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TD Chimie n°7 : Perturbation d’un système physico-chimique à l’équilibre - Correction 

 

Exercice 1 : Etude thermodynamique de l’hydrolyse du saccharose 

 

1. Δ𝑟𝐻0 = ∑ 𝜈𝑖Δ𝑓𝐻𝑖
0

𝑖 = Δ𝑓𝐻0(𝑔𝑙𝑢𝑐𝑜𝑠𝑒) + Δ𝑓𝐻0(𝑓𝑟𝑢𝑐𝑡𝑜𝑠𝑒) − Δ𝑓𝐻0(𝑠𝑎𝑐𝑐ℎ𝑎𝑟𝑜𝑠𝑒) − Δ𝑓𝐻0(𝐻2𝑂(𝑙𝑖𝑞)) 

AN : 𝚫𝒓𝑯𝟎 = −𝟐𝟔 𝒌𝑱 ∙ 𝒎𝒐𝒍−𝟏 

 

2. 𝐾0(293𝐾) = 𝑒𝑥𝑝 (
−Δ𝑟𝐺0

𝑅𝑇
) = 𝑒𝑥𝑝 (

−Δ𝑟𝐻0+𝑇Δ𝑟𝑆0

𝑅𝑇
)   AN : 𝑲𝟎(𝟐𝟗𝟑𝑲) = 𝟕, 𝟔 × 𝟏𝟎𝟒 

 

3. Augmentation de température : 𝑇′ > 𝑇 = 293𝐾 

A l’état initial : 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(293𝐾)  A l’état perturbé : 𝑄𝐸𝑃 = 𝑄𝐸𝐼 (composition constante) 

Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝑃

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑄𝐸𝐼

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝐾0(𝑇)

𝐾0(𝑇′)
) 

Relation de Van’t Hoff : 
𝑑(𝑙𝑛𝐾0)

𝑑𝑇
=

Δ𝑟𝐻0

𝑅𝑇2  

Or ici : Δ𝑟𝐻0 < 0 ⟹ 𝐾0(𝑇′) < 𝐾0(𝑇)  

On en déduit : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 > 0, le système évolue dans le sens indirect, celui de la formation du saccharose. 

 

Exercice 2 : Décomposition du monoxyde de carbone 

 

1. 𝑣 = 𝑋 − 𝑌 

𝑋 : T, P, xCO,eq, xH2O,eq, xCO2,eq, xH2,eq 𝑋 = 6 

𝑌 :  xCO,eq + xH2O,eq + xCO2,eq + xH2,eq = 1 

𝐾0(𝑇) = 𝑄𝑟𝑒𝑞 =
𝑎𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑎𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑎𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑎𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
=

𝑝𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑝𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑝𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑝𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
=

𝑥𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑥𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑥𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑥𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
  

Donc 𝑌 = 2 

La variance vaut donc : 𝒗 = 𝟒 

 

2. 𝐷𝐷𝐿 = 𝑣 − 𝑘 

En partant initialement d’un mélange stoechiométrique en monoxyde de carbone et eau, un TA montre que :  

𝑥𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞 = 𝑥𝐻2(𝑔),𝑒𝑞  et  𝑥𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞 = 𝑥𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞 

Par ailleurs T et P sont fixées, on a donc : 𝑘 = 4 ⟹ 𝑫𝑫𝑳 = 𝟎 : le système chimique ainsi défini est entièrement déterminé à 

l’équilibre et n’a plus aucun de degré de liberté. 

 

3. 𝐾0(1100𝐾) = 𝑒𝑥𝑝 (
−Δ𝑟𝐺0

𝑅𝑇
) = 𝑒𝑥𝑝 (

−Δ𝑟𝐻0+𝑇Δ𝑟𝑆0

𝑅𝑇
)  

Avec Δ𝑟𝐻0 = ∑ 𝜈𝑖Δ𝑓𝐻𝑖
0

𝑖  et Δ𝑟𝑆0 = ∑ 𝜈𝑖𝑆𝑚𝑖
0

𝑖    

AN : 𝚫𝒓𝑯𝟎 = −𝟒𝟏 𝒌𝑱 ∙ 𝒎𝒐𝒍−𝟏 Δ𝑟𝑆0 = −𝟒𝟐 𝑱 ∙ 𝑲−𝟏 ∙ 𝒎𝒐𝒍−𝟏 𝑲𝟎(𝟏𝟏𝟎𝟎𝑲) = 𝟎, 𝟓𝟕 

 

4. En supposant que l’état final est un état d’équilibre : 

A l’équilibre : 𝐾0 = 𝑄𝑟𝑒𝑞 =
𝑥𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑥𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑥𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑥𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
=

𝑛𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑛𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑛𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑛𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
=

𝜉𝑒𝑞×𝜉𝑒𝑞

(0,100−𝜉𝑒𝑞)×(0,100−𝜉𝑒𝑞)
= (

𝜉𝑒𝑞

0,100−𝜉𝑒𝑞
)

2

 

⟹ √𝐾0 =
𝜉𝑒𝑞

0,100−𝜉𝑒𝑞
⟹ (0,100 − 𝜉𝑒𝑞) × √𝐾0 = 𝜉𝑒𝑞 ⟹ 𝜉𝑒𝑞 =

0,100×√𝐾0

1+√𝐾0
 AN : 𝝃𝒆𝒒 = 𝟎, 𝟎𝟒𝟑 𝒎𝒐𝒍  

𝜉𝑒𝑞 < 0,100 𝑚𝑜𝑙 donc l’hypothèse de l’équilibre à l’état final est bien validé. 

 

EF : 𝒏𝑪𝑶𝟐(𝒈),𝒆𝒒 = 𝒏𝑯𝟐(𝒈),𝒆𝒒 = 𝟎, 𝟎𝟒𝟑 𝒎𝒐𝒍  𝒏𝑪𝑶(𝒈),𝒆𝒒 = 𝒏𝑯𝟐𝑶(𝒈),𝒆𝒒 = 𝟎, 𝟎𝟓𝟕 𝒎𝒐𝒍 

 

5. EI = état d’équilibre précédent : 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(1100𝐾) 

EP suite à l’ajout seul de monoxyde de carbone : 𝑄𝐸𝑃 =
𝑛𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑛𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑛𝐶𝑂(𝑔)×𝑛𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
< 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(1100𝐾) 

On en déduit : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝑃

𝐾0(1100𝐾)
) < 0 : le système évolue dans le sens direct, celui de consommation de monoxyde 

de carbone 

 

6. Influence d’une élévation de T à P cste : 

Augmentation de température : 𝑇′ > 𝑇 = 1100𝐾 

A l’état initial : 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(1100𝐾)  A l’état perturbé : 𝑄𝐸𝑃 = 𝑄𝐸𝐼 (composition constante) 

Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝑃

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑄𝐸𝐼

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝐾0(𝑇)

𝐾0(𝑇′)
) 

Relation de Van’t Hoff : 
𝑑(𝑙𝑛𝐾0)

𝑑𝑇
=

Δ𝑟𝐻0

𝑅𝑇2  

Or ici : Δ𝑟𝐻0 < 0 ⟹ 𝐾0(𝑇′) < 𝐾0(𝑇)  
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On en déduit : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 > 0, le système évolue dans le sens indirect, celui de la formation du monoxyde de carbone. 

 

Influence d’une élévation de P à T cste : 

𝑄𝐸𝑃 =
𝑛𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑛𝐻2(𝑔),𝑒𝑞

𝑛𝐶𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑛𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞
= 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(1100𝐾) indépendant de P qui n’est pas un facteur d’équilibre 

Donc une élévation de P à T cste n’influe pas sur le système chimique qui reste à l’équilibre initial 

 

Exercice 3 : Décomposition de l’acide hypochloreux HClO en phase gazeuse 

 

1. 𝑄𝑟𝑖 =
𝑎𝐶𝑙2𝑂(𝑔),𝑖×𝑎𝐻2𝑂(𝑔),𝑖

𝑎𝐻𝐶𝑙𝑂(𝑔),𝑖
2 =

𝑝𝐶𝑙2𝑂(𝑔),𝑖×𝑝𝐻2𝑂(𝑔),𝑖

𝑝𝐻𝐶𝑙𝑂(𝑔),𝑖
2 = 0 car seul HClO est présent initialement 

⟹ Δ𝑟𝐺𝐸𝐼 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝐼

𝐾0(𝑇)
) < 0 : le système chimique évolue dans le sens direct 

 

A l’équilibre (avec un TA) : 𝐾0(𝑇) = 𝑄𝑟𝑒𝑞 =
𝑝𝐶𝑙2𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑝𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞

𝑝𝐻𝐶𝑙𝑂(𝑔),𝑒𝑞
2 =

𝑛𝐶𝑙2𝑂(𝑔),𝑒𝑞×𝑛𝐻2𝑂(𝑔),𝑒𝑞

𝑛𝐻𝐶𝑙𝑂(𝑔),𝑒𝑞
2 =

𝜉𝑒𝑞×𝜉𝑒𝑞

(𝑛0−2𝜉𝑒𝑞)
2 = (

𝜉𝑒𝑞

𝑛0−2𝜉𝑒𝑞
)

2

 

 

⟹
𝜉𝑒𝑞

𝑛0−2𝜉𝑒𝑞
= √𝐾0 ⟹ 𝜉𝑒𝑞 =

𝑛0×√𝐾0

1+2√𝐾0
  avec 𝑛0 =

𝑝𝐻𝐶𝑙𝑂(𝑔),𝑖𝑉

𝑅𝑇
 

 

AN (V=10L) : 𝑛0 = 0,024 𝑚𝑜𝑙  𝝃𝒆𝒒 = 𝟎, 𝟎𝟏𝟏 𝒎𝒐𝒍 

 

EF : 𝒏𝑯𝑪𝒍𝑶(𝒈),𝒆𝒒 = 𝟑, 𝟐 × 𝟏𝟎−𝟑 𝒎𝒐𝒍  𝒏𝑪𝒍𝟐𝑶(𝒈),𝒆𝒒 × 𝒏𝑯𝟐𝑶(𝒈),𝒆𝒒 = 𝟎, 𝟎𝟏𝟏 𝒎𝒐𝒍 

 

2. Augmentation de température : 𝑇′ > 𝑇 = 298𝐾 

A l’état initial : 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(298𝐾)  A l’état perturbé : 𝑄𝐸𝑃 = 𝑄𝐸𝐼 (composition constante) 

Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝑃

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑄𝐸𝐼

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝐾0(𝑇)

𝐾0(𝑇′)
) 

Relation de Van’t Hoff : 
𝑑(𝑙𝑛𝐾0)

𝑑𝑇
=

Δ𝑟𝐻0

𝑅𝑇2  

Δ𝑟𝐺0 = −𝑅𝑇𝑙𝑛𝐾0 = Δ𝑟𝐻0 − 𝑇Δ𝑟𝑆0 ⟹ Δ𝑟𝐻0 = 𝑇Δ𝑟𝑆0 − 𝑅𝑇𝑙𝑛𝐾0  avec Δ𝑟𝑆0 = ∑ 𝜈𝑖𝑆𝑚𝑖
0

𝑖  

AN : 𝚫𝒓𝑺𝟎 = −𝟏𝟖, 𝟒 𝑱 ∙ 𝑲−𝟏 ∙ 𝒎𝒐𝒍−𝟏  𝚫𝒓𝑯𝟎 = −𝟏𝟏, 𝟓 𝒌𝑱 ∙ 𝒎𝒐𝒍−𝟏  
Or ici : Δ𝑟𝐻0 < 0 ⟹ 𝐾0(𝑇′) < 𝐾0(𝑇)  

On en déduit : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 > 0, le système évolue dans le sens inverse, celui de la formation de HClO(g). 

Il faut donc conserver l’eau de Javel à température ambiante plutôt qu’à froid pour limiter sa décomposition  

 

3. ∑ 𝜈𝑖𝑖,𝑔𝑎𝑧 = 0, donc la pression n’est pas un facteur d’équilibre, et une augmentation de pression n’a aucune influence : le 

système chimique reste à l’équilibre initial et n’évolue pas. 

 

 

Exercice 4 : Décomposition thermique de la sidérite 

 

1. 𝑣 = 𝑋 − 𝑌 

𝑋 : T, P, xFeCO3(s),eq, xFeO(s),eq, xCO2,eq  𝑋 = 5 

𝑌 :  xFeCO3(s),eq=1  xFeO(s),eq=1  xCO2,eq = 1 (seuls dans leur phase) 

𝐾0(𝑇) = 𝑄𝑟𝑒𝑞 =
𝑎𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞×𝑎𝐹𝑒𝑂(𝑠),𝑒𝑞

𝑎𝐹𝑒𝐶𝑂3(𝑠),𝑒𝑞
= 𝑎𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞 =

𝑝𝐶𝑂2(𝑔),𝑒𝑞

𝑃0 =
𝑝𝑒𝑞

𝑃0   

Donc 𝑌 = 4 

La variance vaut donc : 𝒗 = 𝟏 : équilibre monovariant (risque de rupture d’équilibre) 

 

2. A l’équilibre : 𝐾0(𝑇) = 𝑄𝑟𝑒𝑞 =
𝑝𝑒𝑞

𝑃0 ⟹= 𝑝𝑒𝑞 = 𝑃0𝐾0 AN : 𝒑𝒆𝒒 = 𝟏, 𝟖𝟑 𝒃𝒂𝒓 

  

3. a. En considérant une augmentation de température, à pression et composition constantes : 𝑇′ > 𝑇 = 500𝐾 

A l’état initial : 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(500𝐾)  A l’état perturbé : 𝑄𝐸𝑃 = 𝑄𝐸𝐼 (composition constante) 

Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝑃

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑄𝐸𝐼

𝐾0(𝑇′)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝐾0(𝑇)

𝐾0(𝑇′)
) 

Relation de Van’t Hoff : 
𝑑(𝑙𝑛𝐾0)

𝑑𝑇
=

Δ𝑟𝐻0

𝑅𝑇2  

𝚫𝒓𝑯𝟎 = 𝟖𝟕 𝒌𝑱 ∙ 𝒎𝒐𝒍−𝟏  
Or ici : Δ𝑟𝐻0 > 0 ⟹ 𝐾0(𝑇′) > 𝐾0(𝑇)  

On en déduit : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 < 0, le système évolue dans le sens direct, celui de la formation de FeO(s). 

 

De la même manière : une augmentation de température entraîne une évolution du système dans le sens inverse 
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La variance étant égal à 1, on aura forcément une rupture d’équilibre en modifiant la température et en maintenant la 

pression fixée à la pression initiale d’équilibre. 

 
b. La variance étant égale à 1, si on modifie la pression en maintenant la température constante, on aura une rupture 

d’équilibre 

 

A l’état initial : 𝑄𝐸𝐼 = 𝐾0(500𝐾) =
𝑃𝑒𝑞

𝑃0   A l’état perturbé : 𝑄𝐸𝑃 =
𝑃′

𝑃0 

 

Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (
𝑄𝐸𝑃

𝐾0(𝑇)
) = 𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑃′

𝑃𝑒𝑞

) 

 

Si 𝑃′ > 𝑃𝑒𝑞  : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 > 0, le système évolue dans le sens indirect jusqu’à consommation totale des réactifs ou du réactif limitant 

(FeO(s) ou CO2(g)). A l’état final, on aura FeCO3(s) (ainsi que FeO(s) ou CO2(g) si l’un de ses réactifs est en excès) 

 

Si 𝑃′ < 𝑃𝑒𝑞  : Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 < 0, le système évolue dans le sens direct jusqu’à consommation totale de FeCO3(s). A l’état final, on aura 

FeO(s) et CO2(g). 

 

c. Influence d’un ajout de FeCO3(s) : FeCO3(s) étant seul dans sa phase, un ajout de celui-ci n’aura aucune influence sur 

l’équilibre (𝑄𝐸𝑃 = 𝑄𝐸𝐼 ⟹ Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 0) 

 

Influence d’un ajout de CO2(g) : si la pression et la température sont fixées à celles de l’équilibre initial, d’après ci-dessus, un 

ajout de celui-ci n’aura aucune influence sur l’équilibre (𝑄𝐸𝑃 = 𝑄𝐸𝐼 ⟹ Δ𝑟𝐺𝐸𝑃 = 0) (le système va alors modifier son 

volume, si on applique la loi des gaz parfait) 

 

4. Initialement : 𝑄𝐸𝐼 = 0 ⟹ Δ𝑟𝐺𝐸𝐼 < 0, le système évolue dans le sens direct 

 

Hypothèse : état final = état d’équilibre : 

 

𝐾0 = 𝑄𝑟𝑒𝑞 =
𝑃𝑒𝑞

𝑃0
⟹ 𝑃𝑒𝑞 = 𝐾0𝑃0 ⟹ 𝑃𝑒𝑞 = 1,83 𝑏𝑎𝑟 = 𝑝𝐶𝑂2,𝑒𝑞 =

𝑛𝐶𝑂2,𝑒𝑞𝑅𝑇

𝑉
⟹ 𝑛𝐶𝑂2,𝑒𝑞 =

𝑝𝐶𝑂2,𝑒𝑞𝑉

𝑅𝑇
 

 

AN : 𝑛𝐶𝑂2,𝑒𝑞 = 0,44 𝑚𝑜𝑙 

 

Cas où n = 0,80 mol : 

 

Un TA donne à l’état final : 𝑛𝐶𝑂2,𝑒𝑞 = 𝑛𝐹𝑒𝑂,𝑒𝑞 = 0,44 𝑚𝑜𝑙  et  𝑛𝐹𝑒𝐶𝑂3,𝑒𝑞 = 0,56 𝑚𝑜𝑙 

 

L’hypothèse de l’état d’équilibre est validée. 

 

Cas où n = 0,10 mol : 

 

La valeur de 𝑛𝐹𝑒𝐶𝑂3,𝑒𝑞  serait négative. L’hypothèse de l’équilibre n’est pas validée. Il y a donc rupture d’équilibre : FeCO3(s) 

est entièrement consommé. La transformation est totale : 𝜉𝑓 = 𝜉𝑚𝑎𝑥 = 0,10 𝑚𝑜𝑙 

 

A l’état final : 𝑛𝐶𝑂2,𝑓 = 𝑛𝐹𝑒𝑂,𝑓 = 0,10 𝑚𝑜𝑙  et  𝑛𝐹𝑒𝐶𝑂3,𝑓 = 0 𝑚𝑜𝑙 

 

 

 


