞)
 

1) Donner l’expression de la constante d’équilibre 𝐾 associée à cette réaction 

2) On part de la situation d’équilibre. Prévoir qualitativement si le quotient 

de réaction augmente ou diminue lors : 

- d’une dilution du milieu 

- si on ajoute, à volume quasi-constant, quelques moles de 𝐴𝐻 

Exercice 11 : Ajout d’un constituant inactif gazeux 

On considère l’équilibre gazeux parfait suivant : 

2𝑆𝑂2(𝑔) + 𝑂2(𝑔) = 2𝑆𝑂3(𝑔) 

A partir de la situation d’équilibre (obtenue avec un mélange réactionnel ne 

contenant initialement que du 𝑆𝑂2(𝑔) et du 𝑂2(𝑔)), on augmente, à pression totale 

et température constantes, le nombre total 𝑛𝑇 de moles de gaz en introduisant 

un gaz d’hélium inactif (qui n’intervient pas dans l’équation bilan). Dans quel 

sens se déplace l’équilibre ? 

Exercice 12 : Ajout d’un constituant actif gazeux 

On considère la réaction :
1

2
𝐻2(𝑔) +

1

2
𝐶𝑙2(𝑔) = 𝐻𝐶𝑙(𝑔) 

Prévoir quantitativement l’évolution du système si l’on ajoute du dihydrogène 

gazeux à température constante et pression maintenue à 1 bar depuis la 

situation d’équilibre. 

Exercice 13 : Ajout d’un constituant actif gazeux 

On considère l’équilibre suivant : 

𝑁2(𝑔) + 3𝐻2(𝑔) = 2𝑁𝐻3(𝑔) 

Prévoir quantitativement l’évolution du système si on ajoute tour à tour de 

l’ammoniac, du dihydrogène puis du diazote à température et pression 

constantes (le volume du milieu réactionnel pouvant varier) 

Exercice 14 : Pile de concentration 

On considère la pile formée par deux demi-piles constituées d’un fil de cuivre plongeant dans deux 

volumes V de 50 mL de sulfate de cuivre (II) de concentration 0,1mol/L et 0,01mol/L. 

On donne 𝐸𝐶𝑢2+/𝐶𝑢
0 = 0,34𝑉 

1) Représentation de la pile 

a) Schématiser la pile 

b) Repérer l’anode et la cathode 

c) Indiquer le sens de circulation des électrons 

d) Préciser le rôle du pont salin 

e) Le sens de circulation des ions dans le pont salin 

2) Fonctionnement de la pile 

a) Déterminer la force électromotrice de la pile. 

b) Calculer le potentiel et les concentrations quand la pile sera usée (on pourra utiliser 

python pour cette question) 

c) Calculer la quantité d’électricité totale susceptible d’être débitée par cette pile. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 


