TP Chimie 04

BCPST 1C
La constante d équilibre - CORRIGE

1- La solution de chlorure de potassium contient des ions K* et des

ions Cl~a la concentration Cetaion = 0,10 mol.L ™",

D’aprés la loi de Kohlrausch, cette solution a une conductivité orueo
telle que : OTHEO = )\(K+) x Catalon + )\(Cl_) x Cégtalon
Soit fomeo = (A(K*) + A(C1)) x Cetaion)-
AN->  Orueo = (7,35.10 7% + 7,63.10 %) x 0,10.10°
Omeo=1,5S.m~"' =1,5.10°mS.m~' =15 mS.cm ™

2- Nous avons appliqué la loi de Kohlrausch alors que celle-ci ne

s’applique que pour des solutions diluées, de concentrations infé-

rieures & 10 ~“ mol.L = ', ce qui n’est pas le cas de notre solution

étalon. D’ou I'écart observé entre oryeo €t la valeur de la notice.
3- L’équation chimique se la réaction étudiée s’écrit :

AH (aq) + H20 ) 5 A7 (aq) + H30 " (ag)

4- Les seules espéces responsables de la conductivité d’'une solu-tion

sont les ions : A™ (aq) €t H30 * (aq).

Onadonc:o=AA") x [A7]e + A(H;0 *) x [H30 *]¢
A no
5- Par définition, [Vo = —1.
Co
AN-> V 500107 it Vo = 5.00.10?L = 50,0 mL
= = J,UVU. = ,Um
AR~ VYo=10010-2 So"%e

6- Equation chimique : AH (aq) + H20 0} s A_(aq) + H30 * (aq)

Etat initial No Solvant 0 0

Etat final REEL no—& | Solvant | &g &r

7- D’aprés le tableau d’avancement, dans I'état final :

A= ot [0 = 2%

L’expression de la conductivité de la solution obtenue a la question
4- devientdonc: o=AA7) x %F + A(H30 ") x %F
soit o= %F x [A(A)+A(H;07) ]

01 X \"4
~ AMAD)+ A(H301)

avec & enmol, g en S.m '

Venm3 AenS.mimol '

et donc e

On exprime les concentrations molaires de chaque espece
chimique dans I'état final :

[A]e= %F ; [H3O'lg = %F ;

5
VIV e &’
" VXx(ng— &) % C°
avec K° sans unité, & en mol,
VenL, ngen mol et C° en mol.L~’

ng— &
Vv

[AH]F =

Onadonc:K° =

nog—¥g o
v X C

Par définition, T = : avec &max I'avancement maximal qui
max

serait atteint dans I'état final dans le cadre d’'une réaction totale.

Dans ce cadre, le réactif limitant serait AH et sa destruction totale
impliquerait Ng — &max = 0, SOIt &max = No.
&F

Pour conclure, [T = — avec Tg sans unité (%), & en mol,ng en mol
LLT)]

10-

Avec 01 = 1,115.10 2 S.m ™", on obtient :
£r=285.10 °mol ; K°=17.10"° ;

T = 5,7 %.

11-

e LY
Par définition, [Vo’ = —1.
Co

1,00.10%

m soit Vo = 1,00.10 " 2L = 10,0 mL

AN > Vo =

Avec 0> = 4,89.10 "3 S.m ™", on obtient :
g =1,25.10 °mol ; K°=18.10"° ;

T = 12,5 %.




13-a) Aux erreurs expérimentales pres, la valeur de la constante

d’équilibre K° est restée la méme pour la solution S; et pour la
solution S,, pourtant préparées dans des conditions différentes.

On en déduit donc que la_composition initiale _du mélange
réactionnel n’a pas d’influence sur la valeur de la constante

d’équilibre.

13-b) En revanche, la valeur du taux d’avancement final 1 est bien

plus grand pour la solution S, que pour la solution S;.

On en déduit donc que la_composition initiale _du mélange
réactionnel a une influence sur la valeur du taux d’avancement
final : celui-ci augmente avec le facteur de dilution (la solution Sz a en
effet été préparée en apportant une quantité de matiere d’acide
éthanoique plus faible que pour la solution Sy).

on en déduit donc que le taux d’avancement final dépend de I'acide
étudié (et donc de la réaction étudiée).

16-c) L’acide qui se dissocie le plus (celui qui est le plus détruit par I'eau)

est celui qui est caractérisé par le taux d’avancement final 1 le plus
grand : il s’agit donc de I'acide méthanoique. On note que c’est celui
caractérisé par la constante d’équilibre K° la plus grande. On en déduit
donc que l'acide qui se dissocie le plus est celui qui a la constante
d’équilibre la plus grande.

14- Avec 03 = 1,42.10"2S.m ", on obtient :
£ =3,51.10 °mol ; K°=19.10"* : 1r=351%.
15- Avec 04 = 8,5.10 "3 S.m~", on obtient :
8 =2,22.10 °mol ; K°=6,3.10"° ; 1£=22,2%.
16- TABLEAU BILAN Equilibre étudié : AH (aq) + H20 () 5 A~ (aq) + Ha0 * (ag)
wl0- Etat initial : no = 5,00.10 -*mol d’acide ETHANOIQUE (AH) dans 100 mL de solution
&F = 2,85.10 > mol K°=1,7.107° Tr=0,057=5,7%
wl2- Etat initial : no = 1,00.10 -*mol d’acide ETHANOIQUE (AH) dans 100 mL de solution
& =1,25.10 > mol K°= 1,8.10"° TF=0,125=12,5%
wl4- Etat initial : no = 1,00.10 -*mol d’acide METHANOIQUE (AH) dans 100 mL de solution
& =3,51.10 > mol K°= 1,9.10* Tr=0,351=35,1%
wl5- Etat initial : no = 1,00.10 -*mol d’acide BENZOiQUE (AH) dans 100 mL de solution
& =2,22.10 > mol K°= 6,3.10 T =0,222=222%

16-a) On_compare seulement les échantillons qui ont été préparés

dans les mémes conditions, c'est-a-dire ceux obtenus en apportant ng
= 1,00.10 ~ * mol d’acide pour un volume V = 100 mL de solution.
Les valeurs de K° (valeurs rouges) sont différentes pour l'acide
éthanoique, pour I'acide méthanoique et pour I’acide benzoique :
on en déduit donc que la_constante d’équilibre dépend de I'acide
étudié (et donc de la réaction étudiée).

16-b) Les valeurs de 1 (valeurs vertes) sont différentes pour I'acide

éthanoique, pour I'acide méthanoique et pour I’'acide benzoique :



