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Avant-propos

Cet ouvrage propose un cours, des exercices et des problémes de chimie. Il se conforme au pro-
gramme officiel de 2004 des Classes préparatoires MP-MP* et PT-PT*. De treés faibles différences
existent entre les programmes de ces classes ; elles sont mises en évidence en marge du texte.

De nombreux étudiants éprouvent des difficultés en chimie générale car la connaissance du cours
(forcément nécessaire) n’est pas toujours gage de réussite dans ’appréhension des exercices ou
problemes. De plus, la compréhension des phénomenes est souvent tributaire des valeurs numé-
riques des calculs effectués. Ainsi, bien souvent, c’est la maitrise des méthodes de résolution qui
prévaut. C’est pourquoi, méme si la chimie n’est pas la matiere de prédilection dans votre classe,
I'acquisition de bonnes méthodes peut vous permettre d’obtenir de précieux points dans cette
matiére lors des épreuves de concours.

C’est la raison pour laquelle, conformément a I’esprit de cette collection, nous n’avons pas cher-
ché a faire un cours exhaustif, mais plutét a guider pas a pas I’étudiant dans la résolution d’exer-
cices et d’extraits de probléemes de concours. La longueur de la résolution de certains d’entre eux
ne doit pas vous effrayer. Nous avons banni toute formule du genre « on peut montrer que... »
et chaque calcul a été mené a son terme ligne apres ligne. Enfin, nous nous sommes efforcés,
autant que faire se peut, de justifier le choix des méthodes utilisées afin que celles-ci n’apparais-
sent pas comme une « ruse de sioux ! » ; dans certains cas, plusieurs méthodes sont méme pro-
posées.

Malgré les efforts apportés a la réalisation de cet ouvrage, un certain nombre d’erreurs ou
d’étourderies ont pu se produire. Vos remarques, suggestions et critiques sont les bienvenues en
vue d’en améliorer la qualité.

Nous remercions Philippe Fleury pour 'intérét qu’il a porté a notre travail, pour ses relectures et
ses remarques pertinentes.

Merci aussi a Jean Charbonnel et a Matthieu Bonnet de nous avoir procuré ces belles photos
ramenées de leur expédition spéléologique laotienne.

Enfin, un grand remerciement a nos proches, qui se reconnaitront, pour tout le reste.

Les auteurs
Pascal Frajman
Alain Demolliens

Corinne Gauthier
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Application des principes
de la thermodynamique
a la réaction chimique

5 1 Energie libre F et enthalpie libre G

Le premier principe de la thermodynamique permet d’aborder les effets thermiques asso-
ciés ala réaction chimique ; le second permet d’étudier les critéres d’évolution du systeme.

1.1. Les trois principes de la thermodynamique

© Nathan, classe prépa

Du cours de physique de premiére année on peut se rappeler qu’a tout systéme thermo-
dynamique, on peut associer deux fonctions d’état extensives du systéme : I’énergie
interne U et ’entropie §. Lors d’une transformation, les variations des fonctions d’état
entre I’état initial et I’état final ne dépendent pas du chemin suivi.

PREMIER PRINCIPE : la variation de la fonction d’état énergie interne, U, d’'un systéme
entre deux états d’équilibre, est égale a la somme des énergies échangées avec le milieu
extérieur. Pour une transformation élémentaire : dU = dW + 6Q + dW".

* OW est le travail des forces s’exercant sur le systeme au cours de la transformation élé-
mentaire.

° 30 est la quantité de chaleur échangée entre le systeme et le milieu extérieur au cours
de la transformation élémentaire.

* W’ comprend les énergies échangées sous une autre forme (électrique, lumineuse par
exemple) au cours de la transformation €lémentaire.

Dans les premiers chapitres, nous nous limitons au cas ot les seules énergies Wet Q sont
échangées. On a alors, pour une transformation élémentaire : dU = W + §Q.

DEUXIEME PRINCIPE : §, 'entropie, est une fonction d’état dont la variation lors d’une
transformation élémentaire est la somme de deux termes : dS = 35, +8S..

* 85, > 0 pour une transformation irréversible ;

* 85, = 0 pour une transformation réversible.

7
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Remarques

® Pour une transfor-
mation quasi statique
réversible, P, = P
avec P pression du
systéme.

® Dans certains cas, il
peuty avoir une autre
forme de travail, par
exemple le travail
électrique dans le cas
d’une pile.

Rappel
H est 'enthalpie du
systéme :
H=U+PVet
dH = TdS+ VdP.

:

° 3, estdue aux échanges thermiques avec le milieu extérieur. Cette grandeur, positive,
négative ou nulle, est liée au transfert thermique du systéme en relation avec une seule
source de chaleur a la température 7, :

_ 30
8S. = 7

(S

° 38, estliée au caractere irréversible de la transformation, cette grandeur est nulle dans
le cas d’une transformation réversible et le second principe impose 85, > 0 pour une
transformation irréversible. Ainsi, on a obligatoirement :

88.=0

Il vient: 8Q = T,dS-T,3S..
D’un point de vue microscopique, une augmentation de I’entropie s’interpréte par une
augmentation du désordre du systeme.

TROISIEME PRINCIPE : a la température de 0 K, 'entropie des corps purs, parfaitement
cristallisés dans leur forme stable est nulle.

Une conséquence de ce troisiéme principe est que l’entropie d’un corps pur est toujours
positive.

1.2. Application aux systémes chimiques fermés

* Les systemes chimiques ont les propriétés suivantes :

— la pression et la température sont uniformes dans tout le systéme. On appellera Pla
pression du systéme et 7'sa température ;

— les équilibres thermiques et mécaniques sont réalisés ;

— chaque phase est uniforme en composition ;

— les compressions et les détentes peuvent étre représentées par le modele quasi statique.
Le travail recu par le systeme est alors 6W = —P_dV ou P, estla pression associée a
la force des contraintes extérieures.

° Dans ces conditions, I’expression de la forme différentielle de ’énergie interne est :
dU = 60-PdV =dU=T,dS-T.8S - P, dV.
Léquilibre thermique étant réalise 7 = 7', et dU = TdS-713S_ - P, dV.

e
U étant une fonction d’état, on peut choisir un chemin réversible pour calculer dU.

Si la transformation est réversible P, = P et 85, = 0, il vient :

AU = TdS- PdV

Cette relation est la relation fondamentale pour un systéme fermé de composition constante.

1.3. Enthalpie libre

1.3.1. Définition
On définit alors une nouvelle fonction d’état, enthalpie libre ou énergie de Gibbs, qui
pourra rendre compte des deux principes de la thermodynamique. C’est une grandeur
extensive, dimensionnée ; I'unité est le joule (J).

Enthalpie libre G: G = H-TS.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

© Nathan, classe prépa



Remarque

Pour un corps pur, on
convient de mettre
une étoile en expo-
sant aux grandeurs
caractéristiques.

1.3.2. Différentielle de G pour un systeme fermé de composition constante
Compte tenu de 'expression de d U établie pour un systéeme fermé de composition cons-
tante au paragraphe 1.2.,on a :

dG = VdP-SdT |

G est la fonction d’état de choix quand une transformation se déroule a pression et tem-
pérature constantes.

< (0GY _ Gy _
Conséquences : (B_PJT =V et ( T)P =-§

) 2 Potentiel chimique

2.1. Définition

2.1.1. Cas du corps pur
Soit 7 la quantité de matiére du constituant A/ corps pur dans la phase ¢ et G '’enthalpie
libre du systéme dans cette phase, par définition, le potentiel chimique du constituant

M dans cette phase est : |u* = @)—f) .
T,P

C’est une grandeur dimensionnée ; son unité est le joule par mole (J - mol™!).
Le potentiel chimique d’un corps pur s’identifie a son enthalpie libre molaire.

© Nathan, classe prépa

Conséquence importante :

Lenthalpie libre d’un systéme mettant en jeu une quantité de matiére n d’un corps
pur est donnée par la relation : G = np".

2.1.2. Cas d’un constituant d’un mélange
Soit n; la quantité de matiére du constituant M; dans la phase ¢ et G'I’enthalpie libre du

systeme dans cette phase, par définition, le potentiel chimique du constituant M; dans

cette phase est : | U, = (g_f)
i/T,P,n;

i

C’est une grandeur dimensionnée ; son unité est le joule par mole (J - mol™).
Le potentiel chimique d’un constituant d’'un mélange s’identifie a son enthalpie libre molaire

partielle.

Définition : Soient un mélange homogene (une phase) et Xune grandeur extensive,
on appelle grandeur molaire partielle relative au constituant 7 la grandeur inten-

sive X; = (g—;ﬁTP :
1 Y 2y

J#L

5
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Conséquence importante :

Lenthalpie libre d’un systeme mettant en jeu N constituants est donnée par la rela-

N
tion: G = Zniui.
i=1

2.2. Influence de la pression et de la température
sur le potentiel chimique

2.2.1. Cas du corps pur

*

(a“ ) = —8" avec §” entropie molaire du constituant et (a“ ) =V" avec V"
oT P opP T

volume molaire du constituant.

On négligera 'influence de la pression sur le potentiel chimique d’un constituant en phase
condensée.

2.2.2.Cas d’un constituant d’'un mélange

oY, Il
(B_T)P ” —S; avec §; entropie molaire partielle du constituant et ( 3 P) =V,

avec I/; volume molaire partiel du constituant .

On négligera 'influence de la pression sur le potentiel chimique d’un constituant en phase
condensée.

2.3. Expression du potentiel chimique d’un constituant
M; dans la phase ¢

2.3.1. Cas du gaz parfait pur

Soit u* le potentiel chimique d’un gaz parfait pur sous la pression P a la température 7

La relation (%L}) = V" associée a la loi des gaz parfait PV = nRT conduit a
T

(BBLP) I;T En séparant les variables [L” et Pet en intégrant entre P (pression choi-

sie conventionne]lement) et Ppour la variable P, et entre u° et u* pour la variable pu*,

il vient d * = RTJ —<:>u (P, T)—p%T) = RTIH(%),
no(7) P

Le potentiel chimique d’un gaz parfait pur sous la pression Pa la température 7'est

donnée par la relation : u*(P, T) = po(7) + RTIH(P%)

uo(T) estle potentiel chimique standard du gaz parfait pur, c’est une grandeur tabu-
lée. Son unité est le ] - mol L

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Remarque

2.3.2.Cas général

De fagon générale, le potentiel chimique d’un constituant A/, est li€ a son activité

a; par larelation w;(7, P, n;) = u?(T) + R71n(a,).

u?(T ) est le potentiel chimique standard de I'espece M,, c’est une grandeur tabulée.

Son unité est le J - mol™".

2.3.3.Expression du potentiel chimique

Nous utiliserons les valeurs suivantes des activités et donc du potentiel chimique.

Pour un gaz parfait,
aRT Gaz parfait pur P Rapport de la pression du gaz P
= —— sous la pression P | g, = — | pur ala pression de référence | W*(P, 7) = po(I) + R7In| —
|14 Y Po
PO = 1 bar.
Constituants P, Rapport de la pressio.n par- . P,
d’un mélange idéal | ¢, = —; | tielle du gaz a la pression de | (P, T, n,) = u; (1) + RTln(—B)
de gaz parfaits P% | référence PO = 1 bar. P
Corps pur La valeur de 1 est rigoureuse si
condensé (liquide [q; =1 |P=P%=1 bar elle nest| p*(7) = u(7)
pur ou solide pur) quapprochéesi P # PO.
Constituants Fraction molaire du consti-
d’un mélange a; = x; |tuant M; dans le mélange. u(T, n) = u?(T) +RTIn(x;)
condensé idéal
Solvant (solution _ 0
diluée) ai =1 1 H'(T) =u (T)
Rapport de la concentration
Soluté dilué _ C; | du soluté a la concentration 0 C,
(solution idéale) % = 70 | de référence (T, €)= (D) +RTIH(E)
C% = 1 mol - L-!
Remarque La fraction molaire, notée x;, du constituant i dans la phase ¢ est définie par :

Dans le cadre du pro-
gramme, tous les sys-
temes étudiés seront
idéaux.

quantité de matiére de 7 dans la phase @

1= quantité de matiére totale dans la phase @

gazest P, = x,P.

2.4. Etats standard

2.4.1. Définition

Létat standard d’un constituant est ’état pour lequel son potentiel chimique [ est égal a

son potentiel chimique standard p°.

L

Létat standard se rapporte toujours a la pression de référence P° = 1bar.

n:
= — Lapression partielle d’'un

© Nathan, classe prépa

I1 existe autant d’états standard que de température. On parle toujours d’état standard a
la température 7

Pour un constituant donné, I'état standard peut étre réel ou fictif. On peut aussi bien envi-
sager |’état standard de I’eau liquide a 300 K que I’état standard de I'eau gaz a 300 K. Dans
le premier cas, il s’agit d’un état réel, dans le second d’un état fictif.

1 - Application des principes de la thermodynamique a la réaction chimique



Rappel
v, est compté positi-
vement s’il se réfere
a un produit, négati-
vement s’il se réfere
a un réactif.

d
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2.4.2.Etat standard d’un constituant gazeux
Létat standard d’un constituant gazeux pur ou en mélange, a une température 7, est I’état
de ce constituant pur, a I'état gazeux, se comportant comme un gaz parfait a la tempéra-
ture T et sous la pression de référence PO.

2.4.3.Etat standard d’un constituant en phase condensée
Létat standard a une température 7'd’un constituant dans un mélange solide ou liquide
ou d’un constituant condensé pur ou du solvant, est I'état de ce constituant pur, dans Iétat
physique considéré, a la température T et sous la pression de référence P°.

3 Evolution spontanée d’un systéeme fermé
en transformation chimique

3.1. Différentielle de I’enthalpie libre

Pour un systeme comportant N constituants, les fonctions d’état du systeme dépendent
aussi des variables de composition du systeme, c’est-a-dire des quantités de matiere n; des
différents constituants.

En particulier, 'enthalpie libre du systéme est une fonction des variables 7, Pet n;;

sa différentielle est donnée par dG = VdP - SdT + Zl—lid”r
Cette relation est fondamentale pour les systemes de composition variable.

3.2. Systeme fermé siége d’une transformation chimique

On consideére un systéme de N constituants siege d’une transformation chimique modéli-
sée par I’équation de réaction ZviM ;= 0. Le systéme est en équilibre thermique avec
i

le milieu extérieur (T = T,,,), ainsi qu’en équilibre mécanique avec le milieu extérieur

(P =P ext) .
Le systéme étant fermé, la variation des quantités de matiére est uniquement liée a I'avan-
cement de la réaction par la relation dn; = v;d&.

Le systeme étant de composition variable dG = VdP - SdT + Z w,dn;.
Or, Zuidni = (Zviui)dﬁ. l
Il vient dG = VdP- SdT + (Zvl—ui)dg relation (1).

Par ailleurs, dG = dH-7dS-8dT = dU + PdV +VdP-TdS - SdT.
En utilisant expression de dU établie au § 1.2. (dU = TdS-T38S, - P, dV), il vient :
dG = TdS-T8S - P dV + PdV +VdP-TdS - SdT
&= dG = VdP-8dT-T8S_ - P, dV + PdV.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Attention
Lexpression de o
fait intervenir les
nombres stcechiomé-
triques  algébriques,
celle de G, les quanti-
tés de matiere des dif-
férents  constituants
du systeme.

Remarque

Les indices P, T rap-
pellent que les rela-
tions établies ne sont
valables que pour
des transformations
a pression et tempé-
rature constantes.

Attention
On sera, dans les cha-
pitres suivants, amené
a utiliser A4d& =0 et
dGp;=<0; on veil
lera a ne pas se trom-
per dans les signes !

Or, P,,, = P dou:
dG = VdP- SdT-T3S, 2)
Les relations (1) et (2) montrent que dans le cadre de notre étude (systeme fermé soumis

aux seules forces de pression en transformation chimique), la création d’entropie est quan-
titativement liée a I'irréversibilité due a la transformation chimique spontanée. En effet :

(Zviui)d& - _T5S, = (—Zviui)dé - 755,
On pose o =—Zvi|.ti. o est appelée affinité chimique du systeme et {d& =T738.S,.

* o est une grandeur dimensionnée, son unité est le joule par mole (] - mol}).
* Si ’évolution est spontanée, la transformation est irréversible : 8.5, > 0.
° Si le systéme est a ’équilibre chimique, la transformation est réversible : 8.5, = 0.

3.3. Conditions d’évolution et d’équilibre d’un systéme
en transformation chimique

3.3.1. Cas général

A >0 (= df>0) < évolution du systeme dans le sens direct —.
A <0 (= d& <0) < évolution du systéeme dans le sens indirect «—.
A = 0 le systeme est a I’équilibre chimique.

Ces résultats fondamentaux feront 'objet du chapitre 5.

3.3.2. Evolution d’un systéme chimique fermé a pression
et température constantes
C’est le cas le plus rencontré pour les transformations chimiques. De nombreuses trans-
formations se déroulent sous la pression atmosphérique et dans un thermostat.
La pression et la température étant connues, ’enthalpie libre G est la fonction d’état de
choix pour décrire le systeme. On reprend les relations (1) et (2) établies au § 3.2 :

dG = VdP- SdT+(Zvipi)dﬁ - VdP- SdT - sAdE.

La pression et la température étant constantes, il vient dGp r = —s4d§. On peut écrire
un autre critére d’évolution, a savoir :

A pression et température constantes, le systéme ne peut évoluer que dans le sens d’une
diminution de son enthalpie libre et, a I'’équilibre dGp ; = 0.

Le corollaire des résultats précédents est que si 'on veut réaliser une transformation dans
le sens dGp 7> 0, il faudra obligatoirement fournir de I'énergie W’ > 0 (par exemple
une énergie électrique dans le cas d’une électrolyse) et on aura :

dGp ;< W

© Nathan, classe prépa
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Remarque
0p = AH

retenir I'essentiel

3.4. Condition d’équilibre d’un corps pur au changement

de phase
On peut montrer que si une espéce chimique est présente dans plusieurs phases (solide,
liquide, gaz) alors, a I’équilibre thermodynamique du systéme, son potentiel chimique est

le méme dans toutes les phases.

Le potentiel chimique d’un constituant est le méme dans toutes les phases d’un sys-
teme a I’équilibre.

3.5. Variance

3.5.1. Définition

La variance d’un systéme physico-chimique est le nombre de parameétres intensifs
indépendants dont I'expérimentateur peut fixer arbitrairement la valeur pour
atteindre un état d’équilibre de ce systeme.

On distingue deux types de parameétres intensifs descriptifs du systeme :

° parametres physiques : on considére systématiquement deux parameétres physiques :
le pression totale Pet la température 1

Remarque : Il est habituellement admis que la pression totale doit étre connue méme si
sa valeur est sans influence sur I’état d’équilibre du systéme (comme pour un équilibre en
phase condensée par exemple).

° parametres de composition de phases : la composition d’une phase donnée peut étre

ou, sil s’agit de constituants en phase gaz,

décrite par les fractions molaires x; =

n;

par les pressions partielles P;.

3.5.2.Calcul explicite
La méthode la plus simple, a priori, pour calculer la variance est de faire la différence entre le
nombre de parameétres intensifs et le nombre de relations indépendantes qu’il existe entre eux :

Variance = nombre de parametres intensifs indépendants — nombre de relations
indépendantes entre eux.

) 4 Variation des fonctions d’état au cours d’une
transformation chimique en systéme fermé

4.1. Transferts thermiques

Nous rappelons juste les résultats du cours de premiére année. Pour un systéme siége
d’une transformation chimique a la température 7 constante, modélisée par '’équation de

réaction ZviMi =0:

1

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Attention
Les potentiels chimi-
ques dépendent de
la composition du
systeme :
Mietac 1) #* Micetat2)-

Si la transformation se déroule a pression constante, la quantité de chaleur échangée par
le systeme entre I'état d’avancement nul et état d’avancement & vaut Q p = EA, HO(T).

Si le systeme en transformation chimique libére de la chaleur, Q est négatif, la transforma-
tion est exothermique.

Si le systéme en transformation chimique recoit de la chaleur, Q est positif, la transforma-
tion est endothermique.

4.2. Variation d’enthalpie libre

Pour un systeme passant de ’état 1 d’enthalpie libre G, a I’état 2 d’enthalpie libre G,, la
variation d’enthalpie libre AG est donnée par G, —G; :

AG = Gy-Gy = Zni(état 2)Hicstat 2) — Zni(état DMicstat 1)

1 1

4.3. Variation d’entropie

Pour calculer la variation d’entropie, il suffit d’utiliser la définition de I'enthalpie libre :
G=H-TS. Onaalors:

_ AH - AG

AS 7

© Nathan, classe prépa
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retenir I'essentiel

N

Avant la colle

H

Tester ses connaissances

» Corrigés p. 21

Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits et
R = 8,314] - mol-!- K-1.

A= Znipi.

a. Vrai D b. Faux

La condition d’évolution d’un systéme chi-
mique pour une transformation a pression et
température constantes est dG = 0.

a. Vrai D b. Faux

Donner l'expression de la différentielle de G
pour un systéme comportant /N constituants A/;.

D 4

D5

Que devient cette expression lorsque le sys-
teme est fermé et siege d’une transformation
chimique modélisée par I'’équation de réac-

tion ZWM:‘ =0?
i

Etablir I'expression du potentiel chimique
d’un gaz parfait pur sous la pression Pa la
température 7.

Enoncer et redémontrer le critére général
d’évolution d’un systéme fermé siege d’une
transformation chimique. On supposera que
le systéme est soumis aux seules forces de
pression et que les équilibres thermiques et
mécaniques sont réalisés.

Savoir appliquer le cours

> Corrigés p. 21

) 1

D 2

Pour un systéme fermé constitué d’un corps
pur présent dans deux phases o et  en
équilibre, démontrer que le potentiel chimi-
que du corps pur est le méme dans les deux
phases.

Le méthanol est préparé industriellement,
en présence d’un catalyseur. La transforma-
tion chimique est modélisée par I’équation
de réaction :

CO (g) +2 H, (g) = CH;0H (g).

On donne a 650 K, température a laquelle
s’effectue la transformation :

AH(650) = —96,5 KJ - mol-!.

Calculer la quantité de chaleur échangée par

le systeme lors de la formation a pression
constante de 1 tonne de méthanol.

b 3

Données: M(C) = 12 g-mol!;
M(O) =16 g mol-! 5
M(H) =1 g-mol!.

On considére un réacteur maintenu a
100 °C sous une pression P = 2 bar. Le
réacteur contient 2 moles d’'un meélange
équimolaire de deux liquides A et B. Les
deux liquides sont non miscibles et ils réagis-
sent totalement pour former un gaz C consi-
déré comme parfait selon I’équation de
réaction : A +B = C. Tous les constituants
sont parfaits.

Calculer la variation d’enthalpie libre du
systtme AG au cours de la transformation.

Données : 2 100 °C :

ul = py = 10,0 kJ - mol-!
et u% = 1,9kJ - mol-l.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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1 — Réaction de formation d’'un métal-carbonyle

On enferme dans un réacteur maintenu a 320 K, 0,1 mole de Fe et 1,0 mole de CO.
La transformation chimique totale modélisée par I'équation de réaction :

Fe(s) + 5CO(g) = Fe(CO);(£) se produit.

On donne 2320 K: A, H? = —220 k] - mol~!;

HO(Fe(CO);(£)) —5u°(CO(g)) —pnO(Fe(s)) = —5 kJ - mol-!.
1 Calculer la quantité de chaleur échangée par le systéme entre I'état initial et
Iétat final pour un réacteur maintenu a la pression P = 1,0 bar.

2 Calculer le travail échangé par le systtme entre I’état initial et 'état final pour
un réacteur maintenu a la pression P = 1,0 bar.

3 Calculer les variations des fonctions d’état AH, AG et AS au cours de cette
transformation réalisée dans un réacteur maintenu a la pression P = 2,0 bar.

P résolution méthodique

)1

Pour une réaction a température et pression constantes, la quantité de chaleur échangée par le
systéme entre I'état initial d’avancement 0 et I'état final d’avancement & est Q, = EA HO(T).

La transformation se déroule a température et pression constantes : Qp = EA H(T).

On détermine Pavancement de la réaction dans DPétat final en faisant un tableau
d’avancement.

Fe(s) + 5 CO(g) = Fe(CO);(¢)

Etat initial (en mol) 0,1 1,0 0
Etat intermédiaire (en mol) 0,1 = & 1,0 - 5¢ S
Etat final (en mol) 0 0,5 0,1

Le fer est le réactif en défaut et la réaction est totale : £, = 0,1 mol.
AN.: Qp = -22 KJ.

)z

Attention aux unités : I'unité de Q est le joule ())
Q <0, laréaction chimique est exothermique.

Le systéme est soumis aux seules forces de pression et on suppose I'équilibre mécanique réalisé :
— — o v —

Pei = Pyseme = P d'ou OW = —PdV.

La variation de volume est due aux seuls gaz.

L'équilibre thermique est réalisé : T, = Ty eme = T.

© Nathan, classe prépa
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La pression du systeme étant constante, W = —P(Vp - V7).

Les volumes sont calculés a partir de la loi des gaz parfaits : PV = nRT < V = g

avec n quantité de matiére en phase gaz. On adonc : | W = —(ny gz~ M, ga) RT

Dans le systéme international d’unités pour la loi des gaz parfaits, la température est exprimée en
kelvin (K). T(K) = 0(°C) + 273 ou T(K) = 6(°C) + 273,15 suivant la précision donnée 3 la
température.

AN.: W = —(0,5-1,0)x8,314x320 = 1330 J; W=1Kk].

)3

La transformation étudiée est isobare, la variation d’enthalpie du systéme est égale a la quantité
de chaleur échangée par le systéme.

La quantité de chaleur échangée par le systéme ne dépend pas de la pression a laquelle a lieu la
transformation. Elle ne dépend que de I'avancement et de la température a laquelle s'effectue
la transformation.

La transformation est isobare : | AH = Qp

AN.: AH = -22 KJ. (¢ 1).

Pour calculer AG, il faut calculer I'enthalpie libre du systéme dans I'état initial G, et dans I'état
final Gg.
L'enthalpie libre d’un systéme peut se calculer a partir des potentiels chimiques : G = Zniui.

1

Calculons Gy: Gp = 1,0uco 1+ 0,11p, 1

CO est un gaz assimilé a un gaz parfait,

P
Heor = H%O(T) + RTln( ;O’I) = M%O(T) + RTln(I—I:O) car le monoxyde de carbone

0
est le seul gaz du milieu et Pest la pression du systeme dans I’état initial.

Fe(s) constitue une phase condensée pure, pp, | = uge(T ).

: p
Tvient : G, = plo(T) +0,1pl (T) + RTln(F)).
Calculons Gy: Gy = 0,5Uuco, F+ O’IHFe(CO)E,F
Fe(CO);(€) constitue une phase condensée pure, W, co), F = uge(CO)S(T) et

PCO,F

Ueo.F = M%O(T) + RTln( o ) = M%O(T) + RTln(}go) car le monoxyde de carbone

est le seul gaz du milieu et la transformation se fait a pression constante.

. P

Tl vient : G = 0,50 %0(T) + 0,11k o (T) + 0,5RT1n(ITO)
0 0 P

AG = Gy-Gy = (O,5uCO(T) +0,10% o, (T) +O,5RT1n(F)D

_ (MOCO(T) +0,1up(T) + RT 1“(1%))

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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— AG = (0,1H2e<co>5(T) - 0,5],1%0(T) - O,IMge(T)) - 0,5RT1n(I§0)

P
- AG = 0,110y, (1) - 5o (D) ~ H(T)) - 0.5R T In( )

AN. : AG = 0,1(=5 000) + 0,5 x 8,314 x 320 xln@) = _1422];AG = -1 KJ.

Pour calculer la variation d’entropie, il suffit d'utiliser la définition de I'enthalpie libre G = H —TS.
La transformation s’accompagne d'une diminution de la quantité de gaz, donc d’une diminution
du désordre, la variation d’entropie du systéme doit étre négative.

G=H-TS  AG=AH-TAS < AS:AH%"

AN.:as = =200 1) o As = 64 K.

On trouve bien une variation d’entropie négative.

en conclusion

Une variation d’enthalpie libre au cours d’une transformation chimique se détermine
en calculant I'enthalpie libre du systéme dans I’état final et dans I'état initial.

Le signe d’une variation d’entropie est souvent prévisible.
Attention aux unités dans les applications numériques.

© Nathan, classe prépa
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N

s’entrainer

1) 5 min

Préliminaires

Le systéme réactionnel envisagé est fermé et en
contact avec un thermostat de température
T, =298 K et un réservoir de pression P, = 1 bar.
Dans la transformation considérée, les états ini-
tiaux et finaux sont des états d’équilibre physique
ou le systeme est a la température 7, et a la pres-
sion P,,.

Au cours d’une réaction chimique, le systéme
subit une transformation durant laquelle son
entropie varie de AS, son enthalpie de AH et son
enthalpie libre de AG, et au cours de laquelle il
échange une quantité de chaleur Q avec le ther-
mostat. On note par ailleurs S, I'entropie créée
au cours du processus.

> Corrigé p. 22

cr’

1. a. Exprimer §_ en fonction de AS, Qet T,.

b. Comment s’exprime le second principe de la
thermodynamique ?

c. Indiquer en quoi il s’agit d’un principe d’évolu-
tion.

2. Démontrer que AH = Q.
3. Exprimer AG en fonction de T, et de S,.
Que peut-on dire du signe de AG?

2)

Formation de HCI

Certains résultats de 'exercice 1 seront utilisés.
Le systéme réactionnel envisagé est fermé et en con-
tact avec un thermostat de température 7,=298 K
et un réservoir de pression P, = 1 bar.
Dans la transformation considérée, les états initiaux
et finaux sont des états d’équilibre physique ou le
systeme est a la température 7'; et ala pression P,,.
Le systéme réactionnel est initialement constitué
d’un mélange homogene de 1,0 mol de H, (g) et
de 1,0 mol de Cl, (g). Ces deux gaz réagissent de
facon totale suivant ’équation de réaction :

H, (g) + Cly (g) = 2HCI (g)
pour laquelle on donne 2 298 K :
AHY = -185 k] - mol-! et

10 min
> Corrigé p. 22
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2u° (HCI) — n0 (Hy) —u°(Cly) = -191 KJ - mol-1.

1. Calculer la variation d’enthalpie du systéme
entre P'état initial et I’état final.

2. a.Donner I'expression du potentiel chimique L,

d’un constituant 7, gaz parfait dans un mélange

idéal a la température 7, a la pression totale P, en

fonction de son potentiel chimique standard
0 . .

u; (), de sa fraction molaire x; en phase

gazeuse, de la température 7 et de la pression P,

b. Calculer la variation d’enthalpie libre AG du
systéme réactionnel entre I’état initial et I'état final
en fonction des potentiels chimiques standard des
différents constituants, de R constante des gaz par-
faits et de T',.

c. Calculer AS.

d. En déduire numériquement §,. Conclure quant
a l'origine de la variation d’entropie du systeme.

3)
Dissociation de N,0O, (g)

Certains résultats de I'exercice 1 seront utilisés.

Le systeme réactionnel envisagé est fermé et en con-
tact avec un thermostat de température 7, =298 K
et un réservoir de pression P, = 1 bar.

Dans la transformation considérée, les états ini-
tiaux et finaux sont des états d’équilibre physique
ot le systeme est a la température 7, et a la pres-
sion P.

On envisage maintenant la réaction de dissocia-

5 min
> Corrigé p. 23

tion du tétraoxyde de diazote en phase gazeuse
suivant ’équation de réaction :

N,0O, (g) = 2NO, (g) pour laquelle on donne a
298 K, A,H° = 57 kJ - mol-1.

Initialement, le systéme réactionnel est constitué
de 1,00 mol de N,O,(g). Létat final est un état
d’équilibre correspondant a un avancement
€ = 0,18 mol.

1. Calculer la variation d’enthalpie du systéme
entre I'état initial et I’état final.

2. Pour cette transformation, la création d’entropie
est S, = 3]J-K-!. En déduire numériquement
AS. Conclure quant a l'origine de la variation
d’entropie du systéme.
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corrigeés

Tester ses connaissances

k 1 Réponse b. o = - Zviui.

1
Altention : cette expression fait intervenir les nombres
steechiométriques v; et non les quantités de matiére

;.

2 Reéponse b. dG = VdP- SdT + (Zviui)dé_,
= VdP- S§dT - sdE.
A pression et température constantes, dGp, ; = —sAdE :

le critére d’évolution est dGp 7 < 0.

3 dG=VdP-SdT+ ) wdn,.

Pour un systéme fermé en transformation chimique
modélisée par 'équation de réaction ZviM =0,

dn;
dG = VdP- SdT + (Zviui)dg.

1

= v,d&, onaalors: i

4 Soit u* le potentiel chimique d’'un gaz parfait pur
sous la pression P a la température 7
%
La relation (ai) = V* associée a la loi des gaz
oP)r
parfait PV = nRT conduit a (ai*) - BT,
oP)y P

En séparant les variables p* et P et en intégrant
entre P? et P pour la variable P et entre u° et u*

pour la variable p*, il vient

w*(P,T)
j du* = rr| 92
uo(T) PO

P
AP, T)—po(T) = RTln(I%).

5 Considérons Ienthalpie libre G du systeme en
transformation chimique. On a :

dG = VdP-8SdT-T3S,.
La transformation chimique est modélisée par I’équa-

tion de réaction ZViM ; =0, onaaussi:
dG = VdP- SdT + (Zviui)dg.

En identifiant, il vient :

(Zviui)di - —TSSC@(—Zviui)dé - T3S..

On pose s = - Zviu,—. On adonc AdE = T3S..

1
SiI’évolution est spontanée, la transformation est irré-
versible : 8.5, > 0 < AdE& > 0.

On pose s = — Zvi“f' On adonc AdE = T3S,

1

Si I’évolution est spontanée, la transformation est
irréversible : 8.5, > 0 &= «Ad& > 0.

Savoir appliquer le cours

1 Soit un corps pur M en équilibre entre deux phases
(o) et (B). Cette transformation peut étre modélisée
par I'équation de réaction M(a) = M(B).

La condition d’équilibre du systéme est donnée par
A =0 avec g = Wy~ Mg

Donc, | aléquilibre My = Mg

2 La quantité de chaleur échangée par le systeme a
pression constante lors de la transformation chimique
entre Pétat d’avancement 0 et état d’avancement &
est donnée par la relation Qp = EA H(T).

Ici, 'avancement correspond a la quantité de méthanol
produite :
M(CH3;0H) = 32 g- mol-!,

6
& = n(CH,OH) = % = 31250 mol.
AN.: 0p = 31250 % (-96,5) = ~3,0 - 106 kJ.

3 AG = G;-G,.
Gy = — W)+ RTIn[ 2F
F = Heop = Ue(T)+ | 55
P
- uOC(T)+RT1n(}7O)

1 - Application des principes de la thermodynamique a la réaction chimique
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) 1 La AS = Sepunge + Ser

zz‘

car C est le seul gaz et la pression finale du systeme AN.:
est Pet Gy = iy r+ g1 = MA(T) +up(7) car Aet | AG = (1900~ 10000 - 10 000) + 8,314 x 373 ln(g)
B constituent deux phases condensées pures. 1
On a alors : =-15950]
86 = WD)+ RTIn{ 55~ G(D) + i) AG =160

0 0 0 P
= |AG = (WD) —pp(T) —pp(1)) +RT'In o

S’entrainer

g .
avec Sichange |entropie
due aux échanges thermiques avec le milieu extérieur.

Ici, le systeme est en contact avec un thermostat a la tem-

pérature 7.

=9 - 0
Onadonc Segpunge = T, et | S, = AS_TB
b. Le second principe de la thermodynamique

s’exprime par la relation S . = 0.

¢. Une transformation spontanée est irréversible et une
transformation irréversible s’accompagne d’une créa-
tion d’entropie. Le fait que pour un systtme S soit
strictement positive traduit le caractére spontané de la
transformation et donne le sens d’évolution du systeme.

2. Considérons une transformation monobare entre
Iétat 1 et 'état 2.

AH = Hy—H, = (Uy+ PyV,)— (U, +P\V)).

Or, d’apreés I'énoncé P, = Py = P,.

Onadonc, AH = Hy—-H, = (Uy-U,)-Py(V,-V)).

Le premier principe de la thermodynamique nous indi-
que que AU = U,-U,; = Q+W. Pour calculer cette
variation d’énergie interne, choisissons un chemin
réversible isobare a la pression P, permettant le pas-
sage de I'état 1 aI’état 2. Dans ces conditions, le systeme
fermé est soumis aux seules forces de pression et 'équi-
libre mécanique est réalis€é (P = P,), on en déduit
que W = —Py(Vy-V)).

On a donc pour une transformation monobare
3. AG = Gy—-G, = AG = (Hy-T,8y) - (H,-T,S,).
Or, T, =Ty =T,. Onadonc:
AG = Gy-G, = AG = (Hy-H\)-T(S,-§))

S AG = AH-T)AS

—AG = 0- TO(TQ— + scr)
0

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

Pour une évolution spontanée du systéme, AG < 0.

2 1. Dans exercice 1, on a montré que pour une trans-
formation finie monobare AH = Q. Lenthalpie est une
fonction d’état, sa variation est indépendante du chemin
suivi, elle est donc la méme que celle d’'un systéme
fermé en transformation chimique a pression et tempé-
rature constantes. Pour un tel systéme, la quantité de
chaleur échangée est liée a 'avancement de la réaction
par la relation : AH = EA H(T).

On a donc | Q = EA H(T) | Ici, les réactifs sont intro-

duits en proportions stcechiométriques et & = 1,0 mol.
AN.: AH = 1,0x(-185); AH = -185 KJ.

0 P 0 x; P
2. a.|u; = u,-(T)+RT1n(—) = ul-(T)+RT1n(—)

Po PO

b. AG = G;-G,.

PO
Or dans état final, HCI est seul dans sa phase :
Pycp = P = P°. Ilvient :
Gy = 2u°(HCI).
Gy = ui(Hy) +py(Cly)

P
— WO(H,) + RToln(%“) +pO(Cly) + RToln(

2
Gy = 2u5(HCI) = Q(uO(HCl)+RT01n( HCLFD_

Py, 1
=)
PH2. IPC12, I)

= nO(Hy) + uO(Cly) + RT()ln( (P0)?

Or, dans Détat initial, on a un mélange équimolaire de
H, etde Cl,:

P _ N

5= 75" Il vient :

Gi = WI(H,) + RO(Cly) + RTyln(} ).

PH2,I = P012,1 =
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AG = Gy-G;

9UO(HCI) — (HO(H2) +1O(Cly) + RToln(i))

& | AG=(2u0(HC]) - pO(H,) - p°(Cl,)) + RT, In(4) |
AN.:

AG = (-191 000) + 8,314 x 298 x In(4) =-187 600 J ;
AG = -187,6 kJ.

c. AG = AH-TAS <= |AS

_AH-AG
ST T

AN.:AS = 9] K.
d. Dans 'exercice 1, on a établi que AG = -TS,,.
AN.: S, = 630 J-K-1.

La principale source de variation d’entropie est
I’échange thermique.

3 1. Dans I'exercice 1, on a montré que pour une trans-
formation finie monobare AH = Q. Lenthalpie est une

1 - Application des principes de la thermodynamique a la réaction chimique

fonction d’état, sa variation est indépendante du chemin
suivi, elle est donc la méme que celle d’un systeme
fermé en transformation chimique a pression et tempé-
rature constantes. Pour un tel systéme, la quantité de
chaleur échangée est liée a 'avancement de la réaction

par larelation : AH = EA H(T).

Onadonc| Q = EAHY(T) |Ici, & = 0,18 mol.

AN.: AH = 0,18 x57; AH = 10 KJ.

2. Dans Pexercice 1, on a montré que :

_As_ 2 - 9
S = AS-F (A8 = S+

AN.: AS =37]-KL

On remarque que la variation d’entropie du systeme est
positive. Ce résultat est en accord avec 'augmentation
du désordre dans le milieu au cours de la transformation.
La source principale de variation d’entropie est encore
I’échange thermique.

© Nathan, classe prépa
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1 Grandeurs standard relatives
a un constituant pur

ou enthalpie libre
molaire standard

dard, s’identifie a son enthalpie
libre molaire standard

1.1. Grandeurs molaires standard
A tout corps pur i on peut associer :
Grandeur standard| notée qui correspond a ... unité propriété
Enthalpie molaire o |enthalpie d'une mole de la o
standard H, substance dans son état standard (k) J - mol
Entropie molaire 0 entropie d’'une mole de la o O
standard Si substance dans son état standard J - K= - mol
Capacité calorifique Capacité calorifique (thermique) 0
molaire standard a pression constante d’'une mole dH; -
a pression constante o de la substance dans son état K- 1l dT pi
i | standard J: -mo 0 A0
ds; C,;
ar - T
Potentiel chimique potentiel chimique d’une mole
standard de corps pur dans son état stan-
W = 6 Gard, sl (k) J - mol™ ||y} = G} = 1} - T

1.2. Grandeurs molaires standard tabulées a 298 K
On trouve dans les tables, 2 298 K :

* Penthalpie standard de formation A H ?(298 K) de la substance i plutot que son enthal-

© Nathan, classe prépa
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du changement d’état d’un corps pur, on donne des tables d’enthalpie molaire standard.
Ceci n’est possible qu’en fixant, arbitrairement, la valeur de I'enthalpie molaire standard
d’une des espéces mises en jeu dans la transformation ;

* 'entropie molaire standard SO(298 K) esttabulée a 298 K. Ceci est possible car il existe
une valeur de référence de I’ entrople pour chaque corps pur. En effet, d’apres le troisieme
principe de la thermodynamique, S =0 pour 7' = 0K

* la capacité calorifique standard C,, ; de la substance . On considere le plus souvent cette
grandeur comme indépendante de la température. Si une précision plus importante est
nécessaire, on peut également trouver les coefficients a, b, ¢ d’un trinéme permettant de
calculer la capacité calorifique standard a la température 7': c) (1) = a+bT +cT2.

Le potentiel chimique standard (ou I'enthalpie libre molaire standard) se calcule alors
aisément. A 298 K :

1)(298) = GY(298) = H(298) — 298.57(298)

1.3. Enthalpie standard et entropie standard
de changement d’état

Lenthalpie standard et ’entropie standard du corps pur subissent une discontinuité au

changement d’état.
Lors d’un changement d’état, le corps pur passant de la phase o a la phase B a la tempé-
rature 7'y, on note :

A, —>BH? =H ?(B) - H?(a) ’enthalpie standard de changement d’état (parfois également
: chaleur latente de changement d’état) ;

notée L, g

A, —>BS? = S?(B) - S?(a) 'entropie standard de changement d’état.

Ces deux grandeurs sont liées car, a la température 7,5 du changement d’état :
0 0 0
A(x—>[3Gi(T0LB) =0 = Aoc—>[3Hi - T(xBA(x—>BSi'

A la température 7' «p du changement d’état oo = B sous la pression P:

0
Aoc%BHi

Aa—)BSi = T ;
o

1.4. Enthalpie molaire standard et entropie molaire
standard en fonction de la température

En notant C;,i la capacité calorifique (ou thermique) molaire standard a pression cons-

d_H? -
dr Pt
tante on a, en dehors de tout changement d’état : N 0
ds; C Ci
dr ~ T

Si C;)M- estindépendant de la température, en dehors de tout changement d’état : la courbe

H ?(T ) sera une portion de droite et la courbe S?(T ) une fonction du type :

SHT) = C, In(T) + Cste.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Remarque
Signalons que len-
thalpie standard de
vaporisation est plus
importante que celle
de fusion (40k]J - mol™!
contre 6 k] - mol™!
dans le cas de l’eau).

0 Gaz 0 Gaz
Hi ¢ Liquide Si ' Liquide !
Solide 1 : Solide ) 0 o .
|
' A HO _ HO HO ' IAvapSi = sGaz - SLiquide
| vap i = HPaaz = Fliquide I HO
: : — Avap i
: : : Teb
i E E HO
1 A N
0 0 0 0 fus’ i
ILiquide’HSolide ¢ DS = SILiquide’sSolide = The
. . . .
\ \ \ \
. . . .
\ \ \ \
0 Ths T T 0 Thus T T

) 2 Potentiel chimique d’un corps pur

2.1. Généralités

Pour un corps pur, le potentiel chimique s’identifie a I'enthalpie libre molaire du constituant :
U = G* (pour 1 mole) (on note avec une * les grandeurs relatives au corps pur).

On peut écrire p* = G = H* - TS
— - -
enthalpie libre molaire enthalpie molaire entropie molaire

Ainsi pour une mole de corps pur :
()
oP )7
(3)
oT )p
Le volume molaire d’une phase condensée est faible (1810~ m3 - mol-! pour l'eau
liquide par exemple) ; I'influence de la pression sur le potentiel chimique en phase con-
densée est, la plupart du temps, négligeable. On doit par contre systématiquement tenir
compte de l'influence de la pression sur le potentiel chimique d’un gaz (volume molaire :
24,7 - 10-3 m3 - mol-! sous 1 bar 2 298 K).
I1 faut toujours prendre en compte I'influence de la température sur le potentiel chimique

d’une espéce.
Le potentiel chimique du corps pur va, comme tout potentiel chimique, faire intervenir

V* : volume molaire du corps pur

du* = V'dP-8dT <

-8" : opposé de entropie molaire du corps pur

son potentiel chimique standard u? et son activité a; : uj (T, P) = u?(T )+ RTIn(a;).

2.2. Potentiel chimique d’une phase condensée pure

Dans un domaine de pression « raisonnable », on peut négliger I'influence de la pression
sur le potentiel chimique d’une phase condensée :

* ~ 10
H’phase condensée (T’ P) - thase condensée (T)

ce qui revient & avoir | dypaee condensée pure = 1+

Létat qui sert de référence correspond a la phase condensée pure.

© Nathan, classe prépa
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2.3. Potentiel chimique d’un gaz parfait

Méme aux faibles pressions il faut tenir compte de I'influence de la pression sur le poten-

tiel chimique d’un gaz : },Lgaz(T, P) = ugaZ(T) +RT ln(;%).

Lactivité d’un gaz parfait est donc égale au rapport de sa pression a la pression de

_ P
gz = po’

référence : | a

Létat qui sert de référence correspond au gaz parfait pur.

) 3 Changement d’état du corps pur

Considérons I’équilibre de changement d’état d’un corps pur a la température 7" et sous
la pression P. Notons o et B les deux phases en équilibre : phase oo = phase f.
Laffinité chimique vaut, pour cette transformation a la température 7" et sous la pression P:

-SZQ = “(phase (x)(Ty P) - “(phase B)(T’ P)
A I’équilibre, affinité chimique du systeme est nulle. On en déduit ’égalité :
Hiphase ay(T5 P) = Wphase (15 P)

Le potentiel chimique du corps pur est le méme dans toutes les phases d’un systéme
a I’équilibre.
3.1. Diagramme de phase d’une substance pure

Rappelons I'allure du diagramme (P, T') vu dans le cours de physique de premiére année :

m * Lorsqu’une seule phase est présente : la pression

et la température peuvent varier de facon indé-
Pression pendante, ce qui donne naissance a tout un
domaine (P, T") pour la phase étudiée.

© * Lorsque deux phases coexistent : la pression est
Solide Liquide fonction de la température (et vice versa). On a

donc une courbe P(7") ou T(P) pour le change-

L R GEEEEEEEE /
' ' ment d’état. Sur la courbe d’équilibre correspon-
7/ | Gaz dante, les potentiels chimiques de 'espéce dans
b les deux phases sont égaux.
2T 2 ' '

* Lorsque trois phases coexistent : la pression et la
Tau(Pa) Tius(Pr) TeoP)  Température | température sont parfaitement déterminées : cest
le point triple J . En ce point, le potentiel chimi-
que du corps pur est le méme dans les trois phases.

Le point 6 correspond au point critique. Au-dela de ce point, liquide et vapeur deviennent
indiscernables (état fluide supercritique).

On repére, en fonction de la pression, les températures de fusion et de vaporisation (si la
pression est supérieure a celle du point triple), et la température de sublimation (si la pres-

sion est inférieure a celle du point triple).

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Remarque
On assimilera, la plu-
part du temps, la pres-
sion atmosphérique
(101 325 Pa) a 1 bar.

Remarques a propos de ce diagramme :

* Equilibre solide-liquide : dans le cas général, la pente de la courbe d’équilibre dans
le diagramme (P, T) est positive, ce qui est représenté sur le diagramme. Une exception
notable est 'eau. Dans ce cas, la pente est négative (le volume molaire diminue lors de la
fusion). Dans tous les cas de figure, cette courbe est quasi verticale puisque la pression a
peu d’influence sur ’équilibre en phase condensée.

* Equilibre solide-gaz : pour certains systémes comme le dioxyde de carbone ou le
diiode, la pression du point triple est supérieure a 1 bar. Dans ces conditions, on passe
directement, sous la pression atmosphérique, de I'état solide a I'état gaz.

* Equilibre liquide-gaz : I'expression de la courbe P = f(T) n’est autre que I'expres-
sion de la pression de vapeur saturante en fonction de la température. La pression de
vapeur saturante (notée P par la suite) est la pression (partielle) qui régne au-dessus d’'un
liquide pur lorsqu’il se trouve en équilibre avec sa vapeur.

3.2. Evolution du potentiel chimique en fonction
de la température

Pour le corps pur monophasé : (BL) =-S5
oT Jp

Le potentiel chimique diminue lorsque la tem-
pérature augmente et ce d’autant plus que
lentropie du corps pur est élevée (donc
d’autant plus que la phase est désordonnée).
Nous devons, par ailleurs, nous rappeler qu’il
y a égalité des potentiels chimiques au chan-
AN gement de phase.

E Le potentiel chimique (ou I'enthalpie libre

E molaire) est donc une fonction continue de la
Toe -}éb 7 | température. En revanche, cette fonction
n’est pas contintiment dérivable puisque les
pentes de part et d’autre sont différentes.

P =Cte

-~

Solide

Liquide

A température et pression fixées, la phase la plus stable est celle pour laquelle le
potentiel chimique de I'espéce est le plus faible.

3.3. Dissolution d’une espéce moléculaire dans ’eau

Soit une espéce M en équilibre entre une phase ® et une solution aqueuse. Il s’agit, par
exemple, de la dissolution d’un gaz dans I'eau : O4(g) = Oy(aq) ou bien la dissolution
d’une espéce solide dans 'eau : I,(s) = Iy(aq).

Il ne s’agit pas, bien sir, d’un changement d’état. Cependant, le potentiel chimique de M
est, a 'équilibre, le méme dans les deux phases : [1y;q) = Hpgaq) -

Cette relation permet d’accéder a la concentration de M en solution aqueuse (et donc a
sa solubilité dans I’eau) puisqu’elle s’écrit également :

0 0 [M]
Haro) = Maraq) & uM(¢)+RT1n(aM(¢)) = uM(aq)+RTln(F).

© Nathan, classe prépa
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Avant la colle

H

Tester ses connaissances

> Corrigés p. 40

D 1

D 2

b 3

D 4

D5

Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits et
R = 8,314 J-K-! -mol.

Le potentiel chimique d’un corps pur est une
fonction croissante de la température (a
pression constante).

D b. Faux

a. Vrai

Le potentiel chimique d’un corps pur est une
fonction croissante de la pression (a tempé-
rature constante).

a. Vrai D b. Faux

Etablir expression du potentiel chimique
d’un gaz parfait pur.

Quelle relation existe-t-il entre 'enthalpie et
I’entropie de changement d’état d’un corps
pur a la température du changement d’état
sous une pression P?

Quelle relation existe-t-il entre la pression de
vapeur saturante P* d’un corps pur liquide

D 6

b 7

et ses potentiels chimiques standard en phase
liquide et gaz ?

Retrouver l'expression de la pression de
vapeur saturante P* d’un corps pur en fonc-
tion de la température, de son enthalpie stan-
dard de vaporisation (indépendante de T') et
de sa température 7', d’ébullition sous la
pression standard.

Entre deux composés, le plus volatil est celui
qui, 2 une température donnée, a la pression
de vapeur saturante la plus petite.

a. Vrai D b. Faux

On suit 'évolution d’une grandeur thermody-
namique d’un corps pur en fonction de la tem-
pérature a pression constante P°. Ce composé
passe de Iétat solide a Iétat liquide puis a I'état
gazeux. Représenter qualitativement ’évolu-
tion, en fonction de la température :

a. de I'enthalpie molaire standard ;

b. de I'entropie molaire standard.

Savoir appliquer le cours

> Corrigés p. 41

) 1

rZ

On donne 2 298 K :

Graphite Diamant
H° (k] -mol1) 0 (valeur arbitraire) 1,9
S (J-K-'-mol) 5,7 2,4

Quelle est, du graphite ou du diamant, la
variété allotropique la plus stable du car-
bone 2 298 Ksous P = PY = 1bar?

A 25°C, la solubilité du diiode dans leau
pure vaut s = 1,26 - 10-3 mol - L-1.

» 3

En déduire la valeur du potentiel chimique
standard du diiode en solution aqueuse (on
prendra u(}z(s)(298) =0).

Dans les conditions standard, a 298 K, le
potentiel chimique du dioxygene en solution
aqueuse vaut : “Ooz(aq) = +16,3 kJ - mol !
(en prenant lJ-OoQ(g) = 0 kJ - mol ).
Déterminer la concentration en O, (aq)
d’une eau en présence de dioxygéne gazeux
sous une pression P, a 298 K.

Que vaut cette concentration pour P=0,2bar?

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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4 Courbes d’analyse thermique
Un corps pur gazeux est introduit dans une
enceinte adiabatique. A pression constante,
on extrait du systéme une quantité de chaleur
constante par unité de temps. Le systeme se

refroidit et on étudie I'évolution de la tempé-
rature en fonction du temps. Donner I'allure
de la courbe température en fonction du
temps, le composé passant de I'état gaz a I’état
liquide puis a I’état solide.

© Nathan, classe prépa
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1 — Variétés allotropiques de I'étain

Létain existe sous deux formes polymorphes : I’étain gris ou Sn(cot) et I’étain blanc
ou Sn(P). Ces formes sont en équilibre sous la pression P = PO a T, = 286 K.
Lenthalpie standard de réaction de la transformation Sn(B) = Sn(o) vaut
Ay HY(T) = -2090 J- mol-l.

1 Calculer entropie standard de réaction de cette transformation a 7, = 286 K.

2 En supposant I'enthalpie et I'entropie standard de changement d’état indépen-
dantes de la température, en déduire quelle est la forme allotropique stable de
Pétain a 298 K sous P = PO.

P résolution méthodique

Deux approches (au moins) sont possibles pour résoudre les exercices sur les équilibres de chan-
gement de phase. La premiére solution fait appel au potentiel chimique du corps pur étudié
dans les deux phases ; la seconde consiste a traiter I'équilibre de changement de phase comme
un équilibre chimique. Si le cours sur les équilibres chimiques a été traité, cette seconde appro-
che semble, a priori, plus simple.

Premiére solution : « approche potentiel chimique »

)1

AT = T, le systéme est a I'équilibre, le potentiel chimique de I'étain est le méme dans les
deux phases. Comme il s’agit de phases condensées pures, I'activité de I'étain dans chacune des
phases du systéme a I'équilibre vaut 1.

A léquilibre, a 7' = T,: HsnB) (L) = Msnioy(Lys)s s0it, puisque les deux phases sont
. 0 0

solides : HSn(ﬁ)(Ttrs) = I'LSn(oc)(Ttrs)‘
Le potentiel chimique standard d’une espéce s’identifie a son enthalpie libre molaire standard,

on en déduit la relation : u?(T) = G?(T) = H?(T) = TS?(T).

11 vient alors :

0 0 0
Hgn(ﬁ)(Ttrs) - TtrsSSn(B)(Ttrs) = HSn(ot)(Ttrs) - TtrsSSn(a)(Ttrs)

Hgn(ﬁ)(Ttrs) “’gn(a)(Ttrs)
0 0 0 0
S Ttrs(SSn(oc)(Ttrs) - SSn(B)(Ttrs)) = HSn(u)(Ttrs) - HSn(B)(Ttrs)
AtrsIJO(T'trs) = Hgn((x)(Ttrs) - Hgn(f))(Ttrs)

Puisque { 0 0
AWSSO(Ttrs) = SSn((x)(Ttrs) - SSH(B)(Ttrs)

"
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AtrsliO(Ttrs)

on trouve |A,SO(T,,) = 7
trs

AN.: A, S%T,,) = -7,31 ] -mol-! - K1

)z

On se place a une température différente de T, une seule phase sera alors présente a I'équili-
bre (I'équilibre de changement de phase n’est possible, sous la pression P?, que pour T = T, ).
La phase la plus stable, a la température considérée, est celle qui posséde le plus potentiel chi-

mique (standard ici) le plus faible.

Wenor (1) = Wy (1) = Haniay(T) = Hai)(T) = T(Sg00 (T = Ssuy (1))
Ay HO(T) - TA,SO(T).

On suppose l'enthalpie standard et I'entropie standard de changement d’état comme
indépendantes de la température.

On en déduit alors :
T

Ay H°
l’l(S)n(lX)(T)_ugn(ﬁ)(T) = Atrslio_]-'AtrsSO = Af.rsl—lo_]j L]r's' = AtrsHO(l _T’_) \§*
trs trs N
Sachant que A, H? < 0,sionseplacea I'> T : 1- I 0; on trouve $
Ttrs g
0 0 T o0 0
Hn(oy (1) = Hsnpy(T) = Ay HO (1 - —) >0 soit : Ugpy o) (1) > Ugnp)(T)- =
<0
La forme allotropique stable a 298 K est Sn(B) car son potentiel chimique (stan-
dard ici) est plus faible que celui de la forme Sn(a).
Deuxiéme solution : « approche équilibre chimique »
A
AT =T, lesystéme est a I'équilibre, le quotient réactionnel est égal  la constante d’équili-
bre thermodynamique.
Le systeme a I’équilibre est un systeme hétérogene faisant intervenir deux solides non
miscibles. Le quotient de réaction a I'équilibre vaut 1 : Q, . = 1.
AT = T,,, léquilibre étant réalisé, O, ¢q = K'(Ty,) = 1. Onadonc: A G)(T,) = 0.
A HT,
OI‘, AtrsGO(T‘trs) = AtrsHO(Ttrs) - TtrsAtrsSO(Ttrs) — AtrsSO(Ivtrs) = —Ef_]?i_tr_sz
trs
AN.: A, S°(Ty) = -7,31 ] -mol1- K1, ‘
33
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On suppose que les deux formes solides sont présentes et on calcule I'affinité du systéme pour
savoir dans quel sens évolue le systéme et quelle est la forme allotropique consommée.

A =-AG(T)-RTIn(Q,). Or, O, = 1 car les espéces présentes sont des solides non
miscibles. Il vient : o = -A .G(T).

AN.: o0 =2090-7,31x298 < o =-88]  mol'!<0 < Le systtme évolue
dans le sens indirect jusqu’a consommation totale de Sn(a).

La forme allotropique stable a 298 K est Sn(p).

Il existe une température et une seule sous P = PO = 1 bar pour laquelle I'équilibre est réalisé
comme l'aurait montré un calcul de variance.

Une réponse plus rapide a la question 2. est possible en utilisant la loi de Van’t Hoff.

Une augmentation de température (3 pression constante) déplace I'équilibre dans le sens de la
transformation endothermique, a savoir, ici, dans le sens de la formation de Sn(f) puisque
A, H® < 0. L'équilibre de changement de phase d'un corps pur n’étant réalisé (pour une pres-
sion donnée) qu’a une seule température, toute modification de celle-ci conduit & une rupture
d’équilibre. Ainsi, la seule phase stable 3 298 K est Sn(f3) .

en conclusion

La donnée de I'enthalpie standard de changement d’état et de la température de
changement d’état permet de déterminer I’entropie standard de changement d’état
d’un corps pur.

La phase la plus stable a une température donnée est celle qui a le potentiel chimique le
plus faible.

Chimie MP, PT - © Nathan, Classe prépa
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2 — Détermination d'une enthalpie standard
de vaporisation (d'aprés ENSIETA)

On supposera les vapeurs parfaites et le volume molaire d’'un liquide négligeable
devant celui de sa vapeur. On confondra la pression atmosphérique normale avec
la pression standard de référence.

Sur l'intervalle de température qui nous intéresse, les variations de la pression de
vapeur saturante du toluéne (méthylbenzéne) avec la température 7" peuvent étre

représentées par la relation : ln(%) = 11,93 - # (T en kelvin).

1 Peut-on considérer I'enthalpie molaire de vaporisation du toluéne AvapH 0 comme
constante sur 'intervalle de température envisagé ? Si oui, donner sa valeur.

2 Quelle est la température d’ébullition du toluéne sous la pression atmosphéri-
que normale ?

P résolution méthodique

Cet exercice aborde de fagon analytique I'influence de la température sur la pression de vapeur
saturante P” d’un gaz. Nous proposons deux solutions selon que le cours sur les équilibres chimi-
ques aura été traité ou non.

)1

Premiére solution : on traite I'équilibre de changement de phase comme un équilibre chimique
classique et on utilise la relation de Van’t Hoff pour étudier I'influence de la température sur cet

équilibre.

Lorsque I’équilibre toluéne(€) = toluéne(g) est installé, le quotient réactionnel est égal a la
(P*)
. - PO P
constante thermodynamique de la réaction : Q, ., = T =" KO,

. , d oy Ay H° P _ A HYdT
La relation de Van’t Hoff ﬁ(ln(l{ )) = RT2 donne alors d(ln(ﬁ)) = —F 7%

Dans ces conditions, étudier I'influence de la température sur la pression de vapeur saturante
revient a I'étude de I'influence de la température sur la constante d’équilibre thermodynamique.

© Nathan, classe prépa
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Deuxiéme solution : on écrit I'égalité des potentiels chimiques et on applique la relation de

Gibbs-Helmholtz : aa—T (_Gf)p = —% a I'équilibre de vaporisation.

A Péquilibre, le potentiel chimique du toluéne dans les deux phases est le méme :

< 0 0 P
u(ﬁiqmde) = l-l(*gaz)’ d’ou WNitiquide) = M(gaz) +RTIH(E)‘

Moy~ Ml P’
Dérivons w—) = —Rln (—ﬁ(—)) par rapport a la température :
d_ (Bl ~ Mg d (P
a (gaz) — M(liquide) - RS9 L 5 < . . ) .
dT( T ) R 7 ln( o ) D’apreés la relation de Gibbs-Helmholtz :
0 0 0
i (u(ogaz) - u(liquide)) - _ (H(gaz) - H(liquide)) — _AvapHO .
dT T T2 T2
P\ _ A HdT
i ) = 2B =2
soit finalement d(ln( POD R 72
Il nous reste maintenant & dériver I'expression donnée par I'énoncé et a identifier pour avoir A, H° .
——— — TR —————— S
$
. g
P 4544 d(ln(%)) ApH' 4544 :
__ | = _ cduit - — _vap — . =
Sachant que 1n( PO) 11,93 7> onen déduit a7 RI?2 + e 3
Par identification, on confirme le fait que A,,,H/° est indépendant de 7'et on en déduit ©

Avap 0 1
sa valeur : R - 4544 <= Ay,,H® = 37,8 kJ - mol.

Lors du changement d’état d'un corps pur, la pression de vapeur saturante est fonction de la
température. Les frontieres P* = f(T) sur le diagramme représentent ces fonctions. En dehors
de ces frontiéres on a le domaine d’existence de telle ou telle phase, sur la frontiére on a équili-
bre entre les phases concernées.

)z

On peut aisément, ici, a partir de I'expression de la pression de vapeur saturante en fonction de
la température P* = f(T) obtenir I'expression de la température en fonction de la pression de
4 544

P*
11,93 - ln(ﬁ)

d’ébullition sous une pression P donnée.

vapeur saturante : T = . Cette expression permet de calculer la température

36‘
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On obtient la température d’ébullition 7}, sous la pression atmosphérique en prenant
4 544

soit :

P* = PO dans 'expression de P* = f(T).On trouve alors 0 = 11,93 — T
b

e

T,

-~ 381K =108 °C.

Notons que cet exercice peut également étre résolu sous forme graphique :

* on trace la courbe P* = AT);

* on repére la température d’ébullition sous la pression atmosphérique (abscisse du point dont
I'ordonnée vaut PO sur la courbe) ;

* on peut déterminer, pour une température T, I'enthalpie standard de vaporisation en déterminant

* HO
la pente a la courbe au point T En effet la relation d(ln(l—;—o)) = —Va—';——-(—;_; que I'on vient de
P*
trouver donne, en calculant d(ln(&)) = e G
po p*
® 0 ®
dPr|_ PwdHdT| | | L, | RT2dP]
p* RETZ ik p* dT
=2 (g ar)
1.6
1.4 b,
N
1,2 P $
<]y
1 / a
£
08 1 =
0.6 // £
/e’ <
0,4 = g
02 L]
(_//)K 8(C)
0 50 60 70 80 9 100 | |10 | 1RO
108
L'expression de la pression de vapeur saturante en fonction de la température peut se
déduire de la relation de Van't Hoff (ou de Gibbs Helmholtz) appliquée a I'équilibre
de changement de phase.
£

2 - Le corps pur




38‘

s’entrainer

10 min

1

Teneur en benzéne

La pression de vapeur saturante du benzéne suit
dans le domaine de température qui nous inté-

resse la loi In(P*) = 18,10 - @; la tempéra-

> Corrigé p. 43

ture étant exprimée en Kelvin et la pression en
torr (760 torr = 1 bar).

1. Calculer la température d’ébullition du benzeéne
sous la pression atmosphérique (égale a 760 torr).

2. Une cuve contenant du benzéne est laissée
ouverte, a 25 °C, dans une salle. Quelle serait en
ppm (fraction molaire x 10%) et en mg-m™ la
teneur en benzéne de I'atmosphére ambiante en
absence de toute ventilation ? Compte tenu des
propriétés cancérigénes reconnues du benzeéne, la
valeur limite d’exposition professionnelle dans
I'Union Européenne est fixée par la réglementa-
tion a 1 ppm sur 8 heures. Conclure !

2)

Vaporisation de I'aluminium
(concours Centrale)

20 min
> Corrige p. 43

La température de vaporisation standard de I'alu-
minium (sous la pression P° = 1 bar) vaut
2 792 K. Lenthalpie molaire de vaporisation vaut
293 kJ - mol™! et elle est supposée indépendante
de la température.

1. Etablir Pexpression du potentiel chimique d’un
gaz parfait pur a une température 7' en fonction
de la pression P, de la pression de référence P°
et d'un potentiel chimique de référence a Ia
température 7

2. Etablir de méme I’expression du potentiel chi-
mique d’un liquide pur a une température 7" en
fonction de la pression P et d’un potentiel chimi-
que de référence a la température 7"en supposant
que son volume molaire V', ala température 7 est
indépendant de la pression. Pour la suite, on consi-
dere que V,, = 0.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

3. Léquilibre liquide-vapeur du corps pur est
monovariant. Comment cela se manifeste-t-il dans
un diagramme (P, 7T) ? Etablir une relation entre
la pression P* de la vapeur a 'équilibre, la tempé-
rature 1" et les potentiels chimiques de référence
des deux phases a la température 7.

4. Une relation, qu’'on ne demande pas d’établir,

(&)

indique que VA = R7

exposants a déterminer, R la constante molaire

ol a et bsont des

des gaz parfaits et L, I’enthalpie molaire de vapo-
risation, supposée indépendante de 7. Expliciter la

loi P*(T) pour aluminium et en déduire la pres-
sion de vapeur a ’équilibre a 1 400 °C.

) > Corrigé p. 44

Vaporisation de Ni(CO), (banque PT)

20 min

On consideére le nickel carbonyle Ni(CO), pur
sous deux phases en équilibre :

Ni(CO),(£) = Ni(CO),(g).

La pression de vapeur saturante P* du liquide,
entre —35 °C et 45 °C, suit la loi :

P 3493

In( 5 = 11, 0587 - 22
ture en Kelvin.
Calculer I'enthalpie standard et I’entropie stan-
dard de vaporisation du nickel carbonyle (suppo-
sées indépendantes de la température), puis sa
température d’ébullition sous P° = 1 bar.

)
Diagramme d’état d’un polymeére
(concours X-ESPCI)

ou I est la tempéra-

20 min
> Corrigé p. 44

Le PTFE est un polymeére qui présente un dia-
gramme de phases assez complexe puisque quatre
formes allotropiques différentes ont pu étre déce-
lées en fonction de la température et de la pression.
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Phase Il

Pression (k bar)
N

Phdse Il ! Phase |

: :

. .

.

2 ‘ ‘

P | < Phase IV!

0

20 0 60 80 100

Température (°C)

1. Que représentent les frontieres P = (1) des
différents domaines ?

2. On se place a I’équilibre entre deux phases o
et B. On note u, (7, P) et ],LB‘(T, P) le potentiel
chimique du corps pur dans chacune des deux
phases. Méme ¢’il s’agit de phases condensées, ces
potentiels chimiques dépendent de Tet P

a. Quelle relation existe-t-il entre p (7, P) et
HE (T, P) sur la courbe d’équilibre correspondante ?

b. On se déplace de dP et dI" tout en se mainte-
nant sur la courbe d’équilibre ; en déduire une rela-
tion entre dP, d7, les volumes molaires V,, Vg
et les entropies molaires S, , S des corps purs.

c. En déduire I'expression de la chaleur latente de
changement de phase en fonction des volumes
molaires des deux phases et de la pente de la courbe

Ay gH = TA, _)BV(%)SM la combe (relation de

d’équilibre
Clapeyron).
3. Que signifie une pente positive ?
4. Quels sont les changements de phase du PTFE
observables sous la pression de 1 bar ?

© Nathan, classe prépa
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corrigés

Tester ses connaissances

b 1 Réponse b. Pour une mole de corps pur :

du* = V'dP-§dT — (ai) -8 <0.
9T )

Le potentiel chimique est une fonction décroissante
de la température a pression constante.

D2 Réponse a. Pour une mole de corps pur :

du* = V'dP-§dT — (ai) -V >0.
oP)r

Le potentiel chimique est une fonction croissante de

la pression a température constante.

D 3 Pour une mole de corps pur :

du* = V'dP-§dT — (ai) -V

oP)r
D’apres son équation d’état PV = nRT, le volume
molaire d’un gaz parfait vaut 1" = R—PZ d’on, a tempé-
rature constante : du” _ | RT.
dp P 4P
Il nous reste a intégrer ’équation du” = RT 5

atempérature constante, entre les deux états
PO P

; et | | .

Wi, PY  |u(T, P)

On trouve : W*(T, P)—p*(T, P = RTln(PO)

Soit, puisque p*(7, P%) = pu(7),
potentiel chimique du gaz parfait :

I'expression du

WH(T, P) = wO(T) + RTln(}%)

D4 A I’équilibre du changement de phase 1 = 2:
AoG = —u1 = 0= A H-T 5xA 58
ce qui permet de relier, a la température du change-

ment d’état, 'enthalpie et 'entropie standard de
A1—)21-{ .
T 12
En particulier, si le changement d’état a lieu sous la
pression de référence P = P =1 bar, on aura
A1—>211 0
T 1-2

changement d’état : A;_,§ =

ApS80 =

D 5 On cait I’égalité des potentiels chimiques a

équilibre liq = gaz: Wiq = Wy, pour en déduire

. P*
la relation uﬁq(T) = ugaZ(T) + RTln(ﬁ)'

P 6 Soit I'équation de réaction liquide = gaz. Légalité

des potentiels chimiques au changement d’état conduit
. . P
a la relation : uﬁq(T) = ugaz(T) + RTln(ﬁ).
On en déduit :
P*
B GT) = gD = io(D) = ~RTIn(5).
On utilise alors la relation de Gibbs Helmholtz

dJ H .
57 (% = -7 (¢f chapitre 1).

P*
—RTln(——)
Alors : di(A“PG )_ _A"aPHO _d P

T 72 dT] T

- *ar{n(F)

P A oqr
i i - L_.
soit d(ln(POD R 72

Signalons que I'on peut arriver plus simplement a cette
expression si on a déja traité en cours la relation de
Van’t Hoff. Pour I’équilibre liq = gaz, celle-ci s’écrit :

d 0})) =
ﬁ,(ln(K ) =
(P*)
PO P 0
i

soit d(ln G’_’;D AvaﬁH ‘;,]21

Si on considére A, ,, //° indépendant de 7 cette relation
Po P

T T

vap

donne par intégration entre deux états et

P P P\ _ Ay, H (T dT
jP:P"d(ln( PO D_ R -[TV,,PT2

D’oti 'expression demandée :

() =257 1)
P)T TR \TT

vap

7 Réponse b. Si on compare deux composés 1 et
2 : le composé le plus volatil est celui qui passe le
plus facilement a I’état gazeux.

P
(1)
2
P (@)
Liquide
[ T T ——
Pret ~f===-- f
Ti T2 T T

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa
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C’est donc :

* celui qui a la température d’ébullition la plus basse
pour une pression donnée ;

* celui qui a la pression de vapeur saturante la plus
élevée pour une température donnée.

Sur 'exemple du graphe, le composé (1) est le plus
volatil.

dH® o
ﬁ_cP’

I'enthalpie molaire est une fonction croissante de la

D 8 a.En dehors du changement d’état :

température. Si COP est indépendant de la température,

la courbe HO(T) sera constituée de portions de droites.
Lenthalpie molaire n’est bien sar pas continue au
changement d’état puisqu’intervient I'enthalpie de
changement d’état. Signalons que Ienthalpie stan-
dard de vaporisation est plus importante que celle de
fusion (40 kJ - mol ~! contre 6 dans le cas de I'eau).

HO
Liquide

Solide
Ay HO = HO — HC
vap Gaz Liquide

b. D’apres le troisiéme principe de la thermodyna-
mique § = 0 pour 7 = OK.
En dehors de tout changement d’état, il « suffit »
d’intégrer ds _ & pour exprimer S en fonction
dr T

de la température. On obtient une fonction du type :
SUT) = Cyln(T) + Cse.
Lors d’'un changement d’état, a la température 7',
AChHO

T ch
S (ou %) n’est pas continue au changement d’état.

sous la pression P0: A ;S0 =

SO ' '
. .
' '
' 0 0
' Avap‘s"o = SGaz_ SLiquide
: = Aph?
H | Ta
' '
. . 1o
10 0 Ay
¢ A,USSO = -SLiquide* SSolide = -;-s
g : fus
' '
' '
i i
0 1 1
Tep T

Tfus

Savoir appliquer le cours

b T Le potentiel chimique d’un corps pur sous 1 bar
est égal a son potentiel chimique standard qui s’iden-
tifie a son enthalpie libre molaire standard. Ainsi :

Wgraphite (208 K, 1 bar) = g, 1. (298 K)
= gmpmte(298 K) - 298 x S;’mphite(Qgs K)
= 0-298%5,7

~-1,7-103 J-mol-!

udiamant(298 K, 1 bar) = uglamant(298 K)

= Hoprant (298 K) =298 x S5 (298 K)
= 1,9-103-298 x 2,4
~+1,2-10% J-mol!
On constate qu’a 298 K et sous 1 bar :
udiamant(298 K: lbar) > ugraphite(298 K7 lba‘r)

On peut alors affirmer qu’a 298 K sous 1 bar, le gra-
phite a le potentiel chimique le plus faible donc que
le graphite est plus stable que le diamant.

© Nathan, classe prépa
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k 2 Le potentiel chimique du diiode vaut :

- a Pétat solide :
Mo (T. P) = 1 (1) +RTIn(1) = iy o (T) 5
—en solution aqueuse :

[1y(aq)]
it (T2 P) = W) (1) + RTIn( 252

A Tléquilibre, le potentiel chimique de I, est le
méme dans les deux phases : on en déduit :

I
M(I)2<s)(T) = l-l?g(aq)(T)+RTln([ 22’;‘1)])

[I(aq)]
AN 1l ,0)(298) = ugz(s)(QQS)—RTln( acoq )

= 0-8,314x2981In(1,26 - 10-3)
= 16 541

I (aq)(298)=16,5 kJ - mol 1.

3 Le potentiel chimique du dioxygene est le méme
dans toutes les phases du systtme a I’équilibre :
Ho,g) = Ho, -

Compte tenu des expressions des activités en phase

P . C
gaz (}To) et en solution aqueuse (C_’O)’ on peut

- 0 P 0 9
écrire : |1, () + RTIH(}TO) = 10, @aq + RTln(C—,).
On exprime alors la concentration C en dioxygeéne
en solution :

C= C'0£ exp[

PO RT

0 0
Ko, ~ “Oz(aq)]

0,2 0-16 300

=~2,77-10-* mol - L-1.
C=3-10-* mol - L-1.
Par litre d’eau, on peut donc dissoudre 3 - 10~*mol
de O, soit un volume de
nRT _3-10*x 8,314 x 298
PO 10°
son rouge dispose donc d’environ 7 mL de O, par litre
d’eau !

=7-106md... le pois-

4 Comme la pression est fixée, la température du
changement d’état du corps pur est constante (tant
que les deux phases coexistent). Ce résultat se traduit
graphiquement par Pexistence d’un plateau sur la
courbe d’analyse thermique.

Température

Gaz

Gaz = Liquide

Liquide

Liquide = Solide

Solide

Temps
Lors du refroidissement du liquide on observe fré-
quemment un phénomene de surfusion (en pointillé)
qui traduit un retard (cinétique) a la cristallisation.

Chimie MP, PT - © Nathan, Glasse pripa
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S’'entrainer

) 1 1. On cherche T telle que P* = 760 torr ; soit
In(P*) = 6,63 = 6,63 = 18,10—40%:

4 030

= m:351 K =78 °C.

T

4 030
298

= 0, 128 bar.

2. A 298 K: In(P*) = 18,10

x _ _97x1
P* = 97 torr = 760

= 4,58 donne

0,128 x10°x 1

m— = 5,16 mol

1 m® de gaz contient donc
de benzeéne.

La masse molaire du benzéne (CzHy) valant 78 g - mol |,
ona 5,16 x 78 = 402 g de benzéne par m?® d’air.

105x 1

g 3 1o 5 ~
Par ailleurs 1 m® d’air contient 8-——-,3 11903 40, 36 mol
de gaz.
La fraction molaire en benzéne vaut alors :
MBenzene 5, 16 0’ 11

XBenzéne =

nBenzéne+najr= 5,16+40, 36:
= 110000 10-6 = 1,1 - 105 ppm.

La teneur en benzéne est de 402 - 103 mg/m? d’air soit
environ 1,1-10° ppm !
Le seuil de toxicité est donc largement dépassé.

2 1. Pour une mole de corps pur :

* * * ai* _ *
du® = V*dP-§"dT = (ap)r -
D’aprés son équation d’état PV = nRT, le volume
molaire d’un gaz parfait vaut V" = % d’ou, a tempé-
rature constante : ir - V= P
S ) . o dP . .
Lintégration de I'équation dy, = RT 5 » & température
constante, entre les deux états | 0 P .

donne I'expression du potentiel chimique du gaz parfait :

. P
u, (T, P) = ug(T) + RTln(}TO)-

2. La relation (aaip) = V" demeure valable. On sup-
7

pose le volume molaire V* =V de la phase condensée
pure indépendant de la pression.

Lintégration de I'équation : du; = V_dP, a tempéra-
pr

ture constante, entre les deux états .
Wy (7, P)

PO ¢
€
we(7)

conduit a 'expression du potentiel chimique en phase
condensée lorsque 'on ne néglige pas I'influence de la
pression sur le potentiel chimique :

Wi (T, P) = pug(T) + V(P P).

3. Léquilibre liquide = vapeur étant monovariant
(comme tout équilibre de changement d’état d’ailleurs),
la pression, a 'équilibre, est fonction de la température
et vice-versa. Sur le diagramme (P, T), léquilibre se
traduit donc par une courbe pour le changement d’état.
Un point sur la courbe est représentatif d’'un état d’équi-
libre du systeme, en dehors de la courbe P(7) on a
existence d’une seule phase : soit la phase liquide (au
dessus), soit la phase gaz (en dessous).

A Péquilibre on a, pour le corps pur étudié, égalité des
potentiels chimiques dans les deux phases :

h(T. P) = i (T, P) soit fy(T) + RTIn( 5} = w(D).

4. Léquation aux dimensions permet de déterminer les

A(o(5)) e
dT T (RT)®

coefficients a et b dans 'expression

P*
d(in(5))
dT
dimension.

Les grandeurs L, et RT sont homogenes a des éner-
gies molaires, elles s’expriment en ] - mol™.

(L,)°
RT?
(J . mol*l)”* I(K)l -b

s

s'exprime en K-! puisque ln(%) est sans

a donc unité  des

Le terme comme

0=a-1=a=1
1=1-be=b=2

dT  ~ RT?
Apres séparation des variables, l'intégration de la

On en déduit que {

soit la relation :

. P L.dT .
relation : d(ln(ﬁ)) = R72 entre les deux états
Pr=P o | conduit, en considérant L, comme
T=T, T

indépendant de la température, a

({3 %15 = w(3)--7G-2)
P PY))” Rlp, T2 PY)" R\T T,)

AN.: P~ P"exp(lQ,G - @)

soit, pour 7 = 1673 K: P* =2 -10* bar.

© Nathan, classe prépa
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S

, 3A I’équilibre le potentiel chimique du nickel carbo-

nyle dans les deux phases est le méme : p; = u, , d’'ot
Priccoy, e
ug =] I,Lg+ RTIH(Tg)
0 P 0 0 P
- ug+RTln(ﬁ) = ulopl = —RTln(ﬁ).

Utilisons la relation de Gibbs Helmoltz i (% = (i
P

oT S
pour déterminer I'enthalpie standard de vaporisation et
la relation @_?") = —§ pour déterminer I'entropie stan-

P

dard de vaporisation.
1. D’apres la relation de Gibbs Helmholtz :

i(ug—ug) _ (Hy—H) A H

d7\ T T2 T2
HO HO P
g M _p(E - .
Or 7 = Rln( :) , en dérivant par rapport a la

température on obtient :

i(uié—u?) - k(%)

d7\ T d7\ PO
d P A, HO
L. . a £ _ Tva .
On en déduit finalement : T T(ln ( POD _LR T
P 3493
Sachant que ln(ﬁ) = 11,0537—T, on trouve
P*
Inl =
d( H(POD _ A H | 3493
dT =~ RI? =~ T2
. AvapHO 1
Soit : <R - 3493 & AvapH‘) = 29,0 kJ - mol-1.
o . G\ _ )
2. D’apres la relation (ﬁ)P =-8:
d, o o 0 0
a?(ug_lW) = —(Sg—S() = _AvapSO‘

il
o

température on obtient :

d o o _ d P pP*
A7 M5~ = ~RT7(In( ) -Rin(75).
On en déduit finalement :

d P P
0 — @ = =
B8 = RTS T(ln( POD + Rln(Po)

Sachant que ln(%) = 11,0537—%, on trouve

Or Hg = u?; = —RT ln( ) , en dérivant par rapport a la

0

3 34
AyyS° = w,%n R(l 1,0537_712) = 11,0537 xR.
Soit : Ay S0~ 91,9 J - K1 - mol-L.

Remarque : si le cours sur les équilibres chimiques a été
traité, on peut accéder plus rapidement au résultat.

Chimie MP, PT - © Nathan, Glasse pripa

On traite 'équilibre de changement de phase comme
un équilibre chimique classique.

Lorsque I’équilibre de vaporisation :

Ni(CO),(€) = Ni(CO),(g) est installé, le quotient
réactionnel est égal a la constante thermodynamique de

(5)
laréaction : O, .4 = ? = % = KO,
Puisque I'on précise que A, /" et A,,, S sont indépen-

dants de la température, on se place dans 'approxima-
tion d’Ellingham ; on peut alors écrire, pour I'équilibre
de changement d’état : A,,,G° = A, H'— TA,, 5.

Par  définition de K, on a également

Avap G’ + RTIn(K°) = 0; ce qui conduit a la relation :

P _ _ Avap GO _ AvapH)_ TAvap*S‘)
ln(ﬁ) =) =-=x7 =~ RT

_ A Agpf1
R R T

On trouve alors, par identification :

AV&P'SO g ( -1 -1
—E— = 11,0587 & A,,, 8= 91,9 J - K-! - mol

Ay HY
- BB = 3403 & A, H"~ 29,0 - mol!

. P 3 493
3. La relation ln(ﬁ) = 11,0537—T donne la

pression de vapeur saturante en fonction de la tempéra-
ture mais également la température d’ébullition pour
une pression donnée. Si on prend P* = P°, on trouve :
P _ (PN 3493
ln(}To) = ln(ﬁ) =0 = 11,0537 - T,
_ 3493
11,0537

Remarque : on vérifie, bien sir, que sous la pression
P = PV, la température de changement d’état 7, est

= 316 K.

Ao H°
telle que : 7, = —Aﬁp_S'T

vap

, 4 1. La température de changement d’état d’un corps

pur est fixée deés lors que I'on impose la pression. Vice
versa, la pression pour laquelle le changement d’état
intervient est fixée si I'on impose la température. Les
frontieres P = f(T) sur le diagramme représentent la
relation qui existe entre pression et température a I’équi-
libre de changement de phase :

*sur la frontiere, on a équilibre entre les phases
concernées ;

* en dehors de ces frontiéres on a rupture d’équilibre.
On se trouve alors dans le domaine d’existence d’une
seule phase.
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2. a. A Téquilibre du changement de phase o. = B, ona
égalité des potentiels chimiques : | Lo (7, P) = Wwg(7; P). |

b. Tant que I'on se maintient sur la courbe d’équilibre

P = f(D),

par rapport aux variables 7 et P, sur la courbe de chan-

cette égalité reste vraie. En différentiant

gement d’état, on a dy, = dyg
soit :| Vyd P— S;d T = VydP- S3dT.

c. On tire de I'égalité précédente que, sur la courbe de
changement d’état du corps pur :
dP _ S5-8s _ Ay pS
dr ~ Vi-Ve T AV
Par ailleurs, I'égalité des potentiels chimiques a I'équilibre
du changement de phase p, (7, P) = pg(7, P) donne :
Hy-TS, = Hy-TSg < (Hy, - Hp) = T(S; - Sp)
soit Ay g H = TA,_pS.
On en déduit la formule de Clapeyron :
(d_p) CApS  AgpH

AT )y 1a courbe dequiibre ~ DospV TAgspV

dpP

S A, ,gH=TA V(—)
o= L dr sur la courbe d’équilibre

Remargue : Si on s’écarte de la courbe de changement
d’état, on n’a plus égalité entre les potentiels chimiques et
les dérivées partielles (par rapport 2 7ou P) n’ont aucune
raison d’étre égales. Par exemple, si on se déplace sur une

@ o .
a—TuB)P. Une modifi-

cation de la température (2 pression constante) ou de la
pression (& température constante) induira la disparition
d’une des deux phases et donc la rupture d’équilibre.

. J .
horizontale, on aura (a—T uu)P z (

3. Si, par rapport a une frontiere le domaine B appa-
rait a droite du domaine o, il faut augmenter la tempé-
rature (a pression constante) pour passer de o a f3, le
changement de phase est alors endothermique :
AgspgH > 0.

Si, par ailleurs, la pente de la courbe P = f(T) est
positive, on peut en déduire que A, ,gV>0: le
volume molaire de la phase B est donc plus grand que
celui de la phase o ou encore, puisque

masse molaire

mique de B est plus faible que celle de o.

volume molaire = la masse volu-

4. On trace une horizontale pour P = 1 bar. On
observe les changements de phase :

o II>IV vers 38 °C ;

« IV—I vers 44 °C.
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Diagrammes binaires
liquide-vapeur

a un gaz parfait.

On étudie, dans ce chapitre, I’équilibre de changement d’état liquide = vapeur d’un systéeme
binaire. Les deux constituants A et B du systéme ne réagissent pas entre eux (ce qui n’exclut
pas Pexistence d’interactions moléculaires). La phase gaz est idéale, chaque gaz est assimilé

A Détat liquide A(€) et B(€) sont, dans le cadre du programme :
— soit totalement miscibles : on a alors une seule phase liquide homogene ;

— soit totalement non miscibles : on a alors deux phases liquides.

Constituant A (g)

GAZ

Constituant B (g)

T

Ha e = Hag

Constituant A (€)

LIQUIDE

i Up ¢ = Mp g

Constituant B (€)

tuant est le méme dans les deux phases.

- la température 7';
- la pression totale P;

3 - Diagrammes binaires liquide-vapeur

On rappelle que, le systeme étant a I'équilibre, le potentiel chimique de chaque consti-

) T Variance d’un mélange binaire,
théoréme des moments chimiques

1.1. Parameétres intensifs descriptifs du systéeme
et relations entre eux

Dans le cas le plus général, les parametres intensifs nécessaires a la description du systeme sont :

© Nathan, classe prépa
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retenir I'essentiel

n n

les fractions molaires x, = 2 ety = 5 pour chaque phase homogene dans
ny + ng ny + ng

laquelle se trouvent n, mole de A et n; mole de B (on peut, dans certains cas, préférer

travailler avec les masses m, et my présentes dans la phase étudiée, les parameétres inten-

. . . . LN
sifs de composition de la phase sont alors les fractions massiques : ®, = ———— et
g
0 = —).
mp + my

Quelles sont les relations entre ces parametres intensifs ?

* Pour chaque phase dans laquelle les deux constituants sont présents, on peut écrire une
relation entre les parameétres de composition de phase: x,+x; = 1 (ou bien

0, +0p = 1). Les données de x, et xp étant redondantes, on choisit, par la suite, xp
comme paramétre de composition de phase (mais on aurait tout aussi bien pu choisir x,) .
* Pour chaque espéce i présente dans les deux phases a I'équilibre, on peut écrire I’égalité
des potentiels chimiques u; , = p; ,. Cette égalité conduit a une relation entre les para-

metres intensifs puisqu’elle peut s’écrire, en fonction des activités :
u?’g(T) +RTIn(a; ) = },t?, (1) + RTln(xi’gpii)) (a;, étant Pactivité du constituant i

dans la phase liquide, éventuellement égale a 1 si le constituant est seul dans sa phase).

1.2. Systéme homogene liquide ou gazeux

Les parametres intensifs nécessaires a la description du systéme sont la température 7, la
pression P et les deux parametres de composition de la phase étudiée, par exemple les
fractions molaires x, et xz. On a donc 4 parametres intensifs.

Une seule relation existe entre ces parameétres : x, + x5 = 1.

Dans ces conditions : la variance vaut v = 4 -1 = 3:|v = 3.

Ainsi, dans un diagramme isobare (pression fixée), il apparait tout un domaine dans lequel
la composition du systeme monophasé et sa température peuvent varier.

De méme, dans un diagramme isotherme (température fixée), il apparait tout un domaine
dans lequel la composition du systéme monophasé et sa pression peuvent varier.

1.3. Systeme biphasé : théoréme des « moments
chimiques »

Deux phases sont présentes dans le systéme a I’équilibre. On rencontre ce cas de figure,
dans la pratique :

- soit lorsqu’on a un mélange homogene liquide (constituée de A(€) et B(¢)) en équilibre
avec la phase gaz (constituée de A(g) et B(g)) (¢f. paragraphe 3.1) ;

— soit lorsqu’on a un constituant liquide seul dans sa phase en équilibre avec la phase gaz
(constituée de A (g) et B (9)) (¢f paragraphe 3.2).

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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Remarque

On note parfois xp
la fraction molaire de
B en phase liquide et
yp sa fraction molai-
re en phase gaz.

Phase gaz en L N I
i e liquide homogene (A(€) + B(¢)) liquide pur (A(€) ou B(¢))

AT CITCSHntCnSits Température 7, pression P, pour la phase gaz x g ¥B, g

descriptifs du systeme

Pour la phase liquide x, ;, x5 , |Pour la phase liquidex, , ou x5

Nombre de .

R . . 6 5
parametres intensifs

Xp, g+ X, g = 1 Xp, g+ X, g = 1
Relations entre les Xy ¢t+xp =1 xp¢=louxg (=1
parametres intensifs Ha, ¢ = Ma, g Ha ¢ = Ha g Oullp ¢ = Ug 4
Up, ¢ = Up, ¢

Nombre de relations 4 3
Variance 2 2

Ainsi, lorsque 2 phases sont présentes a 'équilibre, la variance vaut m

Puisque la variance vaut 2, si on impose la pression et la température alors la composition

des phases est parfaitement déterminée a 'équilibre liquide vapeur.

Les diagrammes d’équilibre des mélanges binaires vont nous permettre (¢f paragraphes 2.

et 3.) de connaitre la valeur de la fraction molaire x5 , du constituant B dans la phase gaz

ainsi que la valeur de xp , dans la phase liquide (valeur éventuellement égale a 0 ou 1).
g

ny+ng

A température et pression fixées, on peut reporter sur un axe : xg, XB, g> XB, ¢~ Ces gran-

deurs sont connues. On peut aller plus loin puisque I'on peut accéder aux quantités de

matiére présentes dans les deux phases.

Envisageons, par exemple, le cas de figure ci-dessous :

La composition globale de ’ensemble du systeme est xg =

L M G
phase liquide systéme global phase gaz
| | |
Xg ¢ Xg Xg, ¢ Xe

Notons n, n, et n, les quantités de matiére respectivement dans le systéme global, dans

la phase gaz et dans la phase liquide.

Par conservation de matiére pour le constituant B, on peut écrire fp = fig o + N ¢ .
- — —
= xBn = xB,g"g = xBJne

2 AT — —
D’ou| xgn = xp .+ Xp (N & Ap(ng+mng) = Xp M, +Xp (N

Le point M (d’abscisse xp) est le barycentre des points L (d’abscisse xp () et G
(d’abscisse x5 ,) affectés de coefficients égaux aux quantités de matiére des phases.

De la relation précédente on peut tirer :
_ MG _ T T
ne(xg—xg () = ny(xg ,—xp) = 7 n—g <= MG = n,LM.

© Nathan, classe prépa
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Attention
11 s’agit bien ici de la
quantité totale de ma-
tiere dans chacune
des phases et non de
la quantité de B dans
les différentes phases
et dans le mélange
sous prétexte que I'on
parametre les com-
positions par xg .

N

retenir I'essentiel

Mais, de toutes les relations que 'on peut écrire a propos des barycentres, la plus utile est
certainement celle qui fait intervenir la quantité de matiére totale :

¢ _ quantité de matiére dans la phase liquide
n quantité de matiére totale du systéme

e
LG

ou LM _ 7,  quantité de matiére dans la phase gaz

IG n  quantité de matiére totale du systeme

Notons enfin que si 'on utilise les fractions massiques wg, 0p , et 0p ; du constituant B,

le théoreme des moments chimiques donne une relation entre les masses

AE m; _ masse totale de la phase liquide

c m masse totale du systéme

m masse totale du systéme

@ m,  masse totale de la phase gaz.
GL

1.4. Trois phases présentes a I’équilibre

Ce cas de figure va se rencontrer lors de I'équilibre entre la phase gaz et les deux liquides
non miscibles.

Chaque constituant liquide est seul dans sa phase.

Les parametres intensifs nécessaires a la description du systéme sont la température 7, la
pression Pet les deux parametres de composition de la phase gaz : x, , et xp ,.

On peut écrire entre ces quatre parameétres intensifs :

© Nathan, classe prépa

- larelation liant x, , et xg , en phase gaz x5 ,+xp , = 13
— pour I'équilibre A(€) = A(g):

P
Ha e = Mo ¢ &= HOA,e(T) = MOA,g(T)+RT1n(xA,g17));
— pour I’équilibre B(€) = B(g):

P
Mp,¢ = Mg ¢ < W (D) = H%,g(T)‘*'RTln xB,gITO)-

Dans ces conditions, la variance vaut v = 4 -3 = 1:|v = 1.

Les conséquences sont importantes :

— si on fixe la pression : la température ainsi que la composition de la phase gazeuse sont
parfaitement déterminées ;

— si on fixe la température : la pression ainsi que la composition de la phase gazeuse sont
parfaitement déterminées.

Conclusion : des différents cas de figures précédents, on peut tirer que la variance
al’équilibre pour le mélange binaire vaut : v = 4 —¢, ¢ étantle nombre de phases
présentes.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa



) 2 Diagramme d’équilibre isotherme
liquide-vapeur d’'un mélange binaire idéal

2.1. Mélange idéal : définition, propriétés
® On rappelle qu’un mélange liquide est idéal si le potentiel chimique de chaque consti-
tuant is’écrit : W, (7, P) = !.L?’ ¢(T)+RTIn(x; ;) (x; , étantla fraction molaire du cons-
tituant 7 en phase liquide).
A Péquilibre i (liquide) = i (gaz), I'égalité du potentiel chimique du constituant i dans les
deux phases s’écrit : W; (T, P) = W (T, P).

P
* Pour le corps pur : u‘i), (1) = ug g(T) + RT7T1n (F'O) avec P/, pression de vapeur satu-

rante du constituant 7 ;

N—

P.
° Pour le constituant ¢ dans le mélange : I.L?,e(T) +RTIn(x; () = ug g(T) + RTln([—,é

avec P;, pression partielle du constituant i en phase gaz.
En soustrayant membre a membre les deux expressions précédentes, on trouve :

P; P; P
RTIn(x, ) = RTln(FO)—RTln(ﬁ) = %= 3, do:

Pour un mélange liquide idéal, P; = x; ,P; : la pression partielle en phase gaz du
constituant 7 est proportionnelle a la fraction molaire de ce constituant en phase
liquide (avec comme coefficient de proportionnalité la pression de vapeur saturante).

© Nathan, classe prépa

Remarque : on peut également dire qu’un mélange liquide est idéal si la pression partielle
P; de chaque constituant du mélange est proportionnelle a sa fraction molaire en phase
liquide avec un coefficient égal a sa pression de vapeur saturante :

W= H?,e +RTIn(x; o) & P, = x; P!

2.2. Diagramme isotherme du mélange binaire idéal

On fixe la température et on choisit, par exemple, la fraction molaire du constituant B
comme parametre intensif de composition des phases. On trace un diagramme avec en
ordonnée la pression et en abscisse la fraction molaire du constituant B, soit dans la phase

liquide (xp (), soit dans la phase gaz (xp o)
On trace sur ce diagramme (fig. 1) les courbes représentatives :

— de la pression totale P en fonction de la composition de la phase liquide xp , (dans le
cas d’'un mélange idéal on obtient une droite) ;

— de la pression totale Pen fonction de la composition de la phase gaz Xg, g-

3 - Diagrammes binaires liquide-vapeur ‘
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m T = Constante

Remarque

Par la suite, on por-
tera uniquement xg
en abscisse et on at-
tribuera la fraction
molaire soit a la pha-
se liquide, soit a la
phase gaz en fonc-
tion du contexte.

52‘

Courbe de rosee

Ps

° Pour une pression donnée :

- la courbe P(xp () en couleur donne la
composition de la phase liquide; cette
courbe est appelée courbe d’ébullition ;
—la courbe P(xg ) ennoir donne la compo-
sition de la phase gaz ; cette courbe est appe-
lée courbe de rosée.

On se rapportera a 'exercice « Savoir appli-
quer le cours » n° 2 pour 'expression analy-
tique des courbes P(xy ,) et P(xB,g).

X, ¢
Xg. g

P

On fixe la pression.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

Diagramme isotherme d’un mélange binaire idéal

T = Constante P

Liquide

X, ¢

0 Xg, ¢

Xg, g
XB, ] 1

Les courbes de ce diagramme délimitent trois domaines du plan :

— aux faibles pressions : le systtme monophasé Gaz (ou vapeur séche) ;

- aux fortes pressions : le systéme monophasé Liquide ;

—entre les courbes : le domaine biphasé d’équilibre Liquide = Gaz (ou Liquide = Vapeur).
Deux phases étant présentes, la variance vaut 2 (¢f paragraphe 1.3). A température et pres-
sion fixées la composition du systeme est parfaitement déterminée. Si M est le point repré-
sentatif de ’ensemble du systeme, pour obtenir la composition de celui-ci, il faut tracer la
droite horizontale passant par M. Ses intersections avec les courbes d’équilibre donnent
les compositions des phases : en L (abscisse xp ) on a la composition du liquide ; en G
(abscisse xp ), on ala composition de la phase gaz.

) 3 Diagramme d’équilibre isobare liquide-vapeur
d’un mélange binaire

3.1. Cas des liquides miscibles en toute proportion

Dans ce cas, le liquide est homogeéne (une seule phase) puisque les liquides sont miscibles.
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Attention

Pour vos représenta-
tions graphiques ; le fu-
seau doit étre « tendu »
entre les points (0, 77)
et (1, 7y) sans passer
par un extremum.

3.1.1. Diagramme isobare d’un mélange idéal

a. Diagramme

Diagramme isobare d’un mélange binaire idéal

T P = Constante T
Gaz

Ta

o,
Liquide Ts

0 1 Xg

Le domaine d’équilibre liquide = gaz apparait en blanc a I'intérieur d'un « fuseau ». En
dessous on a le domaine du liquide, au-dessus celui de la vapeur séche.

La courbe du dessus (en noir) est la courbe de rosée. Elle donne, a I’équilibre, la compo-
sition de la phase gaz. Elle sépare le domaine du gaz de celui de I’équilibre liquide = gaz.
La courbe du dessous (en couleur) est la courbe d’ébullition. Elle donne, a 'équilibre, la
composition de la phase liquide. Elle sépare, ici, le domaine du liquide de celui de 'équilibre
liquide = gaz.

® Remarque 1 : deux définitions sont admises pour les courbes de rosée et d’ébullition :

— soit on considére que ce sont les courbes qui, a I'équilibre, donnent la composition des
phases (phase gaz pour la courbe de rosée, phase liquide pour la courbe d’ébullition) ;

- soit on considére que ce sont les courbes qui sépa-
rent le domaine du gaz (pour la courbe de rosée) ou
du liquide (pour la courbe d’ébullition) du domaine
biphasé liquide-vapeur.

La premiére définition sera privilégiée par la suite.

® Remarque 2 : siécart al'idéalité demeure faible, on
conserve un diagramme avec un seul fuseau, méme
si ce dernier est déformé.

C’est le cas, par exemple, du mélange eau-ammoniac
ci-contre.

6°C 6°C

100

Gaz

Liquide + Gaz

Liquide
-33

H.0 NHs XNH,

b. Composition du mélange liquide-gaz a I’équilibre a une température 7T

Soit, & une température 7, le point M (de
composition x,). Si ce point M apparait dans
le domaine d’équilibre liquide-vapeur, alors la
composition du systeme est parfaitement déter-
minée (la variance vaut 2 et on a fixé P et Tj).
Pour déterminer celle-ci on trace une horizon-
tale a la température 7 :

— Pabscisse du point L d’intersection avec la
courbe d’ébullition donne la composition x;
de la phase liquide ;

— I'abscisse du point G d’intersection avec la
courbe de rosée donne la composition x de
la phase gaz.

P = Constante T

Gaz

Liquide + Gaz
L

Liquide

. A

© Nathan, classe prépa
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Remarque

Contrairement au
corps pur, le change-
ment d’état du meé-
lange n’a pas lieu,
ici, a température
constante.

Attention

Bien représenter les
ruptures de pentes :
Iébullition est un pro-
cessus endothermique,
la condensation sera
exothermique.

54|

On peut alors écrire, d’apres le théoréeme des moments chimiques :

Rliqude _ MG _ %6~ %o
T iotal LG Xg—XL

c. Courbes d’analyse thermique
Soit un systeme fermé de composition x,, a la température 77, telle que le mélange soit
totalement liquide. Ce systéme est enfermé dans une enceinte adiabatique et on apporte
une quantité de chaleur constante par unité de temps. De telles courbes ont été tracées au
chapitre 2 dans le cas du corps pur.

T P = Constante roT
Gaz Gaz: d=1,v=3,v' =2
Ta
R ; ;
H . Liquide + Gaz :
' Liquide + Gaz d=2,v=2,V =1
. T T
Liquide | Ts Liquide : @ =1, v=3,v' =2
] 1 To
”
o XL Xo Xé1 Xg temps

Le point représentatif de 'ensemble du systéeme se déplace sur une verticale car on a un
systeme fermé. A la température 7" apparait la premiére bulle de vapeur (de composition
x¢). Le systeme possede maintenant 2 phases, la variance vaut 2. La pression est fixée,
on trouve donc une variance réduite de 1 : la température peut encore varier.
Cependant, la température augmente moins vite lorsqu’il y a changement d’état car une
certaine quantité de I’énergie apportée sert a provoquer ’ébullition du systéme (processus
endothermique). A la température 77 disparait la derniére goutte de liquide (de compo-
sition x7). Une rupture de pente apparait a nouveau sur la courbe d’analyse thermique.
On se trouve alors en présence d’une unique phase gaz.

3.1.2. Mélange non idéal : azéotropie

a. Diagramme

Le phénomene d’azéotropie apparait lorsque la courbe température en fonction de la
composition (a pression constante) du systéme présente un extremum.

Lorsqu’on a un azéotrope (point Z sur la figure ci-apres), le diagramme présente deux
fuseaux. La courbe d’ébullition et la courbe de rosée présentent un extremum de méme
nature et confondu au point Z. Le liquide et la vapeur ont, en ce point, la méme composition.
A équilibre du changement d’état on a 2 phases, la variance vaut donc v = 2 (¢f paragra-
phe 1.3). La pression est fixée. Par ailleurs, la fraction molaire de B est la méme dans les deux
phases. Cette relation supplémentaire entre parametres intensifs fait que la variance réduite
vaut 0 : le changement d’état de 'azéotrope a donc lieu a température constante.

Un azéotrope est un mélange liquide homogene de deux constituants qui bout a
température constante ; la vapeur et le liquide ont alors la méme composition.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Attention
II n’y a toujours
qu'une seule phase
liquide.

m P = Constante

Diagramme isobare d’un mélange non idéal
i P = Constante T

Ta

0 1%

Si les interactions entre les constituants A et B sont, en moyenne, plus fortes dans le
mélange que dans les corps purs séparés on doit s’attendre a une température d’ébullition
plus élevée. Le diagramme présente alors un azéotrope a maximum de température
(comme sur le diagramme précédent). Dans le cas contraire, on aurait un diagramme a
minimum de température.

Le domaine biphasé est scindé en deux, mais dans chaque cas on a équilibre entre une
phase liquide homogene et la phase gaz.

Lorsque la pression change, la température et la composition de I'azéotrope changent.

Par exemple, les coordonnées de I'azéotrope éthanol-eau valent : |*ean = 011 sous P = 1 bar
6 =78°C
et: |Yeau = 0,07 sous P = 0,25 bar ; c’est un azéotrope a minimum de température.

b. Courbes d’analyse thermique

T

Ta

Liquide

Liquide

Xg<Xz Xg = Xz Xg>Xz

Xg temps

Si le mélange liquide a la composition de 'azéotrope, le changement d’état a lieu a tempéra-
ture constante puisque la variance réduite est nulle (on a 2 phases, P fixée et xp , = xp ).

Pour une composition différente de celle de 'azéotrope, la courbe d’analyse thermique est,
en tout point, analogue a celle obtenue au § 3.1.1.c. pour un diagramme a un seul fuseau.

3.2. Cas des liquides non miscibles

Lorsque les liquides sont non miscibles, chaque liquide est pur dans sa phase ! La consé-
quence primordiale est qu’au changement d’état, si on part d’un mélange des deux liquides,
on aura 2 phases liquides et 1 phase gaz soit une variance v = 1 (¢f paragraphe 1.4).
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Comme la pression est fixée, la variance réduite est nulle. Ceci implique d’une part que la
composition de la phase gaz est parfaitement déterminée (notons-la xj) ; d’autre part que
la température est fixée tant que les 3 phases coexistent. Celle-ci est indépendante de la
composition du systeme (notons la 7).

On a une droite horizontale sur le diagramme binaire a la température 7. Le point

*H
H est appelé hétéroazéotrope.
H

Un hétéroazéotrope est un systeéme hétérogéne liquide (2 phases) en équilibre avec
sa vapeur.

3.2.1. Diagramme

Diagramme isobare de liquides non miscibles

T P = Constante T
K 2, G
az
& Ts
%
fO\S’ )
c e c
o o
= A()+G =
3 >
o Qo
© Y 2
© ' ©
[0 1 [0}
£ ! £
=1 : =1
8 A(€) + B(¢) | 8
0 Xy 1 %8

Le seul domaine monophasé est le domaine du gaz (au-dessus de la courbe de rosée).
Deux domaines d’équilibre liquide = gaz apparaissent sur le diagramme :

— a gauche : le constituant A liquide pur et la phase gaz ;

— a droite : le constituant B liquide pur et la phase gaz.

Les points sur la droite horizontale a 7" = T caractérisent un systéme triphasé contenant
A liquide pur d’une part, B liquide pur d’autre part et la vapeur.

La courbe d’ébullition est scindée en deux et se superpose aux axes verticaux des corps purs.
On peut aussi considérer (voir § 3.1.1.a) que la courbe d’ébullition correspond a la droite hori-
zontale pour la température 7';; puisqu’elle sépare le domaine d’équilibre liquide = vapeur
du domaine liquide (ici, deux liquides non miscibles).

En dessous de la température 7 se trouve le domaine biphasé du constituant A liquide
et du constituant B liquide.

Le systeme hétérogene constitué des deux liquides bout a température constante
T . Satempérature d’ébullition est inférieure a celle de chacun des deux corps purs.

3.2.2.Courbe d’analyse thermique

Sile mélange a la composition de I’hétéroazéotrope, on a un palier sur la courbe d’analyse
thermique. La variance réduite est nulle (on a 3 phases et la pression est fixée) ; la tempé-
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Fig. 5

rature est constante tant que les 3 phases coexistent. La vapeur obtenue a la composition
Xz de ’hétéroazéotrope.
Si le mélange liquide a, initialement, une composition différente de celle de 'hétéroazéo-
trope, quelle que soit cette composition la premiere bulle de vapeur apparaitra toujours a
la température 7'y;. On se trouve alors en présence de 3 phases et donc d’un palier sur la
courbe d’analyse thermique. La température est fixée jusqu’a ce qu’une phase liquide
disparaisse ; il s’agit soit de B si xg < xy, soit de A si x5 > xy. On chauffe alors un sys-
teme biphasé liquide (A ou B) - gaz ; la température peut & nouveau augmenter. Une rup-
ture de pente apparait lorsque la derniére goutte de liquide a disparu, on se trouve alors
dans le domaine du gaz.

Ta

™A

P = Constante T
. . G
| P °
i i All)+G
AOxE : BO¥G |, A(O) + B+ G
| | W o/ Al ta
/ A(€) + B(0) / A(0) + B(¢) / A0) + B(¢)
A(f) + B(€) Xg<Xy Xg = Xy Xg>Xy
1 X temps
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retenir I'essentiel

Avant la colle
—-_—"'—L._-__:_

Tester ses connaissances

> Corrigés p. 79

) 1

D 2

b 3

Soit un mélange binaire des constituants 1 et 2
a une température et une pression données.
On se réfere au constituant 2 et on note :

- Xy ¢ sa fraction molaire en phase liquide ;
- Xy sa fraction molaire en phase gaz ;

- %y (compris entre X9 ¢ et xy o) sa fraction
molaire dans le mélange ;

- n; et ny les quantités de matiére de 1 et 2
dans I'ensemble du systeme ;

- ny ¢ et ny , les quantités de 1 et 2 en phase
liquide ;

—ny g et ny  les quantités de let 2 en phase gaz.
Les relations suivantes sont-elles exactes ?

Ny et n X9 — X9 ¢
a L 8 .
My ¢+ Mgy Xy g Xy
b nl’g+n2,g_ xQ—xZ’f
ny + ny Xo g = %o ¢
g ¢ X9, X9
c. =L = 28 2
ny X9, g~ %2 ¢
d My tMy, Xy =Xy
Ny g+Ng e Xg—Xg ¢
e Ny gtNy e Xg—X9 ¢
Ny etng ¢ Ko g— %y
masse(liquide) _ ¥9 ¢ — %9
masse(totale) Xg ¢ — %9 ¢

On mélange 7,0 moles de A et 5,0 moles de B.
A température et pression données, la frac-
tion molaire de A vaut 0,40 en phase liquide
et 0,70 en phase gaz.

Quelles sont les quantités de matiere de A et
de B dans chacune des phases ?

A et B forment un mélange idéal. A est plus
volatil que B. Tracer I’allure des diagrammes
d’équilibre binaires (d’équilibre liquide

D 4

D 5

= vapeur) isotherme et isobare en fonction
de xy4.

Préciser la nature des phases dans les diffé-
rents domaines. Identifier, sur chacun des
diagrammes, la courbe d’ébullition et la
courbe de rosée.

Le diagramme binaire d’équilibre liquide-
vapeur de A et B (plus volatil que A) présente
un azéotrope Z. Les interactions moyennes,
a I’état liquide, entre A et B sont plus fortes
que celles des corps purs pris séparément.

1. Donner I’allure de ce diagramme en fonc-
tion de xp et préciser la nature des phases
présentes dans les différents domaines.

2. On part d’'un mélange gazeux que I'on
refroidit. Donner Pallure de la courbe d’ana-
lyse thermique dans les différents cas
suivants : xg = 035 0 <axg<x,; ¥ = X7
xy;<xp<lj;uxg=1.

Le diagramme binaire d’équilibre liquide-
vapeur de A et B (plus volatil que A) pré-
sente un hétéroazéotrope H.

1. Donner I’allure de ce diagramme en fonc-
tion de xp et préciser la nature des phases
présentes dans les différents domaines.

2. On part d'un mélange gazeux que I'on
refroidit. Donner P’allure de la courbe d’ana-
lyse thermique dans les différents cas
suivants : x5 = 035 0 <axp < xy; x5 = Xp;
xg<axp<l;uxp =1

3. Expliquer qualitativement ce qui se passe

au cours du temps quand on est sur le palier
a la température 7'y; de ’hétéroazéotrope.
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Savoir appliquer le cours

» Corriges p. 82

) 1

D 2

P 3

Un systeme contient 1,0 mole d’acide nitri-
que et 12,0 moles d’eau. A 110 °C sous 1 bar,
la fraction massique de la phase gaz en
HNOj vaut 0,10 alors que celle de la phase
liquide vaut 0,45.

Quelle est la masse de chacune des phases ?

M(HNOj) = 63 g- mol!;
M(H,0) = 18 g- mol-1.

On cherche a construire le diagramme
d’équilibre isotherme du mélange binaire
idéal. On note :

— Pla pression totale en phase gaz ;

— P{ et P; les pressions de vapeur satu-
rante des constituants 1 et 2 ;

— Xy et y, les fractions molaires du constituant

2 en phase liquide et gaz respectivement.

1. Montrer que I'expression de P en fonc-
tion de x,, P; et Py estune droite dont on
donnera I’équation.

2. Montrer que 'expression de P en fonc-
tion de y,, P; et P, estun arc d’hyperbole
dont on donnera I’équation.

3. Tracer I'allure du diagramme dans le cas
ou 1 est moins volatil que 2. Identifier les dif-
férents domaines.

4. Soit un systéme gazeux de composition
Xy = g ala pression P,. On comprime le
systéme, que se passe-t-il ? On prendra soin de
préciser pour chaque pression la nature et la
composition des phases présentes a I’équilibre.

Soit le mélange binaire chloroforme (1)-acé-
tone (2). On a relevé sous P=1 bar les

D 4

points anguleux (6 et 6 en°C) sur la
courbe d’analyse thermique.

Xq 0o |005| 01 | 02 | 0,3 | 0,36 | 0,4
0p | 61,7 62 | 62,3638 |64,2 | 64,4 | 64,1
O | 61,7 | 63 |63,3|64,1|64,3 64,4643
Xy | 0,5 | 06 | 0,7 | 0,8 09 1

Op | 63,5 62 | 604|585 57 | 562

Op | 64,1 |632| 62 | 60 |582 562

Tracer lallure du diagramme binaire iso-
bare. Préciser la nature des phases présentes
dans les différents domaines.

Le bromobenzeéne et ’eau sont deux liqui-
des non miscibles.

On donne les pressions de vapeur saturante
(en bar) en fonction de la température.

o (°C) 92 | 94 | 96 | 98 | 100
P, (bar) | 076|081 | 0,88 | 0,94 | 1,01
Py omo (bar) | 0,14 | 0,15 | 0,16 | 0,17 | 0,10

Estimer la température d’ébullition du sys-
teme {eau-bromobenzeéne} liquide sous la
pression atmosphérique ainsi que le rapport
des masses de bromobenzeéne et d’eau dans

la phase vapeur.
Données : 1 atm = 1,01 bar,
M., = 18 g-mol-! et

(&

My, omo = 157 g - mol-L.
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)1

)2

1 - Construction, point par point,
d’un diagramme binaire

Construction a partir des courbes d’analyse thermique

Soit le mélange binaire eau (1)-méthanol (2).

On donne, sous la pression de 1 bar, les courbes d’analyse thermique pour diffé-
rentes valeurs de x,, fraction molaire en méthanol.

Construire le diagramme binaire d’équilibre liquide-vapeur et préciser la nature
des phases présentes dans les différents domaines.

6°C A
100

ol e S

85
82

75
73

68
64

1 08 05 03

temps

Construction a partir de la composition des phases & une température
donnée

On cherche, ici, a tracer le diagramme d’équilibre du mélange binaire eau
(composé 1) — propan-1-ol (composé 2) en fonction de la fraction massique ®,
en propan-1-ol.

Pour cela, on introduit dans un ballon un mélange de m g de propan-1-ol et de
(100 — m) g d’eau. Aucune séparation de phases n’apparait pour les différents
systemes.

On porte le mélange a ébullition. On reléeve la température 7, a laquelle appa-
raissent les premiéres bulles de vapeur. La vapeur obtenue en tout début d’ébul-
lition est condensée. On mesure I'indice de réfraction du liquide ainsi obtenu ce
qui nous permet (en exploitant une courbe d’étalonnage) de déterminer la frac-
tion massique en propan-1-ol dans ce liquide ®5.

On obtient les résultats suivants :

m (g) 0 10 | 20 | 30 | 40 | 50 | 60 70 | 80 90 100

T,, (°C)| 100,0 | 95,7 | 93,3 | 91,5 | 90,2 | 89,1 | 88,8 | 88,5 | 90,0 | 91,7 | 97,0

; 0 0,32 | 0,38 | 0,47 | 0,52 | 0,59 | 0,66 | 0,72 | 0,75 | 0,83 1

Construire le diagramme binaire eau — propan-1-ol et préciser la nature des
phases présentes dans les différents domaines.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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On donne dans cet exercice les courbes d’analyse thermique. On apporte au liquide une quan-
tité de chaleur constante par unité de temps et on reléve la température du systéme maintenu
dans une enceinte adiabatique.

Partant du mélange liquide, I'évolution de la température en fonction du temps est linéaire.
Lorsque I'ébullition (transformation endothermique) apparait, une fraction de la chaleur appor-
tée « sert » a provoquer le changement d’état, le reste a élever la température du systéme. La
température augmente alors moins vite que précédemment ; on observe une rupture de pente
sur la courbe d’analyse thermique.

Partant d’'un mélange de composition donnée, les ruptures de pentes sur la courbe d’analyse
thermique permettent de déterminer les températures correspondantes sur la courbe d’ébulli-
tion et sur la courbe de rosée.

Les courbes pour x5 = 0 et x, = 1 permettent de déterminer les températures de chan-
gement d’état des corps purs.

Lorsqu’on chauffe les mélanges :

— la premiére rupture de pente correspond a apparition de la premiére bulle de gaz.
Lébullition commence ; le point représentatif du systeme se trouve sur la courbe d’ébullition.

— la seconde rupture de pente correspond a la disparition de la derniére goutte de
liquide. Le point représentatif du systeme se trouve sur la courbe de rosée.

6(°C) 6(°C) 6(°C)

X={1 0805 03 0

Temps X5

Les courbes d’analyse thermique permettent donc de construire, point par point, les
courbes d’ébullition et de rosée. Entre ces derniéres se trouve le domaine d’équilibre
liquide gaz.

Les courbes d’analyse thermique mettent clairement en évidence la différence de comportement
d’un corps pur et d'un mélange lors du changement d’état. Dans le premier cas, le changement
d’état a lieu, bien sir, a température constante ; dans le second cas il nen est rien.

Il faudra cependant étre vigilant : le changement d’état de certains mélanges dont la composition
est trés particuliere (azéotrope ou hétéroazéotrope) a également lieu 3 température constante.
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Dans la question précédente, on se placait a composition fixée pour déterminer le point sur la
courbe d’ébullition et celui sur la courbe de rosée. Cette fois, on place sur le diagramme a la
température T, le point appartenant a la courbe d’ébullition et celui appartenant a la courbe
de rosée.

On part d’'un mélange liquide de fraction massi- T p=po
que ®, , en propan-1-ol connu : Courbe Coutbe
masse de propan-1-ol d’ébulition de rosée
P,
o = m _om . G
207 7100-m + m 100 T TR . SRR i

fu (mesurée)
masse d’eau  masse de propan-1-ol

On éleve la température du systéme. Le systéme
est fermé, on se déplace, lorsque I'on chauffe le
systéme, sur une verticale sur le diagramme oy 0y 4

binaire isobare. (connu)  (déterming)

)

Lorsque I’ébullition apparait, on note une température 7',y. Sur le diagramme binaire,
on vient d’atteindre la courbe d’ébullition. Le point L sur la courbe d’ébullition a comme

L~ w
coordonnées L | ¢,
Teb

Les premiéres bulles de vapeur (de fraction massique ®,, en propan-1-ol) que I'on
recueille donnent, une fois condensées, un liquide de fraction massique ®%5. On a, bien
sir, 0y, = 0.
Soit, dans ces conditions, G le point de coordonnées G ©2.8 sur le diagramme.

T eb
Si on suppose 'équilibre liquide = vapeur atteint, le point G appartient a la courbe de rosée.

On construit alors point par point la courbe d’ébullition (points repérés par les carrés
[J) et la courbe de rosée (points repérés par les triangles A).

On obtient alors le diagramme suivant :

. - 88
! *® Azéotrope
0 05 072 @
L N . < . 0y = 0,72
e systeme eau — propan-1-ol présente un azéotrope dont les coordonnées sont .
T~88°C
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en conclusion i

La détermination expérimentale de points sur la courbe d’ébullition et sur la courbe
de rosée permet de tracer un diagramme binaire :

— les courbes d‘analyses thermiques donnent, pour une composition donnée, les
ordonnées des points sur la courbe d’ébullition et la courbe de rosée ;

— I'étude du début d’ébullition de mélange donne, pour une température donnée,
les abscisses des points sur la courbe d’ébullition.

L'une ou l'autre de ces approches fait I'objet d’'un TP cours dont il faut connaitre le
principe et I'exploitation.

2 — Diagramme isobare d’ébullition du systeme
acide nitrique/eau (d'apres E3A)

Soit le diagramme isobare liquide-vapeur du systeme {acide nitrique-eau} sous la
pression atmosphérique (P = 1,013 bar), sur lequel on a porté en abscisse, de gau-
che a droite, la fraction massique ®yyo, du mélange en acide nitrique.

T (°C)

130 P = 1,013 bar

120

110

© Nathan, classe prépa
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Dy

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 ® pyyo, (X< 100)

1 a. A quelles phases correspondent les différents domaines du diagramme ?
Comment se nomment les deux courbes ?
b. Comment s’appelle le mélange liquide dont la composition correspond a
’abscisse du maximum ? Quelle propriété possede un tel mélange ?
c. Quelle est la variance dans les domaines D, et D, ?

, 2 Un échantillon du mélange obtenu par la préparation industrielle de I'acide
nitrique est constitué, en tout, de 7= 4,00 moles ; il comporte 7z, = 0,30 mole
d’acide nitrique (HNOg: M, = 63,0g-mol~!; H,O: M, = 18,0g- mol ).
a. Calculer la fraction massique globale wyy(, en acide nitrique.

b. Sous quelle forme se trouve le systeme a 100 °C ?
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c. A quelle température faut-il porter échantillon pour qu’il commence 2
bouillir ? Quelle est alors la fraction massique en HNO; dans la premiere bulle
de vapeur ?

d. A quelle température 'ébullition se termine-t-elle si on opére en systéme fermé ?
Quelle est la fraction massique en HNO; dans la derniére goutte de liquide ?

3 En opérant en systéme fermé, on chauffe le systéme jusqu’a la température 110 °C.
Quelles sont, a cette température, la masse des phases et leur composition ?

4 Le mélange est introduit dans une colonne a distiller. Le gaz s’éléve lentement
dans cette colonne et le liquide y descend, le mélange restant constamment a
I’équilibre thermique dans la zone de colonne ou il se trouve. La température
est inhomogéne dans cette colonne ; la température au sommet est 77, et la tem-
pérature a la base, 7.

a. Ou se trouvent la température la plus haute et la température la plus basse ?
Que valent ces températures 7', et T} ? Quelles sont les compositions des deux
phases obtenues aux extrémités de la colonne ?

b. Une masse de mélange égale a 1 000 g est introduite dans la colonne. Quelle
est la masse de solution acide récupérée, une fois que le mélange est entiére-
ment séparé ?

c. Pour obtenir de I'acide nitrique pur, il faut utiliser un corps susceptible
d’absorber I'eau de la solution. Quel composé connaissez-vous, qui soit apte, de
par son caractere hydrophile, a remplir ce role ?

P résolution méthodique

)1a.

On propose un diagramme binaire d’équilibre liquide-vapeur avec azéotrope qu'il «suffit» de
légender. Le domaine d’équilibre liquide = vapeur correspond aux deux domaines entre la courbe
de rosée (au-dessus) et la courbe d'ébullition (en dessous). Il n’y a qu’un seul liquide homogéne ici.
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b. Le mélange liquide dont la composition correspond a ’abscisse du maximum s’appelle
I'azéotrope. Ce mélange bout, comme un corps pur, a température constante. La vapeur
obtenue a méme composition que le liquide de départ.

c. Le domaine D; correspond au domaine monophasé liquide.

3 parametres intensifs sont nécessaires a la description du systéme : la température et les
fractions massiques en phase liquide ®yno, ¢ et Oy o ¢ (la pression est fixée puisque
'on étudie un diagramme isobare).

Une seule relation existe entre ces parametres intensifs : Wyyo, ¢+ Op,0,¢ = 1.

La variance vautdonc v = 3—-1 = 2 soit v = 2.

On peut, en effet faire varier, en restant dans le domaine D, , la composition du systeme
en se maintenant a température constante ou faire varier la température du systéme tout
en conservant sa composition constante.

Une analyse similaire conduirait également a une variance de 2 dans le domaine monophasé
vapeur D,.

Le domaine D, correspond au domaine d’équilibre liquide = vapeur.

5 parametres intensifs sont nécessaires a la description du systéme : la température, les
fractions massiques en phase liquide ®yyq, ¢ et @y o ¢ et en phase gaz wyyo, ,

et @y, . (la pression est fixée puisque 'on étudie un diagramme isobare).

Deux relations peuvent étre écrites entre ces parametres de composition de phase :

OpNO,, ¢+ Op,0,¢ = 1 et Opno, ¢+ O,0,5 = 1- S
Par ailleurs, le fait d’étre a I'équilibre liquide = vapeur permet d’écrire 2 relations entre by
les parametres intensifs : £
pour H,O: g
0 0 P =
Hi,0,¢ = M0, < Hu,o,¢+RIIn(ay,0 ¢) = Up0, 4+ RTln(xH2O,gﬁ)) S
©
et pour HNO,:
= 0 RTI =l RT1 L
Huno,, ¢ = HuNo,, g < Huno,, ¢t n(ayNo,, ¢) = MHHNO,, g+ I\ ¥HNO,, 550 )
Ce ne sont pas directement les fractions massiques ((nHNos'f, OH,0,¢: OuNo,, ¢ €t On,0, g)
qui interviennent ici mais des grandeurs qui leur sont liées (respectivement les activités apno,, ¢
et ay,o ¢ dans le mélange liquide et les fractions molaires xno, o €t Xy,0,, €N phase gaz). On
pourra écrire une relation entre les paramétres intensifs chaque fois que I'un des constituants se
trouve, a I'équilibre, a la fois en phase liquide et en phase gaz.
La variance vautdonc v = 5-4 = 1 soit v = 1.
La variance vaut donc 1 dans le domaine D, (tout comme dans D). Si on fixe la tempé-
rature, la composition du systéme est parfaitement déterminée.
Pour connaitre la composition des phases en équilibre, il suffit, rappelons-le, de tracer une hori-
zontale a la température étudiée :
* I'abscisse du point d’intersection avec la courbe d’ébullition donne la composition de la phase
liquide ;
* I'abscisse du point d'intersection avec la courbe de rosée donne la composition de la phase gaz.
On peut, dans ce cas, appliquer le théoreme des moments chimiques pour connaitre les masses
respectives des phases (cf. question 3.).
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)za.

Inutile, ici, de chercher une formule littérale. On donne la quantité de matiére totale : 4,00 mol et
la quantité d’acide nitrique : 0,3 mol. On en déduit la quantité d’eau. On passe ensuite aux masses
d’acide nitrique et d’eau. Ce qui permet alors de calculer la fraction massique en acide nitrique.

0,30 mol HNO, < 0,3 x 63 = 18,9 g HNO, m(HNO,)
= | o =
3,70 mol H,0 < 3,7x 18 = 66,6 g H,0 HNO: ™ m(HNO,) + m(H,0)
18,9
AN (oHNO3 = m = 22 0/0.

Le systéme est fermé. On se place sur une verticale correspondant 8 0o, = 22%.

b. D’apres le diagramme
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A 100 °C, le point 4 22 % représentatif du systéme se trouve dans le domaine mono-
100 °C

phasé liquide (homogene).

c. En se déplacant sur la verticale, on atteint la courbe d’ébullition au point B. En ce
point la premiére bulle de vapeur apparait. La température est de 106 °C.

Soit B’ le point d’intersection entre la droite horizontale a la température 106 °C (en poin-
tillé sur le graphe) et la courbe de rosée. Labscisse du point B” donne la composition de la
premiere bulle de vapeur : celle-ci contient environ 3 % d’acide nitrique en masse.

d. Toujours en se déplacant sur la verticale (systéme fermé), on atteint la courbe de rosée
au point C. En ce point la derniére goutte de liquide disparait. U'ébullition cesse a 117 °C.
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Soit C” le point d’intersection entre la droite horizontale a la température 117 °C (en
pointillé sur le graphe) et la courbe d’ébullition. L'abscisse du point C” donne la compo-
sition de la premiére goutte de liquide : celle-ci contient environ 48 % d’acide nitrique
en masse.

Lorsque le systéme est biphasé, I'intersection de I’horizontale (passant par le point représentatif
du systéme) et les courbes d’ébullition et de rosée donne la composition des phases. Le théo-
réme des moments chimiques permet alors de calculer les masses de ces phases.

A 110 °C, le point S 22 % représentatif du systéme se trouve dans le domaine d’équi-
110 °C

libre liquide-vapeur. On a deux phases en présence.

On trace une droite horizontale passant par S. Cette droite coupe :

*la courbe de rosée au point V; I'abscisse de V donne la composition de la phase
vapeur : ®yno, y = 0,07 (et donc oy o = 0,93).

* la courbe d’ébullition au point L ; I'abscisse de L donne la composition de la phase
llqulde . (‘OHNOB,L = 0,34 (et donc (DHQO,L = 0,66)

Pour obtenir la masse des phases, il faut appliquer le théoreme des moments chimiques.

Le point S est le barycentre des points Vet L affectés de coefficients égaux aux masses
des phases (des masses car on a ici un diagramme en fraction massique).

Alors : iquide) _ VS _ 22-7 _ , 55
m(total) VL 4-7

© Nathan, classe prépa

La masse totale vaut 85,5 g (question 2), il vient m; = 47,9 g de liquide de fraction mas-
sique Oy, = 34 % et mg = 85,5-47,9 = 37,6 g de gaz.
16,3 g HNO;4

Liquide : 47,9 g de fraction massique 0yyo, = 34 % { 31,6 ¢ H,0
0 8 oy

2,6 g HNO,

Vapeur : 37,6 g de fraction massique OHNO, = 7 % {3 5.0 ¢ H,O
UV g 2

4 a. Des équilibres liquide = vapeur a différentes températures s’établissent dans la colonne
a distiller.

La température est décroissante de bas en haut de la colonne puisque la source de chauf-
fage se trouve en bas.

En téte de colonne, a la température la plus basse 77}, on récupére le distillat et dans le
ballon, a la température la plus haute 7, on récupere le résidu.

D’apres le diagramme (et en supposant une distillation idéale) :

- ala température T, = 100 °C on récupére en haut de colonne de P’eau pure ;

- ala température Ty, = 123 °C on récupeére dans le ballon le mélange azéotropique.
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On peut compléter et préciser quelque peu les résultats précédents.
Tout d’abord, on rappelle, sur le schéma ci-dessous, le montage utilisé au laboratoire pour une
telle distillation (distillation fractionnée) :

: support élévateur Boy

: chauffe-ballon

: ballon

: colonne de Vigreux (colonne a distiller)
: téte de colonne et thermometre

: réfrigérant droit

o g~ W N =

Ensuite, on peut exploiter le diagramme binaire, pour préciser la nature du distillat et du résidu.
On suit, sur le graphe ci-dessous, le cheminement du point représentatif :

* la vapeur s’éléve dans la colonne. Lors des équilibres successifs, & des températures de plus en
plus basse, la vapeur s’enrichit en constituant le plus volatil (H,O ici) ; la vapeur forme le dis-
tillat. Le point représentatif de la phase vapeur passe de Va V'.

* le liquide, lui, suit un courant descendant au cours duquel il s’enrichit en constituant le moins
volatil (ici I'azéotrope) ; le liquide forme le résidu. Le point représentatif de la phase liquide
passede La L.
T(°C)

(=S P = 1,013 bar

120

110

Distillat
v
100

Liquide

90

80

100 @ o,
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b. On distille 1 000 g de mélange dont la fraction massique en acide nitrique vaut, initia-
lement, 0,22. On dispose donc de 220 g d’acide nitrique. Si la distillation est idéalement

réalisée, I’acide nitrique se retrouve exclusivement dans le mélange azéotropique dans le

ballon puisque c’est 'eau pure que I'on distille.

La fraction massique en acide nitrique dans 'azéotrope vaut environ 66 %. On en déduit

1 du mélange : _ ™Mo, _MaNoy _ 220 _ gq0
a masse du mélange : Opno, = ——— & Mnglange = =—— = 5756 = g
mélange HNO, >

On récupére ainsi environ 330 g de mélange dont la fraction massique en acide
nitrique vaut 66 %.

c. Pour obtenir de I'acide nitrique pur, il faudrait ajouter un déshydratant : ’acide sulfu-
rique H,SO,.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

© Nathan, classe prépa



en conclusion i

* Pour une température donnée, la courbe de rosée donne, a I'équilibre, la composi-
tion de la phase vapeur; la courbe d‘ébullition donne la composition de la phase
liquide.

* Lors de I'évolution d’un systéeme fermé, le point représentatif de I'ensemble du systeme
se déplace sur une verticale.

* Le diagramme binaire permet de suivre le comportement du systéeme lors d’une dis-
tillation (systéme ouvert) : on récupére le distillat en téte de colonne et le résidu

dans le ballon.

3 - Distillation de I'essence de térébenthine
et du pinéne (d'apres CCP)
Partie A. Distillation de I'essence de térébenthine
Lessence de térébenthine est constituée de pinéne C;,H s et de produits lourds
moins volatils dont on négligera 'effet dans ce probleme.
Le pinéne, selon la température 7'(K), présente une tension de vapeur Py, don- S
née (en hectopascals hPa) par la relation : 2
3 326,67 g
In(Penehpay) = 16,048 — =———. <
pinéne(hFa) Tk —65 g
De méme la tension de vapeur de ’eau est donnée par la relation : g
Z
In (Pl eay) = 20,809 — 2170:44 o
Tx)
) 1 Est-il dangereux de travailler (peinture d’un tableau) dans un local ou essence
de térébenthine est a l'air libre, 7= 298 K ? La limite a ne pas dépasser est de
5 g-m3. On assimile la vapeur saturante a un gaz parfait. Quelle solution envi-
sagez-vous ?
2 Dans quel domaine de température doit-on travailler pour éviter tout danger ?
3 Pour purifier lessence de térébenthine, on se propose d’entrainer le pinéne dans
un courant de vapeur dans un appareillage correspondant au schéma ci-des-
sous, fonctionnant a la pression atmosphérique (1 013 hPa) :
= Condensateur de vapeurs
Pinéne liquide
B
A Eau liquide
Eau, pinéne
Chauffage
On recueille ainsi en B de I'eau et du pinéne liquides. Eau et pinéne liquides ne
sont pas miscibles quelle que soit la température. ‘
69
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Quelle est la variance au niveau du récipient 4? Que peut-on en déduire pour
la valeur de la température 7°?

4 Calculer la température en Aen °C a £+ 1 °C prés.

5 Quel est le rapport des masses de pinéne et d’eau du mélange recueilli en B ’ils
sont assimilés a des gaz parfaits a I'état vapeur ?

6 Quelle masse minimale d’eau doit-on introduire en A si l'on veut recueillir
1 000 g de pinéne en B?
On donne les masses molaires: H = 1,0g-mol™!; C = 12,0g-mol!;
0 = 16,0g - mol ™.

Partie B. Distillation du pinéne

En fait, le pinéne obtenu est composé d’'un mélange de deux isomeres : I’ -pinéne
et le B-pinéne de formule C,)H,;. Le diagramme, isobare tracé a la pression de
73 hPa présente I'évolution de la température en fonction de la composition
molaire en o -pinéne pour un mélange d’ o -pinéne et de P -pinéne.

78 (Cy)

Température (°C)

D3)

0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,9 0,8 1
Fraction molaire en o -pinéne

7 Quelle est la température d’ébullition de I’ ot -pinéne pur ¢, et celle du f -pinéne
pur tebB?

8 On considére un mélange de 280 g d’ o -pinéne et 720 g de P -pinéne. Sous
quelle forme se trouve ce mélange si on le porte a des températures successives
det =76°C,t=80°,¢t=281°C, ¢t =283°C?

Préciser alors les domaines d’existence des différentes phases D, Dy, D;.
Quel est le nom des courbes C, et C, figurant sur le diagramme ?

) 9 Lors d’une distillation du mélange précédent, a quelle température 7., observe-
t-on 'apparition de la premieére bulle de vapeur ?
Les premieres gouttes de liquide ainsi recueillies sont-elles plus riches en o -pinéne
ou en [ -pinéne ? Quelle est leur composition en fraction molaire ?
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Partie A

1 Lorsque 7' = 298 K, la pression de vapeur saturante du pinéne vaut :

3326,67

P = exp(16,048—298—_65

pinéne ) = 590 Pa.

Pour un corps pur A en équilibre liquide = vapeur, la pression de vapeur saturante correspond a
la pression du gaz qui régne au-dessus du liquide.

Si d’autres constituants sont présents a I'état gazeux, la pression de vapeur saturante correspond a
la pression partielle du composé étudié en phase vapeur.

En effet, dans les deux cas de figure, a I'équilibre, le potentiel chimique du composé étudié est
le méme dans les deux phases ; ce qui conduita P, = P,

s

p
A (liquide pur) = A (gaz parfait pur) : a I'équilibre: ug 0 = ug(g) + RTIn(P—’g)

p
A (liquide pur) = A (gaz parfait dans un mélange) : a I'équilibre : ug(e) = ug(g) + RTIn(Fg)

Ainsi, la pression de vapeur saturante d'un constituant est, a I'équilibre, la pression partielle de
ce constituant en phase gaz qui régne au-dessus du liquide seul dans sa phase.

Cette valeur correspond également a la pression partielle en pinéne dans le mélange gazeux. s
En assimilant le pinéne a un gaz parfait, la quantité de matiére de pinéne présente dans N
1m? d’air est donc telle que : E
Ninene RT sinene V. 590 x 1 g
_ _ '*pinéne _ néne” _ _
PPinéne - P;inéne = 74 = npinéne = pi{T = 8,314 x 208 = 0,24 mol. _g‘:
La masse molaire du pinéne C,,H,; vaut M ;... = 10x12+16x1 = 136,0g- mol L g
On obtient ainsi M pzne = Mpinene Mpinene = 0,24 X 136,0 =~ 32,6 g.
Le seuil de toxicité est largement atteint. Il faut boucher le flacon de térébenthine et
aérer le local !
2 Dans Im?® d’air, la quantité maximale de pinéne acceptable vaut
Mimite 5 92
Mimite = = — = 3,7-102mol.
e Mpinéne 136 ’
On cherche alors & comparer la pression de vapeur saturante du pinéne a la pression partielle
correspondant a cette valeur limite de la quantité de pinéne en phase gaz.
On souhaite avoir 7,ane < Ry SOit, & la température 7'de P'expérience :
npinéneRT < nlimiteRT .
4 4
Ninene RT Mimite R
Or —B-lﬂ?%}s—-— = Pjinene (). La température 7'doit donc vérifier : Py, (1) < —15-“-15;-;-*—
En passant a I'application numérique, il ne faut pas oublier que P;,-néne(T) est donnée, d'apres
I'expression de I'énoncé en hPa et non en Pa.
n
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On trouve ainsi :

3326,67) _ MimieRT 37 102x8,314xT
2 _ ) < — ) ) —
10 exp(16,048 T 68 ) 7 1 0,308T
P;inéne exprimée en Pa
S 324,7 3326,67
: ! <
Soit a résoudre 7 exp(16,048 T CE ) 1

On trouve 7' < Ty = 270 K. 11 faut se placer & une température inférieure a -3 °C...
ce qui nécessite de bonnes moufles pour peindre !

3 Dans le récipient 4, on se trouve en présence de 3 phases : la phase gaz, I’eau liquide et
le pinéne liquide.

Les parametres intensifs nécessaires a la description du systéme a I’équilibre sont : la
pression totale P, la température et les pressions partielles P, et P €n phase gaz.
Entre ces 4 parametres intensifs existent 3 relations :

- dans la phase gazeuse P = Py, + Ppinene 5

— le pinéne liquide est en équilibre avec sa vapeur, ce qui nous permet d’écrire, les deux
liquides étant non miscibles, que P une = Pphinene(7); on obtient ainsi une relation
entre les 2 parameétres intensifs Pp;... et 7'

— de la méme fagon, pour I'eau, liquide seul dans sa phase en équilibre avec sa vapeur,

on peut écrire P,,, = P, (T); on obtient ainsi une relation entre P,,, et T

La variance du systeme vautdonc v = 4-3 = 1 soit v = 1.

Le systeme est monovariant. Dans 'expérience décrite on fixe la pression, on en déduit
que la température en 4 en parfaitement déterminée. Cette température est constante
tant que les trois phases coexistent.

A pression fixée, il existe une seule température pour laquelle I'équilibre entre une phase gaz et
deux phases liquides est réalisé. La composition de la phase gaz est alors parfaitement détermi-
née. On retrouve ainsi les caractéristiques de I’hétéroazéotrope.

*

4 D’aprés ce qui précéde, les expressions de Piinene (T) et P (T) doivent vérifier

P = P;inéne(T) + P:au(T)'
La résolution numérique de I’équation :
3326,67 5176,44Y _
exp(16,048 - m) + exp(2(),8()9 - T) = 1013

donne T=368 K = 95°C.

Attention, ce n’est que lorsque les deux constituants A et B sont non miscibles a I'état liquide
que l'on peut écrire, pour la phase gaz du systéme binaire & I'équilibre : P = P + P, ; cette
relation est fausse si les liquides sont miscibles.

On peut retrouver sur un diagramme P(T) les températures d’ébullition, sous la pression atmos-
phérique, des corps pur T (A) et T_,(B) ainsi que celle du mélange des deux liquides non mis-
cibles T,, (mélange). Cette derniére étant nécessairement plus faible que les températures
d’ébullition des corps purs.
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P PA(T)+P5(T)

Pg(T)
PA(T)

Pression i | ol Soud i) ol [pil) e i (il D74 Rl iy’ Jipeenl 1S
atmosphérique

T (BT (A)
s e vl G L

’ 5 A cette température de 368 K, on peut calculer :

% 3326,67
Prnine = Plinine = exp(16,048 - m) ~ 159 hPa
P, =P = exp(20,809 9 176’44) ~ 848 hPa g
U . 368 s
3
On vérifie que P e + Pe,, = 1007 hPa = 1013 hPa. g
3
Z
e ©
Les gaz sont supposés parfaits, on a donc Pyiene = Xpinene P = n—%P et de
pinéne eau
o . _ _ Meau
méme : P, = x.,,P = T + o
mBinéne
L N M. . . M. . .
~ : . pmene — pnene — pinene pinene — pmene — pinene
On en déduit donc que : P n . = p— M P
Meau
Ming 136 _ 159 Myine
say pinéne _ 190D 19J . “pinéne _
D’ou —meau 18 848 1,4: —meau 14.
o s L s . 1000 ,
’ 6 Ainsi, pour recueillir 1 000 g de pinéne, il faut utiliser au moins Wi 714 g d’eau.
9
Partie B
, 7 On lit directement sur le graphe :
pour x = 1, la température d’ébullition de I’ -pinéne pur : £, = 73°C;
pour ¥ = 0, la température d’ébullition du B -pinéne pur : Lep, = 82 °C. ‘73
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280 g d’o.— pinéne

) 8 La fraction molaire en o -pinéne du mélange étudié {

720 g de B - pinéne

280
136 280
vaut x = 2§Q+Z22 = 5803790 ~ 0,28.
136 136

Le résultat était prévisible. Les masses molaires des deux constituants étant identiques,
les fractions molaires et massiques en o-pinéne sont identiques : x = o = 0,28.

Le systeme est fermé, on trace sur le graphe une verticale pour cette température.

Température (°C)

>
1 02~
: (C1

‘04 05 06 07 09 08 1

0 0,1 0,2 0,3
0,28 038

Fraction molaire en o -pinéne

On constate alors que :

epour ¢ = 76°C (point A4): on se trouve dans le domaine monophasé du liquide
(homogene) ;

* pour ¢ = 80 °C (point B) : on se trouve dans le domaine biphasé d’équilibre

liquide = vapeur ;

« pour ¢ = 81°C (point C) et ¢ = 83 °C (point D) : on se trouve dans le domaine mono-
phasé du gaz.

D, correspond au domaine monophasé vapeur ;

D, au domaine d’équilibre liquide = vapeur ;

D; au domaine monophasé liquide.

La courbe C,; correspond a la courbe de rosée. On peut l'interpréter comme la courbe

de condensation commencante ou d’ébullition finissante. C’est aussi cette courbe qui, a
I’équilibre liquide = vapeur, donne la composition de la phase vapeur.

La courbe C, correspond a la courbe d’ébullition. On peut l'interpréter comme la
courbe d’ébullition commencante ou de condensation finissante. C’est aussi cette courbe
qui, a I’équilibre, liquide = vapeur, donne la composition de la phase liquide.

) 9 Partant du mélange liquide pour x = 0,28, on atteint la courbe d’ébullition pour
t=179,5°C (point L sur le graphe).
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On trace une droite horizontale sur le graphe pour t = 79,5 °C. On note V son intersection
avec la courbe de rosée. L'abscisse du point V donne la composition de la phase vapeur.

La fraction molaire en o.-pinéne en phase vapeur vaut alors x;,~ 0,38 (abscisse du point V).

La vapeur est plus riche que le liquide en o -pinéne ; le liquide que I'on va recueillir sera
donc enrichi en o -pinéne par rapport au mélange de départ.

Lorsque le diagramme binaire présente un seul fuseau, la vapeur que I'on obtient par chauffage
du mélange liquide (homogéne) est toujours plus riche que le liquide de départ en constituant
le plus volatil.

en conclusion

La température d’ébullition d’'un mélange de deux liquides non miscibles A et B, sous

la pression P, est la température T, pourlaquelle : P = P,(T,,) + P5(T,,) ; les frac-

tions molaires en A et B en phase gaz valent alors respectivement:
Pi(T.y) Pi(T,)

"A(g)(Teb) = Te et xB(g)(Teb) = Pe 2

© Nathan, classe prépa
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a

s’entrainer

1 ) 10 min

Lecture du diagramme eau-ammoniac
A Taide de la figure ci-dessous, on se propose
d’étudier I’ébullition d’un mélange liquide conte-

nant 150 g d’eau et 50 g d’ammoniac.
t(°C)

> Corrigé p.84

80 |

40 L

100 % massique
en eau

1. A quelle température apparait la premiére bulle

de vapeur ? Quelle est sa composition ?

2. Quelle est, a la température de 80 °C, la com-
position du liquide et de la vapeur en équilibre ?
Quelles sont les masses de chacune des phases ?

3. A quelle température s’achéve la vaporisation
et quelle est la composition de la derniére goutte
de liquide ?

} > Corrigé p. 84

Diagramme binaire HCI-H,O (Centrale)

Pour ajuster le pH d’une eau trop basique, on peut
ajouter de I'acide chlorhydrique, solution aqueuse
de chlorure d’hydrogene. Le diagramme binaire
liquide vapeur du mélange H,O/HCI sous une
pression de 1 bar est représenté ci-dessous. En abs-
cisse est porté le pourcentage en masse en chlorure
d’hydrogene, en ordonnée la température en °C.

20 min

6 (en °C)
A
100 =44
| E N\
n. = N\
4 N\
B \
50 \C \
\
\
10 \
0 01 02 083 0405 0 0 08 ",°HffeHC|
(en masse)
-50 c
-100
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1. Préciser la nature des domaines A, B, C, D.
Indiquer le nom des courbes frontiéres entre D, B
et A ;entre D, B et C.

Quelle est la particularité du point E ?

2. Déterminer a 25 °C sous une pression de 1 bar,
la composition de la phase liquide, en équilibre
avec la phase vapeur. En déduire la solubilité du
chlorure d’hydrogene, en litres pour 1 kg d’eau.

3. La solution commerciale a un titre massique en
HCI égal a 33 %.

a. Déterminer la température de début d’ébulli-
tion de cette solution.

b. Un kilogramme de cette solution commerciale

est porté a 90 °C, sous une pression de 1 bar.
Déterminer :

- la masse de la phase liquide ;
— la masse de la phase vapeur ;

— la masse de chlorure d’hydrogene contenu dans
la phase vapeur ;

— la masse de chlorure d’hydrogéne contenu dans
la phase liquide.

Données :
Masse molaire atomique du chlore :
35,5103 kg - mol ~ L.

Masse molaire atomique de ’hydrogene :
1,0 - 103 kg - mol ~ L

3) 30 min
Diagramme binaire propan-1-ol-éthyl-
benzéne (d'aprés CCP)

> Corrige p. 85

Nous nous intéresserons ici & un mélange binaire
constitué par du propan-1-ol (C3HgO, composé 1)
et de I'éthylbenzéne (C3H,,, composé 2). Le dia-
gramme d’équilibre liquide = vapeur de ce mélange
est tracé sur la figure suivante pour une pression
égale a 1 bar.

On donne les masses molaires :

H:1,0g - mol!;

C:12,0g- mol!;

0:16,0 g- mol !

© Nathan, classe prépa



Température (°C)
-~ -~ - - =
[ MON @ ® A
oS oo o wu & & o

-
o
a

-
o
o

95

0 010203040506 07 0809 1
Fraction molaire en propan-1-ol

1. Déterminer la température d’ébullition de
I’éthylbenzéne a P = 1 bar. Quel est du propan-1-
ol et de I’éthylbenzéne le composé le plus volatil ?
Justifier votre réponse.

2. Quelle est, sous P = 1bar, la température de
rosée d’'un mélange contenant 40 % en mole
d’éthylbenzéne ? Une phase vapeur contenant
40 % en mole d’éthylbenzéne est refroidie, sous
P = 1bar. Quelle est la composition molaire en
éthylbenzéne de la premiére goutte de liquide
obtenue ?

3. On souhaite que le refroidissement, sous
P = 1bar, de 100 moles d’une phase vapeur con-
tenant 40 % en mole d’éthylbenzéne conduise a
une phase liquide ayant une fraction molaire en
éthylbenzene égale a 0,75. A quelle température
doit-on opérer ? Calculer dans ces conditions la
quantité de matiére d’éthylbenzeéne contenu dans
la phase liquide obtenue.

4. On porte a 110 °C, sous P = 1 bar, 10,0 kg d’un
meélange contenant 70 % en masse d’éthylbenzeéne.
Déterminer la composition molaire de la phase
liquide et de la phase vapeur obtenue. Calculer la
masse totale de la phase liquide a 'équilibre.

2

Diagramme binaire eau-benzéne

(d'aprés CCP)

On se propose d’établir le diagramme binaire liquide-
vapeur eau (composé 1) — benzéne (composé 2). Pour
ce faire, on a établi les courbes d’analyse thermique :

45 min
> Corrigé p. 86

ces courbes sont obtenues en refroidissant, sous 1 bar,
différents mélanges gazeux eau-benzéne. Selon la
composition du mélange, on observe sur ces courbes
une ou plusieurs ruptures de pente, pouvant corres-
pondre éventuellement a des paliers. Dans le tableau
ci-apres, on indique la fraction molaire d’eau dans le
mélange initial gazeux x, ; ainsi que les températures
de rupture de pente traduisant I'apparition d’une
phase liquide. On note 7',; la premiére température
de rupture de pente et 7', la seconde. On a souligné
les températures correspondant a 'existence d’un
palier.

On notera x; la fraction molaire d’eau dans le
liquide et y, la fraction molaire d’eau dans la vapeur.

Mélange Xy T,,(K) T,(K)
A, 0 3530
A, 0,10 348,7 340.8
A, 020 344,0 340,8
A, 0,26 3408
A, 0,30 343,1 340.8
Aq 0,50 355,6 340.8
A, 0,70 363,9 340.8
Aq 0,90 370,2 340.8
A, 1 3730

1. Tracer Iallure du diagramme binaire du mélange
eau-benzéne T = f(x,ou y;) en faisant apparaitre
la courbe de rosée et la courbe d’ébullition dans
deux couleurs différentes.

2. Indiquer, sur ce schéma, la nature des phases
présentes dans les différents domaines.

3. D’apres le diagramme, les deux liquides pré-
sentent-ils une miscibilité nulle ou totale ? Justifier
ce résultat en comparant les propriétés de ces
deux solvants.

4. Comment appelle-t-on le point correspondant
au mélange A, ? Indiquer la composition du sys-
téme en ce point. Calculer la variance.

5. On refroidit sous 1 bar un mélange gazeux de
fraction molaire en eau y; = 0,10. Indiquer a quelle
température apparait la premiere goutte de liquide
et a quelle température disparait la derniére bulle
de vapeur.

6. On chauffe un mélange liquide équimolaire eau-
benzene sous 1 bar.

© Nathan, classe prépa
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s’entrainer

a. A quelle température I’ébullition commence-t-
elle ? Quelle est alors la composition de la phase
vapeur ?

b. La vapeur est €liminée au fur et 2 mesure de sa
formation. Indiquer quel liquide disparait en pre-
mier. Quelle est la valeur de la température lorsque
la derniére goutte de ce liquide disparait ? Quelle est
alors la composition de la phase vapeur ?

7. On introduit a 25 °C, dans un récipient fermé et
maintenu a la pression P° = 1 bar, un mélange
constitué de 1,4 mole d’eau et 0,6 mole de benzéne.
Indiquer la composition exacte du systeme a I’équi-
libre (nature des phases et quantité de matiére de
chaque constituant dans chaque phase) pour les
températures suivantes :

a. T = 330,0K.
b. T = 3556 K.
c. T=3702K.

8. On cherche a établir 'équation de la branche
de la courbe de rosée correspondant a I’équilibre
eau () = eau (g).

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

a. Rappeler P'expression du potentiel chimique
d’un gaz parfait en fonction de sa fraction molaire
et de la pression totale du systéme, puis celle du
corps pur liquide (en négligeant pour ce dernier
Iinfluence de la pression).

b. Ecrire la condition sur les potentiels chimiques
réalisée a I’équilibre.

c. Rappeler I'expression de (i (&D (rela-
. . a T\T P on;

tion de Gibbs-Helmholtz). !

d. En utilisant ’équation précédente, établir une
équation différentielle faisant apparaitre I’enthal-
pie standard de vaporisation de I’eau

(AyH? = 44 XJ - mol-!,  supposée

vap indépen-

dante de la température).

e. En intégrant cette équation, établir 'équation
de la courbe de rosée.

f. Vérifier la formule trouvée pour une fraction
molaire a I'équilibre de la phase gaz y, égale
2 0,50.

Données: R=8,31] - K™! - mol L.
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corrigés

Tester ses connaissances

b 1 On applique le théoreme des moments chimiques pour le systeme Liquide Mélange Gaz
biphasé. Le point M (d’abscisse x,) est le barycentre des points L .
M G
(d’abscisse x, () et G (d’abscisse x, ) affectés de coefficients égaux : : : X
aux quantités de matiere totales des phases. Xo.0 X Xog :
On a alors : n(liquide) x LM = n( gaz) X MG soit encore :
nliquide) _ A4=G ou également n(liquide) _ M=G et 2UB2) ﬂ Analysons les différentes propositions.
n(gaz) M n(total) G n(total)  7G
a. Faux. Cela reviendrait a dire que gl interviendrait directement dans I'expression du théoréme des
moments chimiques. ’ L
b. Vrai. Lexpression correspond a mgaz) _ ﬂ
n(total)  7G
. Faux. Cett . d 3 quantité de-2 dans la phase Tiquide _ MG le théord d
c. Faux. Cette expression correspond a e totale ded— o or le théoréme des
moments chimiques met en jeu les quantités totales, méme si les fractions molaires sont données en fonction de
I’espece 2. C’est une erreur trés classique qu’il faut éviter !
d. Faux. Cette expression reviendrait a dire %}% = ALL_GQ ce qui ne correspond pas a la représentation
barycentrique souhaitée. _ §~
e. Vrai. On corrige ici la question d. ; on a bien M = ﬂ §
n(liquide) G 2
f. Faux. Le paramétre intensif de composition de phase est une fraction molaire. On a donc un résultat qui Z“
met en jeu les quantités de matiére et non les masses des phases. %
Z
D 2 On meélange 7,0 moles de A et 5,0 moles de B. ©
Liquide Meélange Gaz
L M G
0,40 0,58 070
La composition molaire globale en A dans le mélange vaut : x, = M __70 58,
ny+ng 7,0+50
D’apres le théoréme des moments chimiques : n(liquide) _ ﬁ - 0,70-0,58 _ 0,40. On a donc 4,8 moles
n(totale) G 0,70 -0,40
de liquide et 7,2 moles de gaz puisque la quantité de matiére totale vaut 12,0 moles.
Le liquide contient 40 % de A, ce qui conduit a 1,9 mole de A et donc, par différence, a 2,9 moles de B.
Pour le gaz :
— soit on dit que le gaz contient 70 % de A, ce qui conduit a 5,1 moles de A et 2,1 moles de B ;
— soit on fait directement la différence entre ce qu’on a trouvé dans le liquide et les quantités initiales.
(La premiere solution permet de vérifier que 'on ne s’est pas trompé dans l'application du théoréme des
moments chimiques).
1,9 mole de A
hase liquide : 4,8 moles
P d ’ {2,9 moles de B
Conclusion : 12,0 moles en tout
5,1 moles de A
hase gaz : 7,2 moles <’
P § ’ {2,1 moles de B
7
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corrigés

k 3 A est plus volatil que B.

A pression fixée, la température d’ébullition de A est plus petite que celle de B.

A température fixée, la pression de vapeur saturante de A est plus grande que celle de B.

La courbe d’ébullition donne, a I’équilibre, la composition de la phase liquide ; la courbe de rosée celle de la
phase gaz.

T P = Constante T P T = Constante

Gaz Liquide

C
Ts Ourbe de rog, o

Liquide + Gaz

COurb

Q <
debU///,«,o . Ta
Liquide

D 4 asurce diagramme, T’y > T’y puisque B est plus volatil que A. Les interactions sont plus fortes dans le

meélange. Une température plus élevée est donc nécessaire pour provoquer I’ébullition. On a un azéotrope a
maximum de température.

P = Constante

| Gaz

P ——

Apur x,<x; Azéotrope x> Xy pur

0 Xz X8 temps

b. Tracé des courbes d’analyse thermique :

* Pour le corps pur, on doit avoir un plateau pour le changement d’état car celui-ci intervient a température
constante.

* Pour le mélange ayant la composition de I’azéotrope, on doit également avoir un plateau pour le changement
d’état. En effet, on a 2 phases, on doit donc s’attendre a une variance de 2. La variance réduite vaut 1 puisque la
pression est fixée. Une relation supplémentaire intervient ici : la phase liquide et la phase gaz ont, a tout instant
lors du changement de phase, la méme composition. Ainsi, on peut a nouveau réduire la variance d’une unité ;
celle-ci devient nulle. Le changement d’état de ’azéotrope a lieu a température constante.

* Pour les mélanges de composition différente de celle de I'azéotrope, on a une premiere rupture de pente lors
de lapparition de la premiére goutte de liquide (on atteint alors la courbe de rosée) puis une seconde lors de la
disparition de la derniére bulle de gaz (on se trouve alors sur la courbe d’ébullition). Lorsque l'on extrait une
quantité de chaleur constante par unité de temps on refroidit le systeme. Lorsqu’on se trouve dans le domaine
biphasé, on doit en plus récupérer la chaleur dégagée par le changement d’état (qui dans le sens de la condensa-
tion est exothermique). La température diminue alors moins vite, la pente sur la courbe d’analyse thermi-
que est plus faible (en valeur absolue).

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa
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k 5 1. Sur ce diagramme, T, > T, puisque B est plus volatil que A. On trace le diagramme binaire d’équilibre
liquide-vapeur lorsque les deux liquides sont non miscibles. Ce diagramme présente un hétéroazéotrope H.

P = Constante

T
Gaz

Ta Kecmm oo

------- B pur
A{) + G
B(¢) +
H Xg > Xy
A(¢) + B(€) s .
hétéroazéotrope

0 XH 1 X temps

2. Tracé des courbes d’analyse thermique :

* Pour le corps pur, on doit avoir un plateau pour le changement d’état car celui-ci intervient a température constante.
* Pour ’hétéroazéotrope, on doit également avoir un plateau pour le changement d’état. En effet, 3 phases
(2 liquides + 1 gaz) sont présentes d’otl une variance de un. La variance réduite est nulle a pression fixée ; la
température est constante tant que les 3 phases coexistent. Si on part de la composition de I’hétéroazéotrope, le
liquide qui se condense a la méme composition que le gaz.

* Si la composition initiale xp est différente de celle de I’hétéroazéotrope, on a une premiére rupture de pente
qui correspond a apparition d’une goutte de liquide. Ce liquide sera soit A pur (si, initialement x5 < xy;), soit
B pur (si initialement xp > xyy). Le systeme est biphasé, la température peut varier lors du changement d’état.
La température diminue moins rapidement car le processus de condensation est exothermique. Lorsque la tem-
pérature atteint la température de I’hétéroazéotrope, une nouvelle phase liquide apparait (B liquide si on part de
xg < x5 A liquide pour x5 > xy). Dés lors, la présence de trois phases (a pression fixée) impose une tempéra-
ture constante et donc un palier sur la courbe de refroidissement jusqu’a disparition de la phase gaz. Il reste
alors a refroidir le liquide hétérogene.

3. Lorsqu’on se trouve sur le palier de ’hétéroazéotrope, le systeme s’appauvrit au cours du temps en vapeur.
De facon simultanée, on obtient les deux liquides A et B (non miscibles).

© Nathan, classe prépa
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corrigés
e ————————————

Savoir appliquer le cours

b T On donne la composition des phases en fraction massique, il nous faut calculer la fraction massique en

HNO; du mélange réactionnel :

eau:n; = 120 mol = m; =216 g m(HNOy;) 63 093
Wy = = = U, .
HNO, :ny=1,0mol = my,=63g| - m(HNO;)+m(H,0) 63+216
On applique ensuite le théoréeme des moments chimiques. Le point S, repré- gaz systeme liquide
sentatif du systeme est le barycentre des points G et L représentatifs des pha- G s L
ses gaz et liquide affectés de coefficients égaux aux masses des phases. 5 =10 ) =23 0’45 -
] > 5 2

Alors :
m(gaz) _ SL _ 0,45-023 _ _
mowle) = 57 0450.10 0,63 = m(gaz) = 0,63 x279~176 g.

On a alors 279 - 176 = 103 g de liquide.
On a donc 176 g de gaz et 103 g de liquide.

pour le constituant (2):Py = xoP3

2 1. Le mélange étant idéal, on a { . On en déduit expres-

pour le constituant (1):P; = x, P] = (1 -xy)P]
sion de pression totale Pen fonction de la composition de la phase liquide x, :
P =P +Py=(1-x9)P1+x,P5.

On obtient effectivement une | droite d’équation : P = P+ (P35 — P})x,.

2. Par ailleurs, pour chaque gaz P; = y,P; on peut alors écrire :

hase gaz : Py = y, P . P
constituant (2) ‘p 8 2T } =y P = %P & x5 = yy—
phase liquide : Py = x,P"y Py
y
hase gaz : P, = (1-y,)P ; PN ..
constituant (1) ‘p § 1= =) } = (1-y9)P = (1-xy)P] = (l—yQ_*)Pl
phase liquide : P, = (1 —xy) P} Py

s

Soit (1 -y,)P = (1—y2£*) =t P(l—y2+y2p—:) =Pl P-=
P2 P2

PiP;
P+ (P1-P)y,

PiP;

Ce qui correspond a un |arc d’hyperbole d’équation : P = ——MMM =
e o’ ! Pi+(Pi-Poy,

3. On obtient alors le graphe ci-dessous (figure de gauche). 1 étant moins volatil que 2, sa pression de vapeur
saturante est plus petite que celle de 2.
P T=Constante P P T=Constante P

P2

Liquide

> Xo

0 1 ) 0 &y Cgp=091=09 % 1

Chimie MP, PT - © Nathan, Glasse pripa
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4. Soit un systéme gazeux de composition x, = g, ala pression P,. On comprime le systéme (voir figure de
droite ci-dessus).

* Tant que P < P,, le systtme demeure gazeux.

* Ala pression P, la premiére goutte de liquide apparait, sa composition est /; (abscisse du point L,).

* Lorsque la pression augmente, le systéme demeure biphasé et la quantité de liquide augmente au détriment de
la quantité de vapeur.

* A la pression P, la composition de la phase liquide est ¢ (abscisse du point L), celle de la phase gaz est g (abs-
cisse du point G).

* La derniére bulle de vapeur disparait a la pression P,. Celle-ci avait la composition g, (abscisse du point G,)
alors que le liquide a la composition /, = g, (abscisse du point L,).

3

8(°C) P =1 bar 0(°C) Les points anguleux d’abscisse 8, correspon-
dent a l'apparition de la premieére goutte de
vapeur lorsque 'on chauffe le liquide (ou a la
disparition de la derniére goutte de gaz lorsque
I'on refroidit ce dernier). Ces points appartien-
nent a la courbe d’ébullition, ils sont matérialisés
par des [J.
Les points anguleux d’abscisse 8 correspondent
a lapparition de la premiére goutte de liquide
lors du refroidissement du gaz (ou a la disparition
de la derniére goutte de liquide lorsque l'on

65

60

Liquide
chauffe ce dernier). Ces points appartiennent a la
55 courbe de rosée, ils sont matérialisés par des A.
X
0 0,5 1 ‘
xy = 0,36

Le systeme chloroforme — acétone présente un azéotrope a maximum de température : Z .
0 = 64,4 °C
Entre les courbes d’ébullition et de rosée se trouve le domaine d’équilibre liquide-vapeur. ’

4 Lorsque les liquides sont non miscibles, la pression totale qui régne au-dessus du mélange est la somme des
pressions de vapeur saturante P = Py, + Phiomo. Lébullition a lieu lorsque P = 1,01 bar.
D’apreés le tableau de valeurs, on peut calculer :

6 (°C) 92 94 96 98 | 100
P=Piu+Piom| 090 | 096 | 1,04 | 111 | 1,20

On en déduit que le mélange bout pour 6 = 95°C. On peut estimer qu’on aura alors Pg,, = 0,85 bar et

P} romo = 0,16 bar. p
P*
La fraction molaire en bromobenzeéne en phase vapeur vaut yp, ., = —2ome = —bome _ 0,16 0,16.
Ptoba.le Ptotale 1’01

Supposons que I'on ait 1 mole de bromobenzéne en phase vapeur. La quantité d’eau, n, sera alors telle que

. On trouve ainsi : L = 0,16 = n = 1 =525.

_ 1 1

Jbromo = m T+n m_

Ainsi pour 1 mole (soit 157 g) de bromobenzéne, on aura 5,25 moles (soit 94,5 g) d’eau.
m(bromobenzéne) _ 157

Le rapport des masses vaut donc T m(ean) 045 1,7.
Dans le distillat, on a m(bromobenzéne) =~ 1,7 ou Lu)‘ =~(0,6.
m(eau) m(bromobenzéne)

© Nathan, classe prépa
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S’'entrainer

) 1 Pour un systeme fermé, le point M représentatif de ensemble du systeme va se déplacer sur une verticale corres-

34|

X . . m(eau) 150
ondant a une fraction massique en eau de ®,,, = = = 0,75.
P q e = nleau) + m(NH;)  150+50
0(°C) Gaz 1. On chauffe le liquide : la premiére bulle de vapeur apparait a la
température de 40 °C (ordonnée du point Z;). La composition de la
Vs 100 . S . .
95 Lo e Ly vapeur est donnée par Iabscisse du point V, soit @y o = 0,08.
O S~ -~~~ =~ = 5 - § Notons que la vapeur est bien plus riche en ammoniac (composé le
L plus volatil) que le liquide de départ. Peut-étre avez-vous déja respiré
40 Lo/ D au-dessus d’un flacon d’une solution aqueuse d’ammoniaque ouverte a
0 g Pair libre...
L 2. A 80°C, le point M, représentatif du systtme se trouve dans le
Liquide L domaine d’équilibre liquide = vapeur. La composition du systéme est
-40 a 2 0 parfaitement déterminée. On trace une horizontale a cette tempéra-
0 8 36 75 oo /‘1 00 ture, son intersection avec les courbes de rosée et d’ébullition donne
98 la teneur en eau dans les différentes phases. Ainsi :

% massique  — sur la courbe d’ébullition, 'abscisse de L, donne la composition de
la phase liquide : 92 % ;
— sur la courbe de rosée, I'abscisse de V', donne la composition de la phase vapeur : 36 %.
La connaissance de la composition du systéme a I’équilibre permet alors d’utiliser le théoréme des moments chimi-
ques. Le point M, représentatif du systéme est le barycentre des points L, et V, affectés de coefficients égaux aux
masses respectives des phases (des masses puisqu’on a ici un diagramme en fraction massique).

60 g de gaz
140 g de liquide -

m(gaz) _MyLy 92-75

Onadone 2 Sale) = V,L, ~ 92-36

= 0,30. Puisque la masse totale vaut 200 g, on a {

3. Si on continue d’augmenter la température du systéme fermé, la derniére goutte de liquide disparait a la tempéra-
ture de 95 °C (environ) (ordonnée du point V5 sur le diagramme). Cette derniére goutte de liquide avait la composi-
tion de Iabscisse de Ly (environ 98 % d’eau).

2 1. A correspond au domaine monophasé vapeur ; C correspond au domaine monophasé liquide ;

Bet D correspondent aux domaines biphasés d’équilibre liquide = gaz.

La courbe qui délimite les domaines B et D d’équilibre liquide = gaz :

— du domaine C du liquide est la courbe d’ébullition,

— du domaine A du gaz est la courbe de rosée.

Le point E est 'azéotrope ; un mélange dont la composition est celle de ’'azéotrope bout a température constante
(comme un corps pur). En ce point, le liquide et la phase gaz en équilibre lors du changement d’état ont méme com-
position.

2. A 25°C, la fraction massique en chlorure d’hydrogéne dans la phase liquide en équilibre avec la phase gaz vaut
O = 0,36.
®
On peut alors déterminer la masse myc; d’HCI dans la phase : oy = e My = LC]’”H,O'
Myc1 + Mi,0 l-oyg 2
0,36

Ainsi, pour 1kg deau: myg = 1036 < 1=0,56kg, ce qui correspond a une quantité de matiére
S Mucl _ 0,56

O™ Muor (35,5+1)- 103
Le volume de gaz HCI que I'on peut dissoudre par kg d’eau vaut donc 15,4 x 22,4 =~ 345 L.
La solubilité de HCI dans ’eau est voisine de 345 litres par kg d’eau.

= 15,4 mol.

3. a. La solution commerciale, de fraction massique ©ye = 0,33 commence a bouillir, d’apres le graphe a 40 °C
(c’est la température pour laquelle on atteint la courbe d’ébullition a partir du mélange liquide de composition 0,3 3).

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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b. A 90 °C, la fraction massique en HCI dans la phase liquide vaut 0,25 ; elle vaut 0,85 dans la phase gaz.
L M G

T T
0,25 0,33 0,85 (O]

Myiquide _ MG _ 0,85-0,33

On applique alors le théoréme des moments chimiques : N =7c - 085 025 = 0,87.
o ~220 ¢ ’HCI
870 g de liquide(oyc = 0,25) {: 650 g ’H,0
Ainsi, on a : 1 000 gde mélange (®wyc = 0,33)
~ 110 g d’HCI
130 g de gaz(wyc = 0,85) {: 20 g ¢H,0

) 3 1. Sous P = 1 bar, on lit sur le diagramme :

—pour x = 0:la température d’ébullition de I’éthylbenzene : 136 °C ;

—pour x = 1:la température d’ébullition du propan-1-ol : 97 °C.

Le composé le plus volatil est celui qui, pour une pression donnée, passe le facilement de I’état liquide a I’état gazeux,
C’est celui pour lequel la température d’ébullition est la plus basse : il s’agit du propan-1-ol.

2. On refroidit un mélange gazeux de composition x; = 0,60 (x; fraction molaire en propan-1-ol). Le systéme est
fermé, on se déplace sur une verticale sur le graphe. La premiere goutte de liquide apparait lorsqu’on atteint la courbe
de rosée : la température vaut alors 109 °C.

A cette température, I’abscisse du point sur la courbe d’ébullition donne la composition de la phase liquide : celle-ci

contient 16 % de propan-1-ol (¥, = 0,16) et donc 84 % d’éthylbenzéne.

3. Toujours pour une composition globale du systéme x; = 0,60, on souhaite une fraction molaire en phase liquide
de 0,75 en éthylbenzeéne. On voit sur le graphe qu’il faut se placer a une température de 105 °C pour avoir une frac-
tion molaire en éthylbenzéne de 0,75 dans la phase liquide (soit x; = 0,25).
Dans ces conditions : la fraction molaire en propan-1-ol dans la phase gaz vaut : 0,67.

L M G

0,I25 O,IGO 0,I67 X4

nliquide _ M_G _ 0,67 = O,()O
Nowe LG~ 0,67 0,25
moles de mélanges on a donc 17 moles de liquide. La fraction molaire en éthylbenzéne dans le liquide vaut 0,75 : on
trouve ainsi environ 13 moles d’éthylbenzéne en phase liquide.

On applique alors le théoréme des moments chimiques : = 0,17 . Puisque I'on part de 100

4. On ne peut exploiter le diagramme que si 'on dispose de fraction molaire. Il faut convertir les fractions massiques
en fraction molaire.

La masse molaire de 'éthylbenzéne CyH,, vaut 8 x 12+ 10x 1 = 106 g - mol .

La masse molaire du propan-1-ol C;HgO vaut 3x12+8x1+16 = 60 g- mol ™.

La fraction massique d’éthylbenzéne dans le mélange vaut 0,70 et on part de 10,0 kg de mélange ; on a donc :

7,0 kg d’éthylbenzéne < n, = % =66 mol d’éthylbenzéne n
3000 = xl:mzﬁzo’“
3,0 kg de propan-1-ol < n, = w0 - 50 mol de propan-1-ol L

Si on trace une horizontale a 100 °C, l'intersection avec la courbe d’ébullition donne la composition de la phase
liquide : x; , = 0,15 ; lintersection avec la courbe de rosée donne la composition de la phase gaz : x; , = 0,59.

L M G

} t t Xy

T T
0,15 0,43 0,59

nliquide _ Aﬁ _ 0,4‘3 —0,15
M. LG 0,59-0,15

On applique alors le théoréme des moments chimiques : = (,64.
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La quantité de matiére totale vaut n = 50 + 66 = 116 mol ; on obtient ainsi 116 x 0,64 = 74 mol de liquide. Ce
liquide contient 15 % de propan-1-ol en mole soit 11,1 mol et 85 % d’éthylbenzéne en mole soit 62,9 mol.
La masse de la phase liquide vaut donc : 11,1 x 60 + 62,9 x 106 = 7300 gsoit 7,3 kg.

360

Courbe d’ébullition

- ,
S '
£ 350 !
Qo 1
© ' '
- Benzléne ]
£ +Gaz .
3 340 ' T
(&) ! '
Eau (€) + Be:nzéne () ®7a
t + X1 V1
0 01 0,5 1
(Benzéne) (Eau)

1. Les mélanges A; et Ay permettent de retrouver les températures d’ébullition des corps purs.

La présence systématique d’un plateau montre I’existence d’un hétéroazéotrope a la température du plateau, c’est-a-dire
340,8 K.

Le changement d’état de ’hétéroazéotrope est identique a celui du corps pur, le mélange A , fournit la composition de
I’hétéroazéotrope xyy = 0,26.

Pour les autres mélanges, la rupture de pente (sans plateau) correspond a I'apparition de liquide. Le point correspon-
dant appartient a la courbe de rosée.

La courbe de rosée sépare le domaine monophasé vapeur seche des domaines eau(€) + gaz et benzéne (€) + gaz.

La courbe d’ébullition apparait verticalement a gauche du domaine (benzéne (€) + gaz) et a droite de (eau (¢) + gaz)
(entre la température de I'hétéroazéotrope et la température d’ébullition du liquide pur correspondant).

Remarque : on peut aussi considérer que la courbe d’ébullition est la droite horizontale a la température 7.
2. La nature des phases présentes est indiquée sur le diagramme.

3. Ce diagramme correspond a une miscibilité nulle a I’état liquide. Le benzeéne, hydrocarbure apolaire ne pré-
sente aucune affinité pour un liquide polaire et protique comme 'eau.

4. A, correspond a I'hétéroazéotrope H. En ce point, la composition de la vapeur est y; = 0,26. La vapeur est en
équilibre avec deux phases liquides pures : eau, d’'une part, et benzeéne, d’autre part. En ce point, 3 phases sont pré-
sentes, la variance vaut donc 4 — 3 = 1. Comme la pression est fixée, on a une variance qui se réduit a 0. Il n’existe
qu’un seul point pour lequel les trois phases coexistent : c’est ce point en question.

5. Pour y; = 0,10 (mélange A,) la premiere rupture de pente correspond a lapparition de la premiére goutte de
benzéne liquide (348,7 K) et la deuxiéme rupture a la disparition de la derniére bulle de vapeur (340,8 K).

6. a. Quelle que soit la composition du liquide, la premiére bulle de vapeur apparait a 340,8 K, température de
I’hétéroazéotrope. La composition de la vapeur est y; = 0,26, composition de I'hétéroazéotrope.

b. Si on part d’'un mélange x; = 0,5, le liquide est plus riche en eau que la vapeur qui se forme. Le benzéne est donc
en défaut, c’est le liquide qui disparait en premier. La température est toujours celle de ’hétéroazéotrope : 340,8 K. La

phase vapeur n’a pas changé de composition, sa fraction molaire en eau vaut toujours 0,26.
n
7. On se place sur une verticale pour x; = —— = L 0,70.
n+ny, 1,4+0,6

a. T = 330,0 K < 340,8 K : on se trouve dans le domaine biphasé liquide : on a donc :

1,4 mol d’eau dans une phase liquide et 0,6 mol de benzéne dans l'autre phase liquide.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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b. T = 355,6 K, on se trouve dans le domaine d’équilibre vapeur + eau (€). Puisque 'on a deux phases a 'équilibre,
on peut appliquer le théoréme des moments chimiques. On trace une horizontale a cette température. L’intersection
avec la courbe de rosée donne la composition de la phase vapeur (y; = 0,5). Lautre phase étant, bien sar, de 'eau
pure x; = 1.

G S L

T
0,5 0,7 1,0 % N

Le point S, représentatif du systeme, est le barycentre des points G et L représentatifs des phases gaz et liquide avec
des coefficients égaux aux quantités de matiere des phases.

Alors : C—Y‘_“—SV - Aiapils) soit n(liquide) = G:Snmta] = %7-05 x2 = 0,8 mol.
GL Miotal GL 1-05

On a donc:

0,8 mol d’eau liquide + 1,2 mol de gaz composé de 0,6 mol de benzene et 0,6 mol d’eau.

c. A T = 370,2 K, on se trouve dans le domaine monophasé vapeur. On a :

2 mol de vapeur : 0,6 mol de benzéne et 1,4 mol d’eau. |

P.
8. a. Pour la phase gaz : W (T, P) = ug (1) + RTln(IT(’)) = H?,g(T) + RTln(yilgo) (avec y,, fraction molaire de i
dans la phase gaz).
Pour le liquide pur : p; (7, P) = u?’{(T).
b. A Péquilibre liquide = vapeur, il y a égalité des potentiels chimiques : W; (T, P) = W; (T, P). Sous la pression

P = P% = 1 bar on adonc ugf(T)=u2g(T)+RTln(yi). S
§
. ’ (0 (K 18, . . . . . g
c. Larelation de Gibbs-Helmholtz s’écrit (B_T (TDP =~ |Avec H,; enthalpie molaire partielle du constituant . -3;
01l &
<
0 0 0 0 0 <
(O (WagmWeO\y i Hpo | A HC (D) - o(T)) =
d. Alors : (E)_T(T))P ) = = = ——5—;par ailleurs —E——= -Rln(y,). g
A, H°
On obtient donc 'équation différentielle : | d(In(y;)) = + Va]];{ dﬁT
e. On inteégre en prenant le corps pur n=l pour une des bornes d’intégration, 'autre étant le mélange I soit
T, =373 T
A, Hr 177 A, HY 1 1
J1 _ “vap 1 _ —vap’t (11 0 .
[In(y)T, = R [ T]Tl donc In(y;) R (T1 T) (avec A,,,H® indépendant de 7).
Si on souhaite avoir une expression 7'(y;), on écrit :
Rln(y;)) 1 1 1 1 Riln(y) Ay HOX T
s ey == U o vap
AvapIJ0 Tl T T Tl AvapHO AvaprJO_]K]‘l ln(yl)
AN.: T = 44 000 x 373 _ 373 )
44 000 - 8,31 x373In(y,) 1-0,07In(y,)
f. Pour y, = 0,5 ona T = 355,6 K en accord avec le point correspondant a la rupture de pente du mélange Asg.
&7
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Soit un systeme chimique fermé dont la transformation est modélisée par une seule équa-

tion de réaction ZWM ;=0 et pour lequel, sauf indications particuliéres, on négligera

1
I'influence de la pression sur les phases condensées.

) T Calculs des grandeurs standard de réaction
a298kK

L1. Quelques définitions

Soit une grandeur extensive X, on appelle grandeur X de réaction (notée A X), la
dérivée partielle a pression Pet température 7"constantes de la grandeur X par rapport
a la variable avancement & :

X

Ak = (% )P,T

Une telle grandeur fait intervenir la variable avancement de la réaction & ; elle ne peut
étre définie ou évaluée qu’apres écriture d’une équation de réaction modélisant la trans-
formation chimique étudiée.

On appelle grandeur standard de réaction de la grandeur X (notée A X°), la déri-
vée partielle a T constante de la grandeur standard X° par rapport a la variable
avancement & :

90X

AXD = (8_§ )T

© Nathan, classe prépa
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Rappel

Un état standard ne
précise pas la tempé-
rature : on parle d’'un
état standard a la
température 7.

Remarque

Pour les définitions
relatives a I’état stan-
dard, se reporter au
paragraphe 2.4 du
chapitre 1.

Remarque
La relation :

A X0 = Z VA X

1
est aussi appelée loi
de Hess.

90‘

retenir I'essentiel

Une grandeur standard se rapporte a un état standard qui lui-méme se rapporte a un état
de référence pour lequel la pression est fixée. La pression de référence est la pression stan-
dard P = PO = 1 bar.

Une grandeur standard de réaction ne dépend que de 7.

Une grandeur standard de réaction ou une grandeur de réaction sont des grandeurs
dimensionnées : elles s’expriment en unité de X par mole.

1.2. Enthalpie standard de réaction a 298 K

Le calcul de ces grandeurs de réaction a été vu en premiére année. Leur détermination se
fait a partir des grandeurs standard de formation tabulées a 298 K en utilisant la loi

de Hess.
1.2.1. Rappel : enthalpie standard de formation

On appelle grandeur standard de formation a la température 7'de I'espéce M dans la
phase @ et on note AL X°(M(@)), la grandeur standard de réaction a la température 7'
de la réaction de formation de ’espéce M dans la phase ¢ a partir de ses éléments pris
dans leur état standard de référence a la température 7, le nombre stoechiométrique de
M dans I’équation de réaction étant pris égal a +1.

Pour un corps pur simple pris dans son état de référence a la température 7, la gran-
deur standard de formation est nulle a cette température.

1.2.2.Enthalpie standard de réaction
Les tables thermodynamiques donnent les valeurs des enthalpies standard de formation des
constituants a 298 K et permettent le calcul des enthalpies standard de réaction 2 298 K :

Pour une équation de réaction ZviMi =0, A H°(298) = ZViAfH?(QQS)
avec AfH?(298) enthalpie standard de formation de I'espéece M; a 298 K et v,

nombre stcechiométrique algébrique de 'espéce M; dans ’équation de réaction.

1.2.3. Liens avec les échanges thermiques

A, H° permet de calculer la quantité de chaleur Q b échangée par un systéme en transforma-

tion chimique a pression constante :| 0, = EA,H* | (§ étant 'avancement de la réaction).

Le signe de O, ou celui de A, H° donne le sens du transfert thermique.

°Si A,H° <0 alors la transformation chimique réalisée a pression constante est exo-

thermique.
* Si A,H°> 0 alors la transformation chimique réalisée a pression constante est endo-

thermique.
*Si A,H° = 0 alors la transformation chimique réalisée a pression constante est ather-

mique.
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1.2.4. Cas d’une transformation adiabatique a pression constante
Lapplication du premier principe de la thermodynamique conduit alors, pour I’ensemble

du systeme siege de la réaction chimique, a .

Dans ces conditions :

- si la réaction est exothermique, la température du systéme va augmenter ;

- si la réaction est endothermique, la température du systeme va diminuer.

La principale difficulté, ici, réside dans la bonne définition du systéme. On se reportera au cours
de premiére année ainsi qu'aux exercices « Savoir résoudre n° 2 » et « Pour s’entrainer n°5 ».

1.3. Entropie standard de réaction a 298 K
Pour une équation de réaction ZViM ; = 0, celle-ci pourrait se calculer a partir des entro-

1
pies standard de formation des différentes espéces A.S9 = ZviAf S,-O, mais le plus sou-
i

vent on fait intervenir entropie molaire standard S(r)n tabulée pour les différentes espéces.

Pour une équation de réaction ZviMl- =0, AS°298) = ZviS?(QQS) avec

S?(298) entropie molaire standard de I'espece M; 2298 K et v; nombre stcechio-
meétrique algébrique de 'espéce M; dans I’équation de réaction.

Quand Zvigaz # 0, il est possible de prévoir le signe de A.S?: si Zvigaz >0, alors
igaz igaz
A, 89> 0 etsi Zvigaz <0, alors A, 8% <0.

igaz

A, 8% > 0 lorsque le désordre augmente.

1.4. Enthalpie libre standard de réaction a 298 K

De nombreuses méthodes permettent de calculer I'enthalpie libre standard de réaction.

1.4.1. A partir de la définition
On peut faire appel a la définition méme de 'enthalpie libre (G = H-TS) ce qui donne

ici:|A.GO(208) = A, HO(298) — 208A 59(298) |.
Ce calcul fait, en général, suite aux calculs de A, H9(298) et A,5°(298).

1.4.2. A partir des enthalpies libres standard de formation
Pour une équation de réaction ZWM;’ =0, | A,G°(298) = ZviAfG?(QQS)

avec AfG? (298) enthalpie libre standard de formation de 'espéce M; a 298 K et v; nom-
bre stoechiométrique algébrique de I'espece M; dans I’équation de réaction.

© Nathan, classe prépa
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1.4.3. A partir des potentiels chimiques

Pour une équation de réaction ZWM{ =0, | A,G°(298) = Zviu?(QQS)
' i

1

avec u?(298) potentiel chimique standard de I'espece M; a 298 K et v; nombre stcechio-
métrique algébrique de I'espece M; dans '’équation de réaction.

) 2 Calculs des grandeurs standard de réaction
en fonction de la température T

Connaissant la valeur d’une grandeur standard de réaction a 298 K, comment calculer la
valeur de cette grandeur a une autre température ?

2.1. Capacités thermiques molaires standard
a pression constante

Les tables thermodynamiques donnent Cg(T ) sous la forme d’un trinome :

Co(T) = a+bT+cT ™2
Les valeurs numériques de b et csont trés petites, afin de simplifier les calculs on consideére,
en général, au niveau0 du programme que les capacités thermiques molaires standard a
pression constante, Cp sont indépendantes de la température.

© Nathan, classe prépa

2.2. Enthalpie standard de réaction a la température T

On utilise la loi dite de Kirchhoff vue en cours de premiére année :

dA HY(T
Pour une équation de réaction ZWM:’ =0, -—-r—a—]-:£-—-) = Zvi(]g,i (= Ang)

avec Cg,l- capacité calorifique molaire a pression constante de 'espéce M; et v;
nombre steechiométrique algébrique de 'espéce M; dans ’équation de réaction.

Ces expressions peuvent étre intégrées telles quelles en dehors de tout changement

d’état.
Ainsi, en considérant les capacités calorifiques molaires indépendantes de la température,

on obtient :

AHYT) = AHYT,)+ (Zvcg ) x(T-T,)

S’il y a un changement d’état pour un réactif ou un produit, il est nécessaire de faire un
cycle thermodynamique pour effectuer le calcul.

"
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Attention
Ne pas oublier

le signe — dans
ces expressions.

Remarque
On appelle tempéra-
ture d’inversion et on
note 7;, la tempéra-
ture pour laquelle :

AGT;,) = 0, Clest

a-dire KO(T;) = 1.

2.3. Entropie standard de réaction en fonction
de la température T

0
dA_S%(T) viC i/ AC
Pour une équation de réaction ViM;=0, ——— = g P (= - p)
1 Z S e 7 X T
p.i capacité calorifique molaire a pression constante de I'espece M; et v;
nombre steechiométrique algébrique de I'espéce M; dans I'’équation de réaction.

0
avec C

Cette expression peut étre intégrée telle quelle en dehors de tout changement d’état.
Ainsi, en considérant les capacités calorifiques molaires indépendantes de la température,

on obtient :

ASUT) = AST,) + (ZVz‘Cg, f)ln(zlo)

S’il y a un changement d’état pour un réactif ou un produit, il est nécessaire de faire un
cycle thermodynamique pour effectuer le calcul.

2.4. Enthalpie libre standard de réaction
en fonction de la température T

AGXT) = A HY(T) - TA,ST)
Cette relation permet aisément de trouver A,G(7") si on vient de calculer A, H(T) et

0
ASUT).
D’autres expressions sont parfois nécessaires :

© Nathan, classe prépa

dA,GY(T) . d (AGY(T) A HY(T)
———dT = —ArS (T) et ﬁ( T ) = — T2

2.5. Dapproximation d’Ellingham

Se placer dans le cadre de I'approximation d’Ellingham, c’est supposer que, en
dehors de tout changement d’état, A, H? et A,.S° sont indépendants de la tempé-
rature. A.G'(T) est alors une fonction affine par morceau de la température.

) 3 Constante d’équilibre thermodynamique

3.1. Définition

La constante d’équilibre thermodynamique que 'on note K°(T) est la grandeur,
sans dimension, définie par la relation : A G%(T) + RT In(K°(T)) = 0. ‘
93
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systéme a I’équilibre.

i (KO(TQ))

O AHY
ko)) T (

- R\, T,

diT(anO(T)) =+

Le calcul de 'enthalpie libre standard de réaction permet donc d’accéder a la valeur de
la constante d’équilibre thermodynamique et donc donne une indication de la position du

3.2. La constante d’équilibre thermodynamique
ne dépend que de T

Linfluence de la température sur la valeur de la constante d’équilibre thermodyna-
mique est donnée par la relation de Van’t Hoff :

A HO(T)
RT2

Dans le cadre de 'approximation d’Ellingham, A, H est indépendant de la température.
Lintégration de la relation précédente entre les températures 7', et Ty conduit a :

). Ceci permet un calcul rapide de la valeur de la constante

d’équilibre thermodynamique a 7'y quand on connait sa valeur a 7’;.

Avant la colle
I —

Tester ses connaissances

» Corriges p. 107

Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits et
R=8,314] - mol!- K

D 1 Létat standard correspond a T = 298 K et
P = PO =1 bar.

D a. Vrai
D b. Faux

D 2 Pour I’équation de réaction :
Hg(g)+% 04(g) = HyO(0), A.8°<0.
a. Vrai

D b. Faux

D 3 Lenthalpie standard de formation de I(s) a
298 K est-elle positive, négative ou nulle ?
Méme question pour I,(g) a 298 K.

D 4 AG(TH<0 = KN (T)<1

D a. Vrai
D b. Faux

L 5 Pour une réaction exothermique a pression
constante, K°(T') augmente quand 7 aug-
mente.

D a. Vrai
D b. Faux

D 6 Démontrer les relations :
dA, GO d (AGY
kY3 d_T( T ) T

AHO
72

= -AS0 et

D 7 Rappeler et démontrer la relation de Van’t
Hoff.

D 8 Que suppose I'approximation d’Ellingham ?

D 9 Démontrer que si A,G%(T) est une fonction
affine de la température, A, HO et A,.S° sont
indépendants de la température.
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Savoir appliquer le cours > Corrigés p. 108

b 1 On donne 2298 K : 2. On donne, a 298 K, I'enthalpie standard
de combustion d’une mole de butane :
Hy(g)| O(8) | H,O(f) 'H,0,(aq) A,H°(298) = —2870 k] - mol! et les capa-
SO (J-mol- K1) [130,6] 2050 | 69,9 143,9 cités calorifiques molaires a pression cons-
tante suivantes :

1. Calculer a 298 K, les entropies de forma-
tion de Hy(g), Oy(g), H,O) et de CH,, | O, | CO, | H)O()

H,0,(aq)- C, (J-K'-mol)| 98 30 | 37 75
2. Calculer de deux facons différentes
Pentropie de réaction de la décomposition du Calculer l'enthalpie standard de réaction a
peroxyde d’hydrogeéne en solution modélisée 350K.
par ’équation de réaction :

2 H,O4(aq) = Oy(g) +2 HyO(¥). D 5 Ondonne:

AI(OH),(s) = Al3*+3 HO- (1)
AI(OH), = AI¥* + 4 HO- ()

4 AI(OH)4(s) = A3+ +3 AI(OH), (3)
1. Montrer que A,Gy = 4A,G) - 3A.Gy.

D 2 Calculer, 2 298 K, la constante de solubilité
Ky de Fe(OH)4(s). On donne 2 298 K :

Fe’*(aq) | HO (aq) | Fe(OH),(s)

W (kJ - mol™) | —46 ~157,3 ~696,6
0 _ (KD
2. Montrer que K; = — S
D 3 Lasyntheése de Pammoniac peut étre modé- (K2) by
lisée par 'équation de réaction : 3. Généraliser les résultats précédents a une | §
Ny(g) +3 Hy(g) = 2 NH,(g). équation de réaction R, combinaison linéaire | &
des équations de réaction R;: R = ZNR 3
1. Calculer 'entropie standard de réaction q i DG =4
a 298 K. Commenter le signe. ' ©
2. Calculer 'enthalpie libre standard de réac- 6 Lenthalpie standard de la réaction d’auto-
tion a 298 K. protolyse de I'eau :
3. Calculer K°(298). 2 H,O = H;0*+ HO-
On donne 2 298 K : vaut A, H? = 57,26 k] - mol~! (valeur indé-
pendante de la température).
N, H, NH, On note K, (produit ionique de l'eau) la
S%enJ-Kl-moll | 193 | 1304 199.9 constante d’équilibre thermodynamique de
' ’ ' cet équilibre.
A;G? en K] - mol ™! 0 0 -16,47 AT,=208K:pK, =-log(K,) = 14,0.
1. Déterminer I'expression littérale de pK,
D 4 1. Ecrire la réaction de combustion du en fonction de la femp:erature.
butane par le dioxygéne a 298 K sachant 2. Calculer pK, a 50 °C.
que l'on obtient du dioxyde de carbone 3. Calculer le pH de I'eau pure a 50 °C. Le
gazeux et de I’eau liquide. milieu est-il devenu plus acide ?
o
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1 — Synthése du méthanol

La réaction de syntheése industrielle du méthanol, en présence d’un catalyseur,
est modélisée par I’équation de réaction : CO(g) + 2Hy(g) = CH3;OH(g).

1 Déterminer l'enthalpie standard de réaction, entropie standard de réaction et
I'enthalpie libre standard de réaction de cette synthese a 298 K.

2 En supposant 'enthalpie standard de réaction et I’entropie standard de réaction
indépendantes de la température, déterminer ’enthalpie libre standard de réac-
tion de cette synthese a 650 K.

3 Exprimer Penthalpie standard de réaction et 'entropie standard de réaction en
fonction de la température. Calculer leurs valeurs a 650 K ainsi que celle de
I’enthalpie libre standard de réaction. Conclure.

) 4 Calculer la constante d’équilibre thermodynamique K°® a 650 K dans le cas du
2. et du 3. Conclure.

On donne 2 298 K :
Cco H, CH,OH
AHO (K] - mol™) -110,5 0 -201,2
80 (J- K- mol) 197,7 130,7 238,0
C, (J-K*-mol) 28,6 27,8 38,4

P résolution méthodique

)1

A 298 K, on utilise les données fournies et on applique la loi de Hess.

A Hyps = Y VAH, 05 = AHO(CH,OH) - AH(CO) — 24 HO(H,).

AN.: A Hpye = —201,2—(~110,5)-2x 0 = —90,7kJ - mol ™.
ASaes = Y ViS g5 = SO (CH;OH) - $9(CO) - 2.8°(H,).

AN. : A Sge = 238,0-197,7-2x130,7 = -221,1] - K™! - mol "L

Pour le calcul de A, S, on donne en général pour chaque espéce intervenant dans la réaction
son entropie standard absolue et non son entropie standard de formation. Cette grandeur est
non nulle (sauf 3 0 K), méme pour les corps purs simples dans leur état standard de référence
comme H,(g).

On trouve, ici, A, 5% < 0. On pouvait prévoir ce signe de A S° puisque la réaction s'accompa-
gne d'une diminution de la quantité de matiére en phase gaz.
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Puisque A,G°(T) = A,H)(T)-TxA,8°T), on trouve a 298 K :

en kJ - mol-! J-mol-! a convertir en KJ - mol~!
—

AGyog = — 90,7 —298 x (-221,1.71073 ) = —24,8 kJ - mol-1.

, 2 Si on néglige l'influence de la température sur A, H° et A S, on trouve directement a
650K :
AGosp = AHO— 650 x ASO.

AN.: AGlsy = —90,7 — 650 x (—221,1.10-3) = 53,0 k] - mol ™.

)3

Afin de tenir compte de I'influence de la température sur A, H? et A, SO, calculons dans un pre-
mier temps :

ZV"CS' L= G(GH-OH]) -~ G (CO)-2C (H,) (=IACD).

AN.: vacg’i = 38,4-28,6-2x27,8 = —458] - K' - mol".

1
Puisque : adT(ArH 0)=§;‘Vi(]g’i, on trouve, avec zi“v,.cg,,. indépendant de la température :

N
AHOT) = AHOT) + Y v,Co % (T-Tp). T
i 3
S
AN.: A HYT) = -90,7 -45,8-10-3(T-298), < |A,HY(T) = -77,1-458-10°T Z‘l
<
soit Angso = -77,1-45,8 - 103 x 650 ~ -106,9 K] - mol. §
©
On note que la valeur obtenue est voisine de la valeur a 298 K, ce qui est quasiment toujours le
cas. Une valeur de —16 210 kJ - mol™' serait la conséquence d’une erreur d'unité.
. d 0 ZVng,i 0 .1 .
Puisque : ﬁ(ArS )= 7> on trouve, avec ;Vicp,i indépendant de la température :
0 T
ASUT) = ASUTy) + zi:viCP’i X ln(fo).
AN.: ASUT) = —221,1 45,81n(§§—g) o] A,80(T) = 39,8 - 45,81n(T)
soit ArSgSO = 39,8 - 45,8 x In(650) ~-256,8] - K™! - mol™.
On en déduit alors :
AGosy = A Hysy— 650A,So5, = —106,9 — 650 x (-256,8 - 10-3) = 60,0 k] - mol L
On calcule 'erreur relative commise lorsque I'on se place dans le cadre de I'approxima-
tion d’Ellingham :
ArGg50 - ArGgw(avec approximation d’Ellingham)‘ _ 60,%(; 33,0 ~0,12.
ArG((;EO ’
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Sur cet exemple, se placer dans I'approximation d’Ellingham revient a faire une erreur
de 12 % sur I'enthalpie libre standard de réaction. Cette erreur demeure relativement faible
compte tenu de I’écart important de température entre 650 K et 298 K.

La plupart du temps, on peut légitimement se placer dans le cadre de I'approximation d’Ellingham ;
I'erreur commise étant, bien sir, d’autant plus faible que la variation de température reste faible.

4

Pour calculer la constante d'équilibre thermodynamique connaissant A GY, il suffit de revenir a
la définition :

_A GO
ArGo(T) +RTIn(K%(T)) = 0= KY(T) = exp('R—T(T)).
~AG(T)

Par définition de K(T) on aK(T) = exp(T):
- avec la valeur du 2. £3.0. 103

AGl = 53,0 K - mol-! = KUy = exp(g_?)l’4—>;é5()) ~5,5-10-;
— avec la valeur du 3. ’ 5

AGl = 60,2 K] -mol-! = K&y = exp (%) ~1,5- 10,

Lécart peut paraitre ici important puisqu’on trouve une valeur de K° trois fois plus
grande lorsque I'on se place dans 'approximation d’Ellingham.

Il faut cependant relativiser ce résultat ; avec de telles valeurs de K I'équilibre sera, quelle que
soit la méthode de calcul utilisée, bien peu déplacé vers la droite.

5 1
en conclusion i

Les enthalpies standard de réaction, enthalpies libres standard de réaction, enthal-
pies standard de changement d’état s’expriment le plus souvent en kJ - mol™', les
entropies standard de réaction, capacités calorifiques molaires a pression constante
s’expriment le plus souvent en ) - K™! . mol™' : attention donc 3 la concordance des
unités dans les applications numériques !

2 — Vaporéformage du méthane (d'aprés Mines-Ponts)

Le dihydrogene peut étre obtenu par électrolyse de I’eau, mais sa production la
plus importante en tonnage est issue du vaporéformage du méthane. Cette transfor-
mation, réalisée a 800 °C sous une pression de 35 bars, peut étre décrite par 'équa-
tion de réaction suivante : CH, + 2 H,O = CO, + 4 H,.

Dans les conditions opératoires, tous les constituants sont sous forme gazeuse.
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On donne les enthalpies standard de formation suivantes a 298 K :

CH,(g) | HyO(g) | COy(g) | Hy(g)

AHO (K] -mol) | 74 | -242 | -393 0

1 Pourquoi enthalpie standard de formation du dihydrogene est-elle nulle ?

2 Calculer a 7 = 298K la valeur de I'enthalpie standard de réaction attachée a
I’équation de réaction du vaporéformage. Quelle approximation faut-il faire
pour considérer que sa valeur ne dépend pas de la température ?

) 3 Quel est le signe de 'entropie standard de réaction attachée a I'équation de
réaction du vaporéformage ? Justifier qualitativement la réponse. En déduire,
dans le cadre de I'approximation indiquée a la question 2, qu’il existe une tem-
pérature d’inversion.

Remarque : la valeur de cette température d’inversion est de lordre de 630 °C.

Pour évaluer les besoins énergétiques associés au vaporéformage, on pose
les hypotheéses suivantes :

— la transformation est effectuée dans une enceinte fermée parfaitement
adiabatique, a pression constante P = 35 bar, le méthane et la vapeur
d’eau étant introduits en proportions stoechiométriques ;

— on suppose que la transformation est totale et que I'effet thermique dii a celle-
ci se traduit uniquement par une baisse de la température des produits. Pour
simplifier les calculs, les capacités thermiques molaires isobares Cpm(COQ) et
Cpm(Hy) sont prises constantes dans I'intervalle de température considéré.

On prendra : C,,,(CO,) = 45]-mol™ - K™ et C,,,(H,)=27 ] - mol" - K.
) 4 Calculer la valeur approximative de la température finale du systéme dans le

cadre de ces hypotheses.
Commenter.

» résolution méthodique

1 H,(g) est un corps pur simple dans son état standard de référence. Son enthal-
pie standard de formation est nulle a toute température.

Signalons que la réponse « H,(g) est dans son état standard » n’est pas satisfaisante. Quand on
calcule une grandeur standard de réaction, toutes les espéces mises en jeu sont dans leur état
standard. Cette réponse conduiraita A,H? = 0 pour toutes les réactions !

)z

Puisqu’on dispose des enthalpies standard de formation des différents composés, on peut appli-
quer directement la loi de Hess : A H® = ZVl-AfH,-O.
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AH = AH(COy(g)) + 4A:H (Hy(8)) - AcHO(CH,(g)) — 24:H(H,O(g)).

AN.: AHO = —393 +4x0—(~74) - 2 x (-242) = 165k] - mol-.

Dans lapproximation d’Ellingham, on considére que A, H? et A.S° sont indépen-
dants de la température.

Se placer dans I'approximation d’Ellingham revient a négliger :

— le terme (Zvng’ l.)x (T-T,) devant A H(T,) dans I'expression de A H(T) ;

- le terme (ZVL.CS,I l-) X ln(TI) devant A, S%(T,) dans I'expression de A, SO(T).
i 0

, 3 La réaction s'accompagne d’une augmentation de la quantité de matiére en phase gaz

uisque » V., =1+4-1-2 =42,
P q z i, gaz — — — —
t CO, H, CH, H,O

A cette augmentation du désordre au niveau du systeme, on peut associer une augmenta-

tion de I'entropie de ce dernier : |A 80 >0 |.

Dans le cadre de 'approximation d’Ellingham, on peut écrire :

0 0
AGUT) = A Hygg =T A Syq - s
—_ = T
>0 >0 S
Avec les signes des enthalpies et entropies standard de réaction que nous venons de trou- E
ver, on conclut que A .G'(T) est une fonction affine décroissante de la température. :~
[
Il existe une température 7; pour laquelle A, G°(T,) = 0. =
A.G°A g
AH®

T<T,oAG(T)>0s KN(T) <1

>

0 —A,SOE >

T>T,oAG(T) <0 KN(T)>1

4 Partant de n, mole de méthane et de vapeur d’eau en quantité steechiométrique, le
tableau d’avancement s’écrit (puisque la transformation est totale & _, = ) :

CH, + 2H,0 = CO, + 4H,
Etat initial (en mol) ng 2 n 0 0

Etat final (en mol) 0 0 gy 4 n,

L'état initial El du systéme correspond a {n, mole de CH, + 2n, mole de H,0O} a la tempéra-
ture T, sous la pression P = 35 bars.

L'état finial EF du systéme correspond a {n, mole de CO, + 4n, mole de H, } a la tempéra-
ture T, toujours sous la pression P = 35 bars.

Le systeme évolue, entre I'état initial et I'état final :

— a pression constante, ce qui permet d'écrire AHy gz = @, chaleur échangée lors de la trans-
formation entre le systeme étudié et le milieu extérieur ;
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— de fagon adiabatique, ce qui permet d’écrire que Q = 0.
On retrouve ainsi que pour une transformation adiabatique monobare : AHg ¢ = 0.
L'enthalpie étant une fonction d’état, le calcul de sa variation ne dépend pas du chemin suivi.

La transformation peut étre décomposée en deux étapes :

Etat initial Etat final

ny mole de CH, Q = 0 car transformation adiabatique ng mole de CO,
2 ny mole de H,O 4 ny mole de H,
T @ = AH car transformation isobare T

P =35 bars P =35 bars

Etat intermédiaire
ny mole de CO,

AH« chimique » f;- "o mile de HZ AH« physique »
0
P =35 bars

On considére alors un état intermédiaire (fictif) EInt correspondant aux produits de la réaction 3 la
température T,, c'est-a-dire & {n, mole de CO, + 4n, mole de H,} a la température T, sous
la pression P = 35 bars.
Dans ces conditions, la variation d’enthalpie du systéme au cours de cette premiére étape (3 pres-
sion constante 3 la température T,) vaut :

AHg s eine = AH, chimique» = = EnaxH(Ty) = ngAH(Ty).
Lors de la deuxiéme étape, les produits de la reactlons sont portés de la température T a la tempé-
rature T. La capacité calorifique de I'ensemble du systéme vaut C = nyC,,,(CO,) +4n,C,,(H,)
(puisqu’on ne tient pas compte de la capacité thermique du réacteurs. n en déduit la variation
d’enthalpie entre I'état intermédiaire et I'état final :

T( Tf
AHgses = Mo pryique = [ CAT = [ (19Cpn(CO2) + 4ngCon(H))dT.

Si I'on suppose que les capacités calorifiques ne dépendent pas de la température, cette expres-
sion devient :
AHgo e = AH

Alors, on peut écrire :

cohysique» = C(Te=Tg) = (1gCo(CO,) +4nyCoprn(H))(Te = To).

La chaleur échangeée lors de la réaction chimique a la température 7', vaut :
0, = EnaxA HY(T) = ngA H(T).
La capacité calorifique du systéme, apres réaction chimique, vaut :
C = nyC,(COy) + 4nyCp, (Hy).
Pour la transformation adiabatique monobare, on a :
AH =0 = nyAH + (n9Cpm(COy) + 4nC o, (H ) (T = T'y).

Soit, apres avoir simplifié par n, :
a convertir en J - mol~!

0 r—’%
T, =T, - AH = 298—L'103 = 780K !!!
' 70 €, (CO) +4C,, (Hy) 45 +4x27

On ne peut pas, bien sir, atteindre une telle température. Pour se maintenir dans un
domaine de température raisonnable on pourrait évoquer I'existence de fuites thermiques
et/ou une meilleure évaluation de la capacité thermique du systtme (on n’a pas tenu
compte ici de la capac1te thermique du réacteur par exemple). Sur un tel écart de tempé-

rature, considérer les C et A, H? constants est, par ailleurs, certainement abusif.

AH = 0 = EAHUT,) + C(Ti=Ty) | = ngAH(Ty) + (ngCpn(CO,) + 4 nyC,,(Hy)) (T = Tp).
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en conclusion

Lors de I’évolution adiabatique isobare d’un systéeme siege d’une réaction chimique
(d’avancement & et d’enthalpie standard de réaction A,H®) on note une variation
de température T,— T telle que :

AH =0 = &ArHO(TO) S Csystéme(Tfi TO)'
Bien souvent, la difficulté principale est la détermination de C, .. (capacité ther-
mique du systéme aprés réaction chimique). Pour ce faire, il est impératif de bien
définir le systeme étudié.

3 — Oxydation de CO par l'eau a I'état gazeux
(d’aprés Centrale)

Loxydation du monoxyde de carbone par I’eau en phase gazeuse est modélisée par
I’équation de réaction : CO (g) + H,O (g) = CO, (g) + Hy (g).
) 1 Calculer A,H° a1 100 K a partir des enthalpies standard de formation des réac-

tifs et des produits.
On donne a1 100K :

CO (g) CO, (g) H,O (g)

AHO (K] - mol™) -112,5 | -3956 | -2482

La constante d’équilibre thermodynamique de la réaction
CO (g) + HyO (g) = CO, (g) + Hy (g) diminue de 0,32 % quand la tempéra-
ture augmente de 1 K a partir de 1 100 K.

) 2 En se placant dans le cadre de l'approximation d’Ellingham, en déduire
I’enthalpie standard de réaction a 1 100 K. Comparer a la valeur obtenue a la
question précédente.

) 3 Lorsque I'on ne se place plus dans 'approximation d’Ellingham, ’expression de
I'enthalpie libre standard de réaction en fonction de la température vaut :
AGNT) = —38420 + 63,47 -3,2TIn(T) (avec Ten Ket A,G° en] - mol™!).

. . . 0
Calculer, dans lordre qui vous convient le mieux, ArH(l)IOO? A ST00 et
0 0
AC, = Y V.C, ;.
i

P résolution méthodique

)1
Les enthalpies standard de formation des différents constituants intervenant dans I'équation de
réaction étant données a 1 100 K, il suffit d’appliquer la loi de Hess.
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A H® = AiHO(H, (g)) + AtHO(CO, (8)) - AtHO(H, O (g)) - AtH(CO (g))

L'état standard de référence de I'élément H est I'état standard de H, (g) quelle que soit la tem-
pérature, son enthalpie standard de formation est donc nulle a3 1 100 K. C’est la raison pour
laquelle I'énoncé de I'exercice n’en donne pas la valeur.

AN.: A HO = 0+ (-395,6) - (~248,2) — (~112,5) = —34,9 kJ - mol-'.

2

L'énoncé nous renseigne sur I'influence d’une augmentation de la température sur la valeur de la
constante d'équilibre thermodynamique de la réaction, il faut utiliser la relation de Van’t Hoff.
Dans le cadre de I'approximation d’Ellingham, A H° est indépendant de la température.

1 AHT)
’ dT( n RT?
Cette équation différentielle peut étre intégrée comme une équation différentielle aux
variables séparables :

D’apres la relation de Van’t Hoff, Ko(TY)) =

( ) T+1A _HYT) S
0 = 0 = - N
d(In(K°(T))) R L T o j d(ln(K (7)) jT =T dr g
Or, A H° est independant dela temperature : é
A H dT T+1 ArHO 1 I+l g
0 0 _=
done [ " d(In(K(T))) = & IO =3[ -7| :
In(K%(T + 1)) - In(KO(T —A‘HO ! ! :
& KT+ 1)~ n(KD) = “—((-77)-(-7))
@ln(KO(T+ 1)) _ A,HO( 1 )zArHO(i)
KNT) )~ R \(I'+1DT R \72
La dernieére approximation se justifie par le fait que la valeur de I" est grande devant 1.
0
Soit enfin, | A, H? = RT? ln(K-——IéZ-—;%)—l)) .
Pour I'application numérique, il suffit de traduire la variation de la valeur de la constante d’équili-
bre thermodynamique. La diminution devra étre traduite par un signe — dans I'expression proposée.
0,32
0 _ KO = 0 it D
K0T+ 1)~ K%(T) = -2 K(T)(l 100)
KYT+1)) _ ( 0,32) 0,32
< ln( K0T ) = In{1-766 )=~ 00
AN.: AH® = 8314 (1 100)2(-01’%) - 32,2 kJ - mol L.
Le résultat obtenu est en accord avec celui de la question précédente. ‘ 103
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)3

Dés lors que A,G%(T) n’apparait pas comme une fonction affine de la température (c’est-3-dire
lorsque I'on ne se trouve plus dans I'approximation d’Ellingham), procéder par identification pour
déterminer A HO(T) et A, S%(T) semble bien risqué.

On doit savoir que (?9_?) = —S. En passant aux grandeurs standard de réaction on obtient :
dA,G(T) - AT i
T T F (T).

dAGY(T

Puisque daG(d) = —A,8%T) on trouve :
dT
dA,GY(T)
ASUT) = —g7 =~ 63,4 +3,2In(7) + 3,2 = -60,2 + 3,2In(7).

Lapplication numérique a 1100 K donne :
A8 0 = — 60,2 +3,2In(1100) ~—-37,8 ] - K™ - mol.

, , dA,S(T)  ACo(T)
Par ailleurs, on sait que i = T

dASUT) 39 _ ACYT)
ar T = T

A, CS = 3,2] - K! - mol™! (indépendant de la température).

On en déduit , soit :

Connaissant A G)(T) et A.S%(T) on trouve :
AHOT) = AGNT) + TAS(T)
= —384920 + 63 4T -3,2TIn(T) + T( —63,4+3,2+32In(T) ),
AGO(T) A ST
soit A HO(T) = — 38 420 +3,27.
On trouve alors Aerloo =-38420+3,2%x 1100 =-34 900 ] - mol!;
AH, 140 ~—34,9 K] - mol-! .

en conclusion

Penser a utiliser la relation de Van't Hoff quand on s’intéresse a I'influence de la tem-

pérature sur la constante d’équilibre thermodynamique.
Lorsque l'on ne se trouve pas dans I‘approximation d’Ellingham, la relation

dA,GO(T) }
=t —A,S%T) permet de déterminer I'expression de A ,S°(T). On en

déduit ensuite celle de A,HO(T): A, H(T) = A,G%(T) + TA,SO(T).
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s’entrainer

1 ) 10 min
Du dioxyde de soufre aux oléums

(ESIM PC)

La chaine de production de lacide sulfurique
correspond schématiquement a :

H,S = S = SOy, = SO, = H,S0,.

Nous allons nous intéresser essentiellement au
passage du dioxyde de soufre au trioxyde de sou-
fre, ce passage se faisant au contact d’un catalyseur
spécifique, le pentoxyde de vanadium V,0;. Ce
passage est modélisé par ’équation de réaction :

2 S0, (g) + Oy (g) = 2 SO;4 (g).

> Corrigé p. 770

1. Calculer P'enthalpie et I'entropie standard de
réaction a 298 K .

2. Rappeler ce qu’est l'approximation d’Ellin-
gham.

3. Dans le cadre de 'approximation d’Ellingham,
en déduire I'enthalpie libre standard de réaction
pour toute température 7

4. Calculer la température d’inversion de I'équilibre.

5. Préciser Pexpression numérique de In(K%(T))
pour toute température.

6. Proposer une méthode graphique permettant de
déterminer I'enthalpie et Ientropie standard de
réaction a partir des valeurs de la constante d’équi-
libre thermodynamique a différentes températures.
On donne 2 298 K :

SO, (g)
-297

SO; (g)
A¢H® en kJ - mol! - 396 0
S%en]-K!: mol! 257 205 248

2)

Conversion du méthane

Autrefois le mode de préparation du dihydrogéene
consistait a faire passer de la vapeur d’eau sur du
coke vers 1000°C. Désormais, on utilise le procédé
dit de conversion du méthane. I’équation de réac-
tion de cette conversion est :

CH,(g) + HyO(g) = CO(g) + 3 Hy(g).

10 min
> Corrige p. 110

On donne pour cet équilibre et pour une tempéra-
-27303 _ 4,

T
Cette relation est valable sur la plage de tempéra-

ture exprimée en K, In(K%7)) =

ture étudiée.
1. a. Calculer la valeur de I'enthalpie standard de
réaction.

b. La réaction est-elle endothermique ou exother-
mique ?

2. Calculer I'entropie standard de réaction. Pou-
vait-on prévoir le signe ?

3)

Equilibre entre le carbone et ses oxydes

Pour les équilibres entre le carbone et ses oxydes,
on donne les équations de réaction suivantes :

(1) 2 C(s)+0y(g) =2 CO(g)
(2) 2 CO(g)+0O4(g) = 2 CO(g)
(3) C(s)+O4y(g) = COy(g)

10 min
> Corrige p. 177

Pour les équations de réaction (1) et (2) , on donne
enk] -mol™: A,G) = —220-179,4 - 10-3T
et AG) = —566+173,2-10-3T.

1. Exprimer ArGg en fonction de T.
2. Déterminer Ang et ArSg.

2

Dissociation du carbonate de calcium

La dissociation du carbonate de calcium peut étre
modélisée par I'équation de réaction :

CaCOy(s) = CaO(s) + COy(g).
1. Calculer A H? A S° et A,G" 2298 K.

2. Donner les expressions de A H, A.S° et
A,G° en fonction de la température T.

3. Calculer K9 a1 100 K.

15 min
> Corrigé p. 177

On donne 2 298 K :
CaCO, | CaO | CO,
A;H° en kJ - mol! -1207 | -634 | -394
A¢S%en] - K- mol™ 90 40 214
C, en]-K'-mol? | 111 48 46
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s’entrainer

5) 30 min

Pouvoir calorifique de I'éthanol et
température de rosée des gaz

de combustion (d'apres CCP)

> Corrigé p. 177

Données :

— composition molaire de I'air : 20 % de dioxy-
gene et 80 % de diazote ;

— capacité calorifique massique a pression constante
de l'eau liquide : C, ., = 4180 J - kg™ - K™;

— chaleur latente de vaporisation de I'eau a 40°C :
L,(40°C) = 43,3 k] - mol!;

— pression de vapeur saturante, en pascal, de I'eau
en fonction de sa température 6 exprimée en °C :

3816,44
0+ 227,02)
- I’échangeur de chaleur est isobare
(P% =1 bar = 10° Pa);

— tous les gaz (ou vapeurs) sont parfaits ;

- masse molaire de 'éthanol : 46,0 g - mol ..

b

P (o) = exp(23,1964—

Enthalpie standard | Capacité calorifique
Composé de formation : molaire isobare C
AsHysec (k] - mol™) | (J - K - mol™)
Ethanol ~976,5 110
liquide
Dioxygene 0 30
gaz
Diazote gaz 0 29
Dioxyde de 3935 39
carbone gaz
Eau vapeur -241,8 38

1. a. Ecrire ’équation de réaction [1] modélisant
la combustion, en présence de dioxygene, d’une
mole d’éthanol liquide (C,H;OH) en dioxyde de
carbone gazeux et en vapeur d’eau.

b. Calculer 'enthalpie standard de réaction a 25°C
de la réaction [1] : Ar,ng5°C‘

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

2. On appelle pouvoir calorifique inférieur (PCI)
d’un combustible, la chaleur libérée, a 25°C et 1
bar, lors de la réaction de combustion quand ’eau
est formée a létat vapeur. Calculer le PCI de
I’éthanol exprimé en k] - kg™L.

3. Un brileur est alimenté a pression constante
(P% = Ibar) et a 25°C par 4,0 moles d’éthanol
liquide et par 100,0 moles d’air. La réaction de
combustion est totale et conduit a la formation de
dioxyde de carbone et de vapeur d’eau.

a. Calculer les quantités de matiére de chaque
composé dans le mélange sortant du brileur.

b. Calculer la pression partielle de ’'eau dans ce
mélange.

c. En considérant que l'intégralité de la chaleur
de combustion est recue par les gaz de combus-
tion, déterminer la température 7| des gaz sortant
du brileur.

4. A la sortie du brileur les gaz circulent dans un
échangeur de chaleur d’ou ils ressortent a 110°C et
au sein duquel ils cédent de la chaleur a de ’eau
liquide dont la température augmente de 15°C a
40°C.

a. ° Calculer la quantité de chaleur échangée par
les gaz de combustion.

* Calculer la masse d’eau liquide chauffée par les
gaz de combustion.

b. En refroidissant suffisamment les gaz de com-
bustion dans I’échangeur de chaleur on peut liqué-
fier une partie de I’eau formée lors de la réaction
de combustion.

° Déterminer la température de rosée des gaz de
combustion (température pour laquelle la pre-
miére goutte d’eau liquide apparait).

®Dans le cas ou la température de sortie de
I’échangeur de chaleur des gaz de combustion est
égale a40° C:

— calculer la quantité de matiere d’eau liquide
formée ;

— calculer la quantité de chaleur échangée par les
gaz de combustion au sein de ’échangeur.

© Nathan, classe prépa
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Tester ses connaissances

b 1 Réponse b. Un état standard ne précise pas la tem- AGY(T)
pérature, seule la valeur de la pression est fixée a 1 bar. d( T ) A H(T)
= =
dTr 77
D2 Réponse a. La transformation s’accompagne d’une dAH(T) _ dA, ST ).
diminution des quantités de matiére des espéces en 7dT dr
phase gaz. dAH(T) _dASUT)
Or, —aq7F - Zvicﬁi = TT.
D 3 AHL(s),298K) = 0 car L(s) 2298 K N
correspond au corps pur simple pris dans son état a6 (1)
5 . T AHT)
standard de référence. 11 vient donc : = _ -
AHO(I, (g), 298 K) > 0 car cette grandeur s’identifie dr T
a I’enthalpie standard de sublimation du diiode 2298 K
et la sublimation est un processus endothermique. . 7 La relation de Van’t Hoff est :
d AHUT)
== (In(K°(1))) = + :
D 4 Réponse b. A,G*(T) = -RT'In(K°(T)), si: dr RT?
Elle se démontre a partir de la définition de la cons-
0 0 0
AG(T) < 0 alors In(KX(T)) > 0 donc KX(T) > 1. tante d’équilibre thermodynamique.
AGY(T)+RTIn(K%T)) =0
S
6 i la réaction 2 ~ ~AGN(T 3
D5 Repon.se b. Si la réaction a pres‘swn const@te est s In(K"(T)) = —= () =
exothermique, A, H®<0. D’apreés la relation de RT E
Van't Hoff, %(ln(&0(1)) = +2200 1 vient AGD g
anCHoll, (') =+~ vient | oy (=) :
d 0 0 . dr - dT S
dT(ln(K (7)) <0. K9T) est donc une fonction AGNT) 5
décroissante de la température. - din(K°(T)) _ 1 d(T)
dT - R dT
D 6 AGNT) = AHT)-TAST) d(A,Gom)
T AHYT
- dAGUT) _dAHT) d(TAS(T)) Or, T _ A 2( ) 11 vient donc,
a7 7T dT dr r
dA,G(T)  dAH(T) dIn(K%(T)) _ _1(_ ATHO(T)) _AHYT)
e —g7F 7 a7 ~ R T2 - RI?
d(ASY(T
- ArSO(T) — T%_)_).
. D 8 Lapproximation d’Ellingham consiste a considérer
Or d—A’HO(T) = Z N TdA,S r ) que Penthalpie standard de réaction, A, H°, et entro-
’ dT - e dr pie standard de réaction, A,S°, sont indépendantes de
la température en dehors de tout changement d’état.
1l vient donc : dA.G(T) = _A,S%(T) I1 est a noter que cela revient a dire que :
dr dAHYT) N~ 0
AGNT) = AL HY(T)-TA,8T) ;
AGNT) AHT) Supposer lenthalpie standard de réaction, A H°,
= ~A.S(T) s : imoli )
T T T indépendante de la température implique que Ientro-
AG(T) A HO(T) pie standard de réaction, A.S?, est aussi indépendante
d( T ) _ d( T ) dA, ST delat sratiy dA H(T) B TdArSO(T)
7 = 7 -7 e la température, car ——— = 7
‘ 107
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k 9 Si lenthalpie libre standard de réaction est une

fonction affine de la température, A.G(T) = a+ bT

ou a et b sont des constantes.
dArGO(T) dArGO(T) 0
T‘ = b, or ——dz,—- = —ArS (T), donc

A, S0 estindépendant de la température. Par ailleurs,

dAHT) _ A S(T) dASUT)

dT dT dT
Donc, A H° est indépendant de la température.
A,G(T) est une fonction affine de 7'« A, S° et
A H° sont indépendants de la température < On
est dans le cadre de 'approximation d’Ellingham.

Savoir appliquer le cours

1 1. Létat standard de référence des éléments O et
H est respectivement O,(g) et Hy(g) quelle que
soit la température. Par conséquent leur entropie
standard de formation est nulle. A;S%(Oy(g)) = 0 et
ASO(Hy(g)) = 0.

Pour Hy,O({), cela correspond a Ientropie standard
de réaction de la formation de I'eau liquide modéli-
sée par ’équation de réaction :

Hy(g) + %Oz(g) = H,O (€).

Lapplication de la loi de Hess conduit a :
ASO(HyO () = S°(H,O(0))

- SU(H(g) - 35(Oy(g)).
AN.: AiSO(H,O(£)) = 69,9 —130,6 - 0,5 x 205,0
en]-mol™! - K;
AsSO(Hy,O(€)) = -163,2 J - mol-! - K-
Pour HyO, (aq), cela correspond a I’entropie stan-
dard de réaction de la formation du peroxyde
d’hydrogene modélisée par I’équation de réaction :
Hy(g) + Oy(g) = HyOy(aq).
Lapplication de la loi de Hess conduit a :
ApSP(HyOy(aq)) = SO(HyO4(aq))
- 8%(H,(g)) - $°(O4(g))-
AN.: AfSO(H,O4(aq)) = 143,9 — 130,6 — 205,0
en] -mol L K}
AsS°(HyOy(aq)) = -191,7 J - mol-! - K-1.
2. Déquation de réaction de la transformation étu-
diée est 2 HyO, (aq) = Oy (g) +2 H,O (£). On
applique la loi de Hess :
® soit en utilisant les entropies molaires standard :
AS0 = 285°(H,0(¢))
+ 8%(04(g)) - 28°(HyOy(aq)).
AN.: AS% = 2x69,9 +205,0-2x143,9
en] -mol! . K1;A S0 =570] - mol!-K-1

® soit en utilisant les entropies standard de formation :
A.S0 = 2A.8°(H,O (€))

+A:59(0, (g)) - 2A.5°(H, 0, (aq)).
AN.: AS? = 2x(-163,2) +0-2x (-191,7)
en]-mol!-K1!;
AS80 = 57,0 J - mol! - KL

On retrouve le méme résultat fort heureusement.

2 Le produit de solubilité de Fe(OH); (s) a 298 K
correspond a la constante d’équilibre thermodyna-
mique de ’équation de réaction :

Fe(OH); (s) = Fe3* (aq) + 3HO™ (aq).

On calcule I'enthalpie libre standard de réaction a
298 K :

AG® = nO(Fed3*) + 3u°(HO- ) — u°(Fe(OH),).
AN.: A G = (-4,6) + 3x(-157,3) - (-696,6)
enk] -mol™!; A,G° = 220,1 k] - mol-!.

~A.G°
Or K° = exp( RrT )
-220 100
AN.: K, = exp(s—’314x298) ;

K,~3-10-39,

D 3 14,5 = 259 (NH,) - SON,) - 35°(H,).

AN.: A S0 =-198,1 J - mol ! KL
Lentropie standard de réaction est négative car la

transformation s’accompagne d’une diminution des
quantités de matiére des espéces en phase gaz.

2. AG® = 2A,G°(NH,) — A,G*(N,) — 3A;G°(H,).
AN.: A,G" = ~32,94 k] - mol-L.

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa
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—-AGY
3. KT = exp( RrT )

32 940 )
8,314 % 298)°

K°(298) = 5,9 - 105.

AN.: K9(298) = exp(

4 1. La réaction de combustion du butane est modé-
lisée par l’équation de réaction :

C4H10(g)+ Oz(g)—>4 CO,(g) +5 HyO(0).

Attention : écrire

2 C4Hyy(g) + 13 Oy(g) — 8 CO4(g) + 10H,O(£)
est dangereux car, usuellement, les grandeurs ther-
modynamiques associée a une transformation (for-
mation, combustion, changement d’état...) sont
données pour 1 mole du composé étudié. Ici, il fau-
drait écrire : A, H? = 2A ., HO.

2. Entre 298 K et 350 K, il n’y a aucun changement
d’état, il suffit d’intégrer la relation

dA,HO(T)
a7 = 2

Dans un premier temps, on calcule

ZV,CP ;= 5C,(H,y0 ) + 4C,(COy )

! 13
CP(OZ(g)) -C (C4H10(g))'

entre 298 et 350.

AN.: Z Chi = 5x75+4x37- 2 x30-98

= 230] - mol!- KL
AH(T
Ensuite, on intégre la relation d—() Z iCp.i
entre 298 et 350 K.
da, H(T) _

v,C) < dAHY(T) =

Fou .)dT
i~p,i (sz psi
a7 : :

350 50
= dA HY(T =r ( v.C’ )dT
28 S 208 Z: R

| AHO(350) — A H"(298) = (EWC&J(%O ~998)

Pour l'application numeérique, il est trés important de
faire attention aux unités. En général, les enthalpies
standard de réaction sont données en kJ - mol™! tandis
que les capacités calorifiques molaires en J - mol™ - KL
AN.: A H%(350) = -2 870 000 +(230)x (350 — 298)

=-2870 000+11960 enJ - mol™.
A H°(350) = -2 858Kk] - mol ..

5 1. Pour 4A1(OH), (s) = AI3* + 3 AI(OH); (3),

AGS = PO(AIB*) + 30 (AI(OH),) - 4u°(Al(OH),).

Pour I’équation de réaction :
Al(OH); (s) = AI¥*+3HO- (1),

AG) = WO(ALF) + 30 (HO-) - nO(AI(OH),).
Pour I’équation de réaction :
Al(OH), = AI¥*+4HO- (2),
AGy = WO(AIP) + 4p°(HO") - n(AI(OH),).
Calculons 4ArG(1) - 3ArGg.
4A.G) - 3A,G)
= 4(uO(APY) + 3p°(HO-) — uO(Al(OH)y))
= 3(UO(AIPY) + 4p°(HO-) - n°(AI(OH), )

= 4u0(AI*) - 3u0(AI*) + 12u0(HO)

- 12u%(HO") - 4u°(Al(OH),) + 3u°(Al(OH),).

1l vient :

4A,G) - 3A,Gy = pO(AI%) + 3u0(Al(OH),)
~ 4p°(Al(OH),)
= AGY.
On a bien ArGg = 4ArG?—3ArGg

2. D’aprés la définition de la constante d’équilibre

thermod ique : KO = A
ermo ynamlque N = exp( RT )

“AG —(4A. G- 3A G)
K = exp( R‘jﬁ)‘:[{g = eXP(_(—rllk—T—ri))

KO _ _4ArG? 3ArG(2)

o K = exp( T g 32

(oo F2) )

exp K%)4
= K= RTO - = ng( é)

-A,Gy (Ky)3
(e"p( RT D

3. Soit une équation de réaction R, combinaison

linéaire des équations de réaction R,;: R = ZX,R,-.

1
Lenthalpie libre standard de réaction de R est
AGO = ZXiArG? et en notant K? les constantes
7

d’équilibre thermodynamique des réactions R;, la
constante d’équilibre thermodynamique de I'équa-

tion de réaction Rest K0 = H(K?)ki.
i

6 1. La relation de Van’t Hoff s'écrit ici :

0

In(K.(T))) = AH
SHn(K(T)) =+

© Nathan, classe prépa
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On en déduit, aprés avoir séparé les variables,
I’équation différentielle :

AH dT S
R 7 dont Iintégration entre

[—;
indépendant de T

T, = 298 K et T'donne :

r AHO T 4T
[ dnka) = =x=[ &

d(In(K(T))) =

4:,[1n(Ke(T))];0 = AITHO[‘%];
Ke(T)) _ Ar_H"(_l =)

On obtient ainsi : ln(m =z T + TT()
On demande Pexpression de pK, en fonction de la
In(K,)

température : pK, = —log(K,) = — In(10)

Ainsi, en divisant de part et d’autre par —In(10), on
trouve :

KAT)— pK(Ty) = o (1,1
PK(T)-pK.(Ty) = M(_T-'-EJ
KAT) = pK(Ty)+ =i (11

pK.(T) = pK( 0)+m(7—70)'

2. AN.:

a convertir en J - mol™!
57,26 - 103 ( 1 1

PE507C) = 10+ 5511553 (3_23_5652)

= 132 pK,(50 °C) = 13,2.
3. Pour 'eau pure [H;0*] = [HO"] = «/K et

donc pH = %pKe.

AN.:pH = 6,6 250°C.

Ce serait faux de dire que le milieu est devenu acide
sous prétexte que pH < 7,0 ! Le milieu est toujours
neutre ; on met de ’eau pure : le bilan de la réaction
d’autoprotolyse donne [H;0*] = [HO-].

SN
S
S’entrainer §
$
AHO = 2AH(SO,)~AH(0,)~2AH(SO,) “AHOT ASO o . 4
R T+ R Lordonnée a l'origine correspond a 5«:
AN.: A H?= -198 K] - mol-L. z.
A, S0 il - AH° &)
— ctlapentea - ——

| A, 80 = 289(SO4) - $9(O,) — 2.89(SO,) |

AN.: A0 = -187J - mol! - K-1.

On vérifie la cohérence du signe.

2. Dapproximation d’Ellingham consiste a considérer
que l'enthalpie standard de réaction et 'entropie stan-
dard de réaction sont indépendantes de la température
en dehors de tout changement d’état.

3. | A,GN(T) = A,HO -~ TA,S°
AN.:A,G" = —198 + 187 - 10-3T en k] - mol ™.

4. Latempérature d’inversion 7; est telle que A,G(T}) =0.
AN.:T; = 1059 K.

AG°
5. AGT)+RTIn(K%(T) =0 In(K(T)) = -

RT
AN. : In(KO(T)) = 23%—22,5.

6. 1l suffit de tracer In(K°(7)) en fonction 11, Comme

on est dans le cadre de I'approximation d’Ellingham,

la courbe obtenue sera une droite d’équation

Chimie MP, PT - © Nathan, Classe prépa

2 1. a. Comme I'énoncé nous donne Pexpression de
In(K%(7)) en fonction de la température, on peut utili-
ser la loi de Van’t Hoff pour calculer la valeur de
P’enthalpie standard de réaction.
dInKO(T) _ AHT)

En effet, Vi = —R77
dIn(K(T))
0 = 2\ ")),
& AHYT) = RT T
AN . dn(KT) _ 27303 _ AH°
dT T T2 T RT?

& AH" = 8,314 x27 303 = 226 997 :
AH® = 227K] - mol L.
On constate que I'on est dans le cadre de 'approxima-
tion d’Ellingham car A, H° est indépendant de T
b. A,H° > 0, laréaction a pression constante est endo-
thermique.
2. AGYT)+RTInKT) = 0

& AGYT) = —RTIn(K"(T)).

AN.: AGNT) = 227 -258 - 10-3T enk] - mol ~.



On sait que AGYT) = A HYT)-TA,S%T). Or,
A,G(T) est une fonction affine de la température, on
est donc dans le cadre de 'approximation d’Ellingham.
En identifiant, il vient : A,.S* = 258] - mol™ - KL C’est
une grandeur positive conformément a I'augmentation
des quantités de matiere des constituants gazeux.

3 1. Léquation de réaction (3) est une combinaison
linéaire des équations de réaction (1) et (2) :
)+ (2

(3) = L+

2 0 0
AG, +AG,
-
AN.: AG) = -393-3,1 - 103T en k] - mol ..

11 s’ensuit que ArGg =

2. On sait que A.G'(T) = A,H(T)-TA,S°(T). Or,
A,G°(T) est une fonction affine de la température, on
est donc dans le cadre de 'approximation d’Ellingham.

En identifiant, il vient :
AHY = -393 kJ - mol-! et
A.S§ =3,1] - mol! - K.

4 1. A H® = A;H°(CaO)
+AHO(CO,) — A;H(CaCOy).

AN.: A H® = 179 KJ - mol-!.

A,S0 = A;S9(Ca0) + A;S9(CO,) — A;S9(CaCOy).

AN.: A 8% =164 J - mol! - K-L.

AGNT) = A H(T) - TA,S(T).

AN.: A,G°(298) = 130 K] - mol-1.

2. Aucune indication n’étant donnée sur les éventuels
changements d’état, il suffit d’intégrer la relation

dArHO(T) _ 0
T = ZV,-CP’,-.

1
Ici, les capacités thermiques a pression constante sont
indépendantes de la température, ce qui simplifie les
calculs lors de I'intégration de la relation :

IT dA H(T) = IT (C(Ca0)
298 298
+Cp(COy) - C(CaCOy))dT

& AH(T) - A, HO(298)

= (C(Ca0) + Cy(CO,) - Co(CaCOy)) (T - 298)
& AHT) = AH"(298)

+(Co(Ca0) + Cp(COy) — Co(CaCOy)) (T - 298).
AN.: C)(Ca0) + Co(COy) — C,(CaCOy)

=-17J - mol-!- K-!
et A,HO(T) = 18417 - 10T en kJ - mol™.

! dA,S9(T) = J'T (C(Ca0)
298 298

dr
+Cp(CO,) - G,(CaCOy)) =

& A,SOT) - A,S8°(298)

= (Co(Ca0) + Cy(CO,) - Cﬁ(CaCOs))ln(g(%)

& ASUT) = A, S9(298)

+(Cp(Ca0) + C(COy) - Cy(CaCOy)) In| 555

AN.: A S%T) = 261 -17In(7) en]J - mol™ - KL
AGNT) = AH(T) - TA,ST).
AN.: AG® = 184-278 - 10-3T+ 17 - 10-3TIn(T)
en kJ - mol~L
3. A,GT)+RTIn(K(T)) = 0
= KYT) = exp(_—A'—GO(D).
RT

AN.: AG°(1100) = 9,2 k] - mol-!;

~9200 )
8,314 x1100)°
K9(1100) = 0, 37.

K9(1100) = exp(

5 1. a. La réaction de combustion de I'éthanol s’écrit :

C,H;O0H(€) +30,(g) =2 COy(g) +3 HyO(g) | [1]

© Nathan, classe prépa

Notons qu’a 298 K, la réaction de combustion devrait
conduire a I'obtention d’eau a I’état liquide. Pour facili-
ter la suite de I'exercice, 'énoncé impose ici 'obtention
d’eau a I’état vapeur.

b. Laloi de Hess : A H° = ZviAfH? donne, ici :

Ay Hiysecy = 28H(COy(g)) + 3AH(H,0(g)
- AHY(CoH;OH(€)) - 3AH(Oy(g)).
AN.: A, Hiysoc) = 2% (~393,5) + 3 x (-241,8)
-3x0-(-276,5) = -1235,9:
A Hiysec) = ~1 235,9 kJ - mol-L.
2. La combustion d’une mole d’éthanol (soit 46,0 g)
libere 1 236 kJ ; 1 kg libére donc :

1 236 x 1 000
46

Le pouvoir calorifique inférieur de I’éthanol vaut
PCI~26,9 - 103K] - kgL

~26 870 k] - kg

3. a. Fcrivons le bilan de la réaction de combustion de
4 moles d’éthanol en présence de 100,0 moles d’air (soit

20,0 moles de O, et 80,0 de N). ‘ 11

4 — Les grandeurs standard de réaction ‘
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C,H;OH(g) + 3 Oy(g) =2 CO,(g) + 3 HyO(g) Ny(g)
Etat initial
(en mol)
Etat pour
un avancement
& (en mol)

Etat final
(E=4,0) 0 8,0 8,0 12,0

(en mol)

4,0 20,0 0 0 80,0

40-8  200-35 9 38 80,0

80,0

Il sort donc du braleur un mélange contenant :
8,0 moles de O,, 8,0 moles de CO,, 12,0 moles
d’H,O et 80,0 moles de N,.

b. La quantité de matiére totale en phase gaz vaut :

8+8+12+80 = 108 moles ; la pression partielle en
n(H,0) 12

HQO vaut : P(HQO) = mptotale = m X

< P(H,0)=0,111 bar.

1

c. Lévolution adiabatique et isobare de ’ensemble du
systéme conduita : AH = 0.
La chaleur dégagée par la réaction a 25°C vaut
0
Qp = AI{« chimique » = E.:Ar,lH(25° C)=
Le systeme gazeux, composé de 8,0 moles de O,,
8,0 moles de CO,, 12,0 moles d’H,0 et 80,0 moles de
Ny, est alors porté de 298 K a la température T';.
On a donc (¢f « Savoir résoudre n°2 ») :
AH =0 = &.’Ar,lH?QT o)+ (n(0y)C,(Oy)
+n(Ny)C,(Ny) + n(COy)C,(COy)
+n(H,0)C,(H,0))
x (T, -298)
Cro, =8%x30+80x29+8x39+12x38=23328 ]J-K!

gaz

et donc
EA, Hpso ) 4 x(=1236-10%)

3398 =1 485

T,-298 =—

gaz

soit |7, = 1783 K = 1510 °C.

Attention : il ne faut pas oublier de convertir les enthal-
pies standard de réaction (qui s’expriment généralement
en k] - mol™}) en J - mol™! dans Papplication numérique.

4. a.

6,=15°C 6;=40°C
gaz de eall gaz de
combustion | | | | | | combustion
(6, =1510°C) (6,=110°C)

Echangeur de chaleur

* Lors du transfert thermique a pression constante entre
I’eau et le mélange gazeux on peut écrire pour I'ensem-
ble du systeme {gaz+eau}: AH =0 = Qg+ Quy
avec, en utilisant les notations du schéma pour les tem-
pératures mises en jeu: O, = Cg,(0,-6;) et
Qeau = meaucp,eau(ef_ 91)

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

Il vient alors
Qpo, = 3328 x(110-1510) = -4 659-10%] :
Qg = —4 659K]J.

*On en déduit que Q. = +4 659Kk] et donc que :
_ Qe _ 4659-10°
A Cean(0;—0;) 4180 x (40 - 15)
On obtient une masse d’eau liquide de 44,6 kg.

eau

m,

=446 kg.

b. * Lensemble du processus étant isobare, la pression
partielle en eau vaut toujours 0,111 bar. En reportant
dans P’expression de la pression de vapeur saturante, on
obtient :

. s 3 816,44)

P2 (8) = 0,111-105 = exp(23,1964 P
381644 e
23,1964 - = ms = In(0,111-10%) = 9,3147
381644
orao700 - 198817

= 0+227,02 = 274,93

< 0=47,9°C.
*A 40°C la pression de vapeur saturante de I'eau vaut :
P 40° C) = exp(23 1964 — M) ~7 360 Pa.

eaun ’ 40+227,02
Par ailleurs,

n(HyO(g))

P(H,0) =

totale *

n(Hy,O(g)) + n(autres gaz) x

Remarque : pour un corps pur A en équilibre liquide =
vapeur, la pression de vapeur saturante correspond a la
pression du gaz qui régne au dessus du liquide. L’égalité du
potentiel chimique de A dans les deux phases a I’équilibre

Py|
Po
Le corps A liquide est toujours en équilibre avec A gaz,

0 0
sécrit : Wap) = Macg + R7In

méme si d’autres constituants sont présents a I’état gazeux.
En notant P, la pression partielle de A en phase vapeur,

I’égalité du potentiel chimique de A dans les deux phases a
I'équilibre s’écrit H?&(() = u(/)\(g) + RTln(%\))- On déduit
des deux relations précédentes a la méme température 7’
= P,.

Ainsi, lorsque d’autres constituants sont présents a
Pétat gazeux, la pression de vapeur saturante corres-

pond a la pression partielle du composé étudié en
phase vapeur.

que: P,

£

De Tégalité PZZ;(40° C) = P(H,O), on déduit que :

n(H,0(g)) _ 7360
n(HyO(g)) + n(autres gaz) ~ 10°
Les quantités de matiére des autres gaz n’ont pas chan-
gés (seule Dleau est condensée): on a toujours
n(autres gaz) = 8+ 80+ 8 = 96 moles.

= 0,0736.
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On obtient donc
0,0736 x n(H,0(g)) + 0,0736 x 96 <= n(H,0(g))

=~ 7,6 moles.
On a donc condensé 12,0 - 7,6 = 4,4 moles d’eau.
Pour calculer la quantité de chaleur échangée par les gaz
de combustion, on peut considérer que l'intégralité de
ceux-ci sont refroidis de 1510°C a 40° C et qu'a cette
température 4,4 moles d’eau sont condensées. On a :

anz = Cgaz(40 -1510) + neau,liquide X (_Lu(40° C))

= 3328 (-1470) + 4,4 x (-43,3 - 10%)

~ —5080-10% J.
Qg = —5 080 KJ.
Attention ici, 'eau est condensée : I'enthalpie de chan-
gement d’état est donc 'opposée de la chaleur latente
de vaporisation.
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Attention
Il s’agit bien de nom-
bres steechiométri-

ques algébriques v;
et non de quantités
de matiere 7,.

Attention

Ne pas confondre af-
finité chimique
et affinit¢  chimique
standard s0°. La pre-
miére se référe au sys-
teme réel et dépend
des conditions fixées
par Pexpérimentateur
(P, T et composition
du systeme), la se-
conde ne dépend que
de la température.

Sens d’é/c__)lution
un systeme chimique
et composition finale

Soit un systeme chimique fermé dont la transformation est modélisée par une seule équa-

tion de réaction ZViM ;= 0 et pour lequel, sauf indications particuliéres, on négligera

1
I'influence de la pression sur les phases condensées.

) T Affinité chimique et sens d’évolution
d’un systéme chimique
1.1. Définition de Paffinité chimique

Laffinité chimique de la réaction a ’avancement &, notée s, est par définition :

A = —(Zviui)

C’est une grandeur dimensionnée : son unité est le ] - mol .. Elle dépend a priori de la tempé-
rature, de la pression et de la composition du systéme, donc de 'avancement de la réaction.
C’est une fonction d’état, elle correspond a 'opposé de I'enthalpie libre de réaction :

BG)
= | = = -AG.
(8& P,T '

Laffinité chimique standard notée s, estla valeur de l'affinité chimique lorsque tous
les constituants sont dans leur état standard :
0
- (Z Vil )
i

Al = —AG =
Comme toute grandeur standard de réaction, s4° ne dépend que de T.
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1.2. Affinité chimique et sens d’évolution

1.2.1. Evolution spontanée

La condition d’évolution spontanée d’un systéme chimique est : s{d§ > 0.

Pour une composition donnée du systeme, on peut calculer numériquement I'affinité chi-
mique en (k) ] - mol™! ; son signe donnera le sens d’évolution du systeme.

Pour une évolution spontanée du systeme :
*d >0 (= d& > 0) = évolution du systeme dans le sens direct — ;

* 9 <0 (= d& < 0)= évolution du systeme dans le sens inverse ou sens indirect <—.

1.2.2. Condition d’équilibre
Lorsque le systéme atteint I’équilibre chimique, le systéme ne peut plus évoluer de fagon
macroscopique. Cela correspond a une affinité chimique nulle.

A = 0 & Le systeme est a I’équilibre chimique.

) 2 Utilisation de I'affinité chimique

2.1. Calcul de # a partir des potentiels chimiques
ou des activités

La connaissance du potentiel chimique p; des différentes espéces dans un état donné per-

met de calculer I'affinité chimique de la réaction dans cet état : ol = —Zvipl—.
i

On accede plus facilement a I'activité a; d’une espéce qu’a son potentiel chimique, mais
ceux-ci sont liés par la relation : u; = u? +R7 In(q;).

On a donc

A = —Zviui = —(Zvi(u? + RTln(ai))) =- (ZVM?(T))—RT(ZViln(di))-

1 1 1 1

Il vient :

sl =~ AGYT)~RT In(J](a)")

Soit, en introduisant le quotient réactionnel Q, = H(al-)"l,
i

A =-AG(T)-RTIn(Q,) = A%T)~RT In(Q,)

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa
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2.2. Signe de # a partir de la comparaison de K° et O,
Puisque -A,G%(T') = RTIn(K°(T)), on a également :
s =RTIn(K(T))-RTIn(]](a)"). T vient:

o = RTln(KO(T))

T

Tres souvent, ce n’est pas la peine de calculer numériquement I’affinité chimique puisque
seul son signe compte. La simple comparaison de la constante d’équilibre thermodynami-
que et du quotient réactionnel suffit. En effet,

*Si 0, = K9, le systeme est a I'équilibre chimique o4 = 0 et O, 6q = KO.
*Si 0, < K, alors s > 0: le systeme évolue dans le sens direct —.

*Si 0, > K, alors s4 < 0: le systeme évolue dans le sens indirect <—.

Soit encore :

2.3. Cas particuliers

Le quotient réactionnel permet de calculer I'affinité chimique du systéme, il doit donc étre
deéfini et non nul. Cela suppose I'existence dans le milieu des réactifs et des produits inter-
venant dans ’équation de réaction.

2.3.1. Cas des systemes homogénes
C’est le cas des systémes mettant en jeu des gaz ou des réactions en solution aqueuse.
Si la transformation étudiée met en jeu initialement les seuls réactifs, pour calculer le quo-
tient réactionnel, on suppose qu’on introduit aussi dans le milieu une trés faible quantité
de produits. Dans ces conditions, le quotient réactionnel tend vers zéro et le seul sens
d’évolution possible est le sens direct car K°(7') > 0.

2.3.2.Cas des systémes hétérogenes
C’est le cas des systémes mettant en jeu une ou plusieurs phases condensées pures.
Siune phase condensée pure est absente initialement, on va supposer qu’on introduit dans
le milieu une trés faible quantité de cette phase. Le quotient réactionnel prend alors une
valeur finie non nulle et on peut ainsi déduire le sens d’évolution du systeme.
Pour une réaction ne mettant en jeu que des phases condensées pures :

0, =) =1=dd=-AGAT).

i

Ala température 7, on peut toujours calculer A.G%(T) et donc calculer K°(7").
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*K9(T)>Q, = 1< lesysteme évolue dans le sens direct et cela jusqu’a épuisement du

réactif limitant.
*K%T) < Q, = 1< le systeme évolue dans le sens indirect et cela jusqu’a épuisement

du produit limitant.

*K%T) = Q, = 1 & le systeme est a ’équilibre chimique et c’est a cette température et
a cette température uniquement que la coexistence des phases condensées peut étre réa-
lisée.

) 3 Systeme en fin d’évolution

3.1. Variance
3.1.1. Définition

La variance d’un systeme physico-chimique est le nombre de parametres intensifs
indépendants dont I’expérimentateur peut fixer arbitrairement la valeur pour
atteindre un état d’équilibre de ce systéme.

On distingue deux types de parametres intensifs descriptifs du systéme.

® Parametres physiques : on considére systématiquement deux parameétres physiques :
la pression totale Pet la température 7.

Remarque : 11 est habituellement admis que la pression totale doit étre connue méme si sa
valeur est sans influence sur ’état d’équilibre du systéme (comme pour un équilibre en
phase condensée par exemple).

® Parametres de composition de phases : la composition d’une phase donnée peut étre
décrite par les fractions molaires x; = —'— ou, s'il s’agit de constituants en phase gaz, par

;

les pressions partielles P;.

3.1.2. Calcul explicite
La méthode la plus simple, a priori, pour calculer la variance est de faire la différence entre
le nombre de parametres intensifs et le nombre de relations indépendantes qu’il existe
entre eux :

Variance = nombre de parameétres intensifs indépendants — nombre de relations
indépendantes entre eux

3.2. Etat d’un systéme en fin d’évolution

Dans certaines conditions initiales, aucune évolution du systeme n’est possible, on parle
alors de repos chimique.

Létat final d’'un systéme chimique en fin d’évolution n’est pas forcément un état
d’équilibre chimique. Iétat d’équilibre chimique correspond a I'existence, dans le
milieu réactionnel, de toutes les espéces chimiques intervenant dans ’équation de
réaction.

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa
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Remarque

Pour un systéeme ho-
mogene, si tous les
réactifs sont mis en
présence, le systeme
évolue dans le sens
direct et 1’état final
est un état d’équili-
bre chimique.

Attention

Pour un systeme hé-
térogene, si tous les
réactifs sont mis en
présence, le systéme
peut, soit ne pas évo-
luer (repos chimi-
que), soit évoluer
jusqu’a la disparition
d'un  réactif (phase
condensée pure), soit
évoluer jusqu’al’équi-
libre chimique.

3.2.1. Systeme homogene

Dans le cas d’'un systéme homogene, toutes les espéces mises en jeu sont présentes a
’équilibre (éventuellement en quantité infime mais ... présentes) : I'équilibre chimique est

atteint.

Pour un systeme homogene, I’état final est toujours un état d’équilibre chimique et

Qr’ éq = KO(T)'

3.2.2. Systeme hétérogéne

Si le systeme étudié est hétérogene, le probléme est de savoir si toutes les espéces mises
en jeu dans la réaction sont présentes ou non a la fin de I’évolution du systeme.

Si toutes les especes sont présentes, I’état final du systéme est un état d’équilibre chimique,
on peut alors écrire Q, o, = K°(T).

Si une phase condensée a disparu, I’équilibre chimique ne peut étre atteint : on dit qu’il y
a rupture d’équilibre. Un ou plusieurs des réactifs ne sont plus présents et on ne peut
plus alors écrire le quotient réactionnel puisque ce dernier n’est plus défini ... Létat final
du systéme ne correspond pas a un état d’équilibre chimique.
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Avant la colle
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Tester ses connaissances

> Corrigés p. 137

Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits et
R = 8,314]: mol!- K-

D 1 Le quotient réactionnel dépend toujours de
Pavancement de la réaction.

D a. Vrai D b. Faux

D 2 Si on introduit dans le milieu réactionnel
uniquement tous les réactifs, le systeme évo-
lue forcément dans le sens direct.

D a. Vrai D b. Faux

D 3 si 0, > KO TPévolution du systeme se fait
dans le sens indirect.

D a. Vrai

D 4 Létat final d'un systéme en fin d’évolution
est toujours un état d’équilibre chimique.

D b. Faux
D 5

D b. Faux

a. Vrai

Lorsqu’on augmente la pression d’un sys-
téme a I’équilibre chimique, contenant des
gaz, on modifie la valeur de K°.

D b. Faux

L]
b 6

a. Vrai

Lorsqu’on augmente, a pression constante,
la température d’'un systeme a I’équilibre
chimique, contenant des gaz, on modifie la
valeur de Q,.

D b. Faux

a. Vrai

Pour un systéeme divariant contenant des espe-
ces gazeuses, I'expérimentateur peut fixer le
volume du réacteur et la température pour que
le systeme atteigne un état d’équilibre parfaite-
ment défini.

a. Vrai D b. Faux

Soit un systeme fermé contenant HI(g),
Hy(g) et I,(g) dont la transformation chi-
mique est modélisée par ’équation de réac-
tion : 2 HI(g) = Hy(g) +Iy(g).

Lexpérimentateur peut fixer arbitrairement la
pression et la température pour que le systeme
atteigne un état d’équilibre parfaitement défini.

a. Vrai D b. Faux

Calculer la variance, éventuellement la
variance réduite, de ’équilibre de Deacon :

4 HCI(g) + Oq(g) = 2 HyO(g) +2 Cly(g)
dans les cas suivants :

a. mélange initial quelconque des réactifs et
des produits ;

b. mélange initial quelconque des seuls réac-
tifs ;

c. mélange steechiométrique des seuls réactifs.

P 10 Calculer la variance, éventuellement la
variance réduite, de ’équilibre :

SiOy(s) +4 CO(g) = SiC(s) +3 COy4(g)
dans les cas suivants :

a. mélange initial quelconque de réactifs et
des produits ;

b. mélange initial quelconque des seuls réac-
tifs

c. mélange steechiométrique des seuls réactifs.

P 11 La réaction de fonctionnement d’une pile
électrochimique est modélisée par '’équation
de réaction :

Hg(OH)4(s)+Zn(s) = Zn(OH),(s) + Hg(€)

1. La constante d’équilibre thermodynami-
que est-elle égale a 1 ? plus grande que 1?
plus petite que 1 ?

2. Quel est I’état final du systeme si la pile
est constituée initialement de 0,1 mol de
Hg(OH),(s), de 1,0 mol de Zn, de 1,0 mol
de Zn(OH),(s) et de 1,0 mol de Hg(¢) ?

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa
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Savoir appliquer le cours

» Corriges p. 138

) 1

D 2

» 3

On considére la conversion du méthane

gazeux CH,(g) par la vapeur d’eau a 900 K.

La transformation chimique est modélisée

par équation de réaction :
CH,(g) + H,O(g) = CO(g) +3 Hy(g).

On donne, 2 900 K,

A,G°(900) = 2,0 kJ - mol L

1. Calculer Paffinité chimique standard de

cette réaction a 900 K.

2. Dans un enceinte maintenue a la tempé-
rature de 900 K et a une pression de 2 bar,
on introduit 1 mole de meéthane, 1 mole
d’eau, 1 mole de dihydrogene et 1 mole de
monoxyde de carbone. Le systeme est
homogeéne gazeux.

a. Calculer la pression partielle de chacun
des gaz a I’état initial.

b. Calculer I'affinité chimique du systeme.
c. En déduire le sens d’évolution du systéme.

On considere la formation de 'oxyde cui-
vreux Cuy,O(s) par décomposition de
l'oxyde cuivrique CuO(s). La transforma-
tion chimique est modélisée par I’équation
de réaction :

4 CuO(s) = 2 CuyO(s) + Oy(g).
La constante d’équilibre thermodynamique
21273 Kest KO = 0,02.
On place, dans un réacteur de 10 L maintenu
a1273K, 0,01 mole de dioxygéne gazeux,
0,0l mole de Cu,O(s) et 0,10 mole de
CuO(s).
1. Calculer la pression qui régne dans le
réacteur a I’état initial.
2. Exprimer le quotient réactionnel du sys-
téme dans Pétat initial et calculer sa valeur.

3. En déduire le sens d’évolution du systéme.

On considére la formation de dichlore
gazeux Cly(g) a partir de chlorure d’hydro-
géne gazeux et de dioxygene gazeux. La
transformation chimique, connue sous le
nom d’équilibre de Deacon, est modélisée
par ’équation de réaction :

4 HCI(g) + O4(g) = 2 Cly(g) +2 HyO(g).

On place, dans un réacteur maintenu a la
température de 923 K et sous la pression

D 4

constante P = 2,0 bar, 4,0 moles de chlo-
rure d’hydrogene et 1,0 mole de dioxygene.
Lorsque I’équilibre chimique est atteint,
I'avancement & de laréaction vaut 0,5 mole.

1. Faire un tableau d’avancement.

2. Exprimer la pression partielle de chacun
des gaz a 'équilibre en fonction de &, avan-
cement de la réaction, et de P, pression
totale du systeme.

3. Exprimer le quotient réactionnel du sys-
teme a I’équilibre chimique en fonction de &,
avancement de la réaction, de P pression
totale du systeme, et de P, pression de réfé-
rence. Calculer sa valeur.

4. En déduire la valeur de la constante
d’équilibre de la réaction a 923 K.

On étudie la dismutation du monoxyde de
carbone gazeux a 873 K. Cette transforma-
tion est modélisée par I'équation de réac-
tion, connue sous le nom d’équilibre de
Boudouard,

2 CO(g) = C(graph) + COy(g)
de constante d’équilibre thermodynamique

KO = 14,5.

On place dans un réacteur, maintenu a la
température de 873 K et a une pression de
1,0 bar, 1,0 mole de monoxyde de carbone
gazeux. Le systeme évolue pour atteindre
’équilibre chimique.
1. Faire un tableau d’avancement. On
notera § ’'avancement de la réaction a ’équi-
libre chimique.
2. Exprimer la pression partielle de chacun
des gaz a I’équilibre en fonction de &, avan-
cement de la réaction, et de P, pression totale
du systeme.
3. Exprimer le quotient réactionnel du sys-
teme a I’équilibre chimique en fonction
de &, avancement de la réaction, de P, pres-
sion totale du systeme et de P, pression de
référence.
4. En déduire la valeur de ’avancement de
la réaction a I’équilibre chimique.
5. Donner la composition du systeme a
I’équilibre chimique.

5 - Sens d’évolution d'un systéme chimique et composition finale
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1 — A propos de la synthése de I'ammoniac

Soit le systéeme homogene dont la transformation chimique peut étre modélisée par
I’équation de réaction : Ny (g) +3 Hy (g) = 2 NH; (g).

1 Exprimer Paffinité chimique de la réaction en fonction de A,G(T'), de la tem-
pérature, de la pression totale du systeme P et des fractions molaires des gaz.

2 A 450K, A,G°(450) = 1,52 kJ - mol-!.
a. Sous P = PU = 1 bar, dans quel sens évolue le systeme si xyy, = 0,6
et xy, = xy, = 0,27
b. La température étant maintenue constante et égale a 450 K, a quelle pression
faudrait-il se placer pour que le systéme évolue dans le sens direct ?

) 3 On introduit, dans une enceinte maintenue a 7 = 450K et P = 2bars,
20 moles de H,, 20 moles de Ny, 10 moles de NH;.

a. Dans quel sens évolue le systeme ?

b. Méme question, si Pet 7 étant maintenues constantes, on introduit 50 moles
d’argon ? Largon est un gaz inerte.

)4 On introduit 1,0 mole de N, et 3,0 moles de H,y. Quel est 'avancement a
’équilibre, toujours a 450 K :

a. sous une pression constante de 10 bars ;

b. dans un réacteur de volume constant de 50 L. Calculer alors la valeur de la
pression dans le réacteur.

P résolution méthodique

A
Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits, I'activité du constituant M, gazeux est le rapport de sa
pression partielle P; a la pression de référence PO et P; = x.P.
L'expression de I'affinité chimique de la réaction fait apparaitre le quotient réactionnel. Les pres-

sions partielles des produits sont au numérateur, celles des réactifs au dénominateur.
Il ne faut pas oublier d'élever la pression partielle a la puissance du nombre stoechiométrique.

Par définition de l'affinité chimique, ¢ = — A .G%(T') - RT1In(Q,).

P NH, 2
()
Ici, 0, = 5P En faisant intervenir les fractions molaires des différents consti-
N\ (4 H, o P2
Po )\ po NH; 97 DOND
. R PO (%nm,)* (P)
tuants et la pression totale du systeme, ona Q, = 5 = — 57"
an, P xn, P xn, (%) P
()7 )

11 vient donc :

(*nm.)? /P02
- _ 0 _ PN
A =-AGUT) RTln(xN2(xH2)3(P) ]

122‘
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)za.

Dans le systéme international dunités, I'enthalpie libre standard de réaction est exprimée en J - mol™',
la température en Ket R = 8,314 ) - mol-'- K.

(0,6)* (1)2)
AN.: A =1520-8,314 x450 X In| —2—=—| = | |;
) X X n(0,2(0,2)3 1 )

s = -18,74 KJ - mol-1 <0, | le syst¢tme évolue dans le sens indirect.

b.

L'évolution du systéme se fera dans le sens direct si I'affinité chimique du systeme est positive.

On cherche la valeur de la pression du systeme telle que s > 0, les autres parameétres
du systéme (température et composition) étant inchangés. On reprend l'expression de
Paffinité chimique.

(xnpr)? 7 pOn2 (%nm,)?
—ATGO(T)—RTln[iB(i) J>o =~ AGNT) - RTln(LS +2RT1n(£) >0

xy, () P xN, (%, PO
N
B
g
Pour éviter des erreurs, il est conseillé ici d’abandonner les expressions littérales et de passer %
directement aux applications numériques. =
[=]
<
La température et la composition du systéme étant inchanggées, g
(%nm,)?
la valeur de — A,G°(T) - RTIn (&3 a été calculée au 2 a. et vaut — 18 740 J - mol L.
N, (Ah,
On cherche donc P telle que :
P P 18 740
- 18740 +2x 8,314 x450In| = | >0 & = > ETE s TR |-
’ n(PO) po- &P (2 X 8,314 % 450)
—18 740
AN.: P>1 | = 12,2 .
exp (2 X 8,314 x 450) -2 bar
Pour que le systeme évolue spontanément dans le sens direct, il faut se placer a une pres-
sion supérieure a 12,2 bar.
, 3a
Le sens d'évolution d’un systéme chimique est donné par le signe de I'affinité chimique de la réac-
0
tion. Comme s = RTIn(%), la simple comparaison de la valeur du quotient réactionnel et de
la valeur de la constante d’équilibre thermodynamique permet de déduire le sens d’évolution.
Si Q, > KO, le systtme évolue dans le sens indirect.
Si Q, < KO, le systtme évolue dans le sens direct.
"
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Calculons la constante d’équilibre thermodynamique de cet équilibre.

_Argo)

D’apres la définition de K9, K° = exp(

1520
: 0 = ——ee : =
AN.: K exp(8,314x450) ; KO=1,5.

RT

Pour calculer le quotient réactionnel, il faut calculer les pressions partielles des gaz dans le sys-
téeme étudié. La pression totale du systéme étant donnée, on va utiliser la relation P, = x.P
ou x; représente la fraction molaire du gaz considéré :

quantité de matiére de i dans la phase gaz 1,

S = B
‘  quantité de matiére totale dans la phase gaz o,

n n
PH2 = H2 ; PN2 = N2 et PNHS = NH3 avec nH2 = nN2
ntOt’ gaz ntot,gaz ntot, gaz
Py, = Py, = §—8x2 = 0,80 bar
et Mo gay = My, + AN, t INH,- Il vient : 0
Pyu, = 25, X2 = 0,4 bar
50
Pyp,\?
( O‘) 2
g Do 0, = oo = 0t < K"

r, Q, = 55—
(F)5=)

Le systeme évolue dans le sens direct.
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b.

Le calcul est le méme que précédemment. La présence de I'argon, gaz qui n’intervient pas dans
I'équation de réaction, modifie la quantité totale de gaz dans le milieu, donc les fractions molai-
res des différents constituants.

20

PNZ = PH2 = W) X2 = 0,4—0 bar 0,22 .
ntot,gaz=nH2+nN2+nNH3+nAr 10 — Qr=043—x04z1,6 > KO,
PNH3 = m X2 = 0,20 bar ’ ’

Le systeme évolue dans le sens indirect.

)4a.

On commence par faire un tableau d’avancement faisant apparaitre I’état initial du systéme et
I'état du systéme aprés réaction. On appelle & I'avancement de la réaction.

L'état initial est constitué des seuls réactifs et le systéme est un systéme homogeéne gazeux, |'évo-
lution du systéme se fait dans le sens direct.

On prend I'habitude de faire apparaitre une colonne supplémentaire correspondant a la quan-
tité totale de constituants gazeux dans le systéme (colonne total gaz).

124‘
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No(g) + 3Hy(g) = 2NH3(g) Mot gu

Etat initial (mol) : 1 3 0 4
Etat aprés réaction (mol) : 1-& 3-3¢ 28 4-98

Le systeme étudié est un systtme homogeéne gazeux, I'état final sera un état d’équilibre chimi-
que. Pour déterminer I'avancement de la réaction a I'équilibre chimique, il suffit d’écrire qu’a
I'équilibre chimique Q, ¢, = K°.

Ici, on opére a pression constante P, il faut exprimer le quotient réactionnel en fonction de la
pression totale du systéme et des fractions molaires des différents constituants.

° Exprimons les pressions partielles des différentes espéces gazeuses :

_1-C 5 _3-38 _ 28

° Exprimons le quotient réactionnel de la réaction :
2 ’ |
G IR = R =
T T A 3
PO\ P E :
= w_(p_o )2
(1-8)(3-38)%\ P

= 0,

2
A Téquilibre chimique, Q, = K° donc %(%) = K%T).

On doit donc trouver & tel que :

1682(2-8)% 1 _ E22-8)2 15x100x27  E@Q2-8) W )
2715 1000 T Ao - 16 = oaeeT 16 =159

En résolvant 'équation du second degré en & :

16,962 - 33,85 + 15,9 = 0 ; &~ 0,75 mol.
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b.

Si on opére a volume constant V, il faut exprimer le quotient réactionnel en fonction du volume
du réacteur et des quantités de matiére des différents constituants en utilisant la loi des gaz parfaits.
Pour le reste, le mode de résolution est inchangé.

Le quotient réactionnel a été exprimé en fonction de la pression totale dans la question précé-
RT
dente, on remplace P par nTT = (4- 2?’;)%,
2 2 0\2
(28) — 0 = (28) (VP ) _

2 T (1-8)(3-3E)3\RT
(1_?’)(3_3&)3(%) (1-8)(3-3%)

on obtient alors 0, =

(28) (VP°)2 _ %o,

T .. - KO L
ATéquilibre chimique, O, = K° donc (—-——-—-——-——-—1 “E)(3 35\ RT
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Si le quotient réactionnel n'a pas été exprimé en fonction de la pression totale, on utilise la loi
des gaz parfaits pour exprimer les pressions partielles :

RT RT
Pn, = (1-8)7; Py, = (3-38) et Pyy, = 28

By (2L

&
v

mCn [ I (28)? .
Q, (PP_,:Z)(%)H:’Q ((1_@%)((3_3@%)3@Q (1—&)<3_3§)3(%,)2

On doit résoudre cette équation pour trouver la valeur de &.

Attention aux unités : dans le systéme international d’unités,
R = 8,314) - mol~'-K-'. La température doit étre exprimée en K, la pression en Pa et

le volume en m3.

AN. : on doit donc trouver & tel que

en Pascal m?
482 ( 10550 -10-° )2_15 o 2 82 _15 e 5 _57
7(1-6\ "~ 8314x450 ) ~ g =1 dogi = >
g
=24.
(1-8)?

Soit, en résolvant ’équation du second degré en & :
2,482 -5,85+2,4 = 0; §~ 0,52 mol.
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La pression totale dans le réacteur se calcule en utilisant la loi des gaz parfaits.

Calculons la pression dans le réacteur :

8,314 x 450

o = 22109 Pa; P = 2,2 bar.

p= (4_2§)5VT — 2,96

en conclusion

Pour déterminer I'état du systéeme faisant intervenir des gaz a I'équilibre chimique :

® Faire un tableau d’avancement

* Exprimer le quotient réactionnel apres réaction : les pressions partielles des gaz
seront exprimées en fonction des fractions molaires et de la pression totale du sys-
teme si la transformation se fait a pression constante ; en utilisant la loi des gaz par-
faits si la transformation se fait a volume constant.

* Ecrire qu’a I'équilibre chimique Q, = KO°.

o
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2 - Dissociation du pentachlorure de phosphore
a I'état gazeux

Sous I’action de la chaleur, le pentachlorure de phosphore se dissocie en dichlore et
en trichlorure de phosphore. La transformation peut étre modélisée par I’équation
de réaction :

PCl;(g) = PCly(g) + Cly(g)

Ala température 7' = 500 K et sous P = P, la densité par rapport a l'air du
meélange gazeux obtenu quand I’équilibre est réalisé vaut 4,62. Les masses molaires
atomiques de Cl et P valent respectivement 35,5 et 31,0 g - mol™!, la masse molaire
de Pair est de 29,0 g - mol L.

) 1 Déterminer :

a. le coefficient de dissociation de PCl; dans ces conditions de température et
de pression ;

b. la constante d’équilibre de la réaction ;

c. le coefficient de dissociation du pentachlorure de phosphore a la méme tem-
pérature, mais sous une pression de 0,2 bar.

) 2 Quelle est la composition du mélange gazeux obtenu sous P = PO = 1 bar et
a 500 K, lorsqu’on part d’un mélange contenant 0,50 mol de PCI; et 0,50 mol
de PCl,?

e résolution méthodique

Le systéme étudié est un systtme homogéne en phase gaz, I'évolution se fait forcément dans le
sens direct et |'état final sera un état d’équilibre chimique.

)1a.

Le coefficient de dissociation ou taux de dissociation de PCl;, noté o correspond au quotient
la quantité de matiere en PCl; dissocié par la quantité de matiére initiale en PCl;.

C'est cette variable qu'il convient de faire intervenir dans le tableau d’avancement de la réac-
tion quand |'équation de réaction ne fait intervenir qu’un seul réactif ou quand les réactifs sont
introduits en proportions stoechiométriques.

PCl; = PCly + Cly quantité totale de gaz
Etat initial (en mol) : N 0 0
Etat a Péquilibre (en mol) :  my(l1-0)  myo o0, no(1 + o).

© Nathan, classe prépa
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La densité du mélange gazeux correspond, par définition, au rapport de la masse d'un
certain volume du mélange sur la masse d’un égal volume d’air. Ici, pour ny(1 + o) mole
de gaz, ona:

no(l - (x)MPCls + nOOLMPCIB + nOOLM012 _ no(l - OC)MP015 + no(l(MPCI3 + MCIQ)

ny(1 +0)29 ny(1+0)29
B My,
" (1+0)29,0

OI‘, /‘41)013 + MC12 = MPC15' Il vient d

AN.: o = 0,56.
b.

A I'équilibre chimique, le quotient réactionnel est égal 3 la constante d’équilibre thermodyna-
mique. Le systeme étant un systétme homogene gazeux et la pression totale du systeme étant
connue, le quotient réactionnel est exprimé en fonction du taux de dissociation et de la pression
totale du systeme.

A Véquilibre chimique, Q, = K°.

(PP013)(PC12)
PO )\ PO Prpey, Py, nyo.P oP
e Py, Ppey, PO oF Frol, LT my(T+o) ~ (T+a)
o
(“—P)2 9
_n(1-o)P  (1-a)P . \d+wP) a2 P ¥
et Py, = no(1+a) ~ (1+a)’ Il vient 0, = ((1_0()13) T 1-a2P0 g
(1+o)PO g
k&
z
3

AN.:sous P = 1 bar: K° = 0,45.

C.

La constante d'équilibre est inchangée car la température est inchangée. Mais, modifier la pres-
sion totale change la valeur du quotient réactionnel : le systéme n’est plus a I'équilibre chimique
et évolue vers un nouvel état d'équilibre chimique.

Notons o/, le nouveau taux de dissociation a ’équilibre.

A Véquilibre chimique, Q, = K°.

9 pr 0 0
0, = o P=K°4:>oc'21+K =—~I—{-—(:> o =

o2 P | 7P
=) (&)

[ 2,24 ,
AN.: o = Tro.00 o = 0,83.

Si la pression totale diminue, la valeur du quotient réactionnel diminue aussi. Le systéme évolue
donc dans le sens direct. Il est normal de trouver un taux de dissociation plus grand que dans le 1a.
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Comme on introduit le réactif mais aussi un des produits de la réaction, le taux de dissociation
n’est plus une variable adaptée, il faut utiliser la variable & avancement de la réaction.

Le systeme étant homogéne gazeux, |'évolution se fait dans le sens direct jusqu’a obtention d'un
état d'équilibre chimique.

PCl; = PCly + Cly quantité totale de gaz
Etat initial (en mol) : 0,50 0,50 0
Etat a Péquilibre (en mol) : 0,50 - & 0,50 + & £ 1+§
Exprimons les pressions partielles de chacun des constituants :
_0,50-E . _ 0,50+8&,, -
Pro, = Toovels Pron = 104’ Fou = Toovel

Donc
0 = (0,50+8)& P
"7 (0,50-&)(1,00 + &) PO

AN.: & = 0,22 mol.

D’ou npgy, = 0,28 mol 5 mpg, = 0,72 mol; ng, = 0,22 mol.

2 i
en conclusion :

Pour un systéme faisant intervenir des gaz, penser a faire apparaitre dans le tableau
d’avancement une colonne correspondant a la quantité totale de gaz. Cette quantité
de matiere intervient dans I'expression du quotient réactionnel en fonction de la
pression totale du systeme.

Pour un systeme homogeéne gazeux, I'état final est forcément un état d‘équilibre chi-
mique.

= K% < (1,00 + K9&2 + 0,50(1,00 + K% -0,50K° = 0.

3 - Dissociation du carbonate de calcium

A 1 100 K, on introduit z = 0,100 mole de CaCOy(s) dans un réacteur initiale-
ment vide de volume I/ Le carbonate de calcium se dissocie suivant I’équation de
réaction : CaCOg4(s) = CaO(s) + COy(g) dont la constante d’équilibre thermo-
dynamique vaut K° = 0,20.

1 Quelle est la composition du systéme dans I’état final quand le volume du réac-
teur est I/ = 10,0 L ? Quelle est la pression régnant alors dans le réacteur ?

2 Quelle est la composition du systéme dans I'état final quand le volume du réac-
teur est IV = 100,0 L ? Quelle est la pression régnant alors dans le réacteur ?

3 Donner lallure de la courbe de variation de la pression P dans le réacteur en
fonction de son volume variable I/

© Nathan, classe prépa

-

5 - Sens d’'évolution d’un systéme chimique et composition finale




130‘

e résolution méthodique

Un calcul de variance montre que le systéme est monovariant. En effet, il faut connaitre trois
paramétres intensifs de composition Xc,co,, Xc,o €t Xco, et deux parametres intensifs physiques
P et T, soit cinq paramétres intensifs. A I'équilibre chimique, Qreq = KO et chacun des consti-
tuants est un constituant pur dans sa phase donc xc,co, = 1, Xc,o = 1 et xco, = 1, il existe
donc quatre relations indépendantes entre les paramétres intensifs du systéme. v = 5—4 = 1).
La premiére question a se poser est : le systéme évolue-t-il ?

La seconde question est : I'état final est-il un état d’équilibre chimique ? Pour répondre a
cette question, on suppose que I'état final est un état d’équilibre chimique et on vérifie que
I'état final est compatible avec les conditions initiales.

1 Pour savoir si le systéme évolue dans le sens direct, comparons Q, dans I'état initial 2 K°.
Pour pouvoir calculer le quotient réactionnel, on va supposer qu’il y a initialement dans
le réacteur une trace de CO, (g) et un cristal de CaO (s). Dans ces conditions, la pres-
sion partielle en dioxyde de carbone tend vers 0.

Pco,
W“cao
0, =——=0<0,2, le systtme évolue dans le sens direct. On forme du CO,(g)
acaco,
et du CaO(s).
S
La seconde question est : |'état final est-il un état d’équilibre chimique ? Pour répondre a cette g,
question, on suppose que I'état final est un état d'équilibre chimique et on vérifie que I'état %
final est compatible avec les conditions initiales. =
a
CaCO; (s) = CaO (s) + CO, (g) £
Etat initial (mol) : n 0 0 z
Etat aprés réaction (mol) : n-¢§ & & ©
Si I'état final est un état d'équilibre chimique,
Pco &, RT KOoypo
= 2| = KO RO o P (= ——
Q, ( o ) o K = &, RT

L'état final sera effectivement un état d'équilibre chimique si n — ‘t-.»éq > 0.

Supposons que I’état final est un état d’équilibre chimique, Q, = ( ;002) = KO.

On connait alors la pression partielle en dioxyde de carbone : Peo, = POK°.

Le volume du réacteur et la température étant connus, la loi des gaz parfaits permet
d’accéder a la quantité de dioxyde de carbone formé.

nco RT POKOV
PYKO = ——-—T}-—— & |neo, = RT = iéq
. 0,2-105x10- 103 ~
A.N. . nco2 = 8’314X1 100 5 nco2 = 0,022 mOl.

On forme ainsi 0,022 mol de CaO et il reste 0,078 mol de CaCO,. Létat final est bien
un état d’équilibre chimique.
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) 2 On reprend le calcul précédent en modifiant la valeur du volume dans l’application
numérique. Il vient §;, = 0,218 mol. Or, I'avancement maximal pour cette transforma-

tion est 0,100 mol. L’état final n’est pas un état d’équilibre chimique. L'évolution du sys-
téme s’arréte avec la disparition totale du carbonate de calcium.

On a donc : Nco, = Mcao = 0,100 mol et Ncaco, = 0.

La loi des gaz parfaits permet de calculer la pression régnant dans le réacteur :

nco,RT
14

P = P, =

0,1 x8,314x1 100

AN.: P = Poo, = ==pimis——=9 100 Pa

P = PCO2 = 0,91 bar.

3

Avant de tracer la courbe demandée, il faut calculer le volume limite du réacteur correspondant
a la rupture de I'équilibre.
Le volume limite correspond au volume pour lequel I'avancement est maximal : F,éq =n et
= ééqRT.
lim — KOpo

Calculons le volume a partir duquel il y a disparition totale du carbonate de calcium.
Pour cela, on se place a la limite : on suppose qu’il reste un cristal de carbonate de cal-
cium, et donc qu’il y a dans le réacteur 0,100 mol de dioxyde de carbone et 0,100 mol
d’oxyde de calcium. L’équilibre chimique est encore réalisé et la valeur de la pression qui
régne dans le réacteur est connue.

P=PK'=02bar _ SeRT

£eq=0,100mol & THm T TP
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- _0,1x8,314% 1 100
AN.: TV, = 5. 105

Pour VV'> 45,7 L, Q, n’est plus défini, il y a rupture de I'équilibre. CaO et CO, coexis-
Pen bar

P . 0,1 x8,314x1100x 10-° 9,14
tent sans réagir, c’est le repos chimique et P = 7 10-3 =5

N
Ven litre

= 0,0457 m3 = 45,7 L.

V<457 L— P=0,2 bar
9,14
4

V>457L—> P = bar avec Ven L

On a de plus superposé sur le graphe I’évolution de la quantité de matiere des différentes
espeéces. ‘ 131
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en conclusion

Lorsque I'un au moins des réactifs est une phase condensée pure, I'état final n’est pas
forcément un état d’équilibre chimique. Pour résoudre ce type d’exercice, on sup-
pose que I‘équilibre chimique est réalisé et on regarde si I'état final ainsi déterminé
est compatible avec I'état initial du systeme.
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s’entrainer

15 min

1
Réduction de COZ(g)

Soit le systéme fermé homogene dont la transfor-
mation chimique peut étre modélisée par I'équation
de réaction :
CO,(g) + Hy(g) = CO(g) + HyO(g).

Dans un réacteur initialement vide de volume cons-
tant maintenu a 450 °C, on introduit 0,100 mol de
dihydrogene et 0,200 mol de dioxyde de carbone.
Le systéme atteint un état d’équilibre chimique
pour lequel la pression du systéme vaut 0,50 bar et
la fraction molaire de I’eau est 0,10.

> Corrigé p. 139

1. Calculer et interpréter la variance de ce systéme.

2. Calculer la valeur de la constante d’équilibre
thermodynamique K° de la réaction a 450 °C.

3. Déterminer Iétat final du systeme si on intro-
duit dans le réacteur initialement vide de volume
constant maintenu a 450 °C, 0,100 mol de dihy-
drogene et 0,100 mol de dioxyde de carbone.

2)

Vapocraquage de I'octane (d'aprés E3A)
La pétrochimie nécessite des alcénes légers qui
n’existent pas dans le pétrole et qui sont fabriqués
par pyrolyse de certaines fractions du brut en pré-
sence de vapeur d’eau ; c’est le vapocraquage dont
le principe sera étudié dans le cas de I'octane.
Considérons la réaction de déshydrogénation de
I'octane en phase gazeuse :

CgH 3(g) = Hy(g) + CgH 4(g) pour laquelle on
donne Penthalpie libre standard de réaction en
fonction de la température 7 (en K)

AGNT) = 140-0,117 (k] - mol™)

1. Déterminer Penthalpie standard et I’entropie
standard de réaction de cette transformation. Justi-
fier le signe de I'entropie standard de réaction.

2. Considérant la déshydrogénation d’une mole
d’octane a la température constante 77 = 1073 K
et sous une pression P constante, déterminer les
quantités de matiére de chaque gaz a I’équilibre
pour P = 1,0 bar et pour P = 0,5 bar.

20 min
> Corrige p. 140

3. A partir de létat d’équilibre obtenu pour
P = 1,0 bar, on rajoute n moles de vapeur d’eau
sous pression constante et a température constante ;

en raisonnant a l'aide de I'affinité chimique, mon-
trer que cet ajout favorise la déshydrogénation.

4. A Yéchelle industrielle, cette réaction est réalisée
a partir d'un mélange de vapeur d’eau et d’octane,
tel que le pourcentage massique en eau est de 50 %.
Partant d’une mole d’octane, déterminer les quanti-
tés de matiere de chaque gaz a I’équilibre pour une
pression de 1 bar et a une température de 1 073 K.
Conclure.

Données : masses molaires en g - mol™! :
H:1;C:12; O:16.

3)

Décomposition thermique du nickel
carbonyle (banque PT)

En aéronautique, on envisage de fabriquer les ailes
d’avion en matériau composite. Pour éviter toute
détérioration a la traversée des zones trés orageu-
ses, il est nécessaire que celui-ci soit un conducteur
électrique. Un des procédés a I’étude consiste a
réaliser un dépot de nickel par décomposition
thermique du nickel carbonyle, suivant la réaction
d’équation : Ni(CO),(g) = Ni(s) +4CO(g).

1. a. A P'aide des données numériques fournies,
calculer I'enthalpie standard de réactionA H et
entropie standard de réaction A .S? a 298 K.

15 min
> Corrige p. 141

b. En déduire, dans le cadre de 'approximation
d’Ellingham, I'expression numérique de P'enthal-
pie libre standard de réactionA,G°(7), exprimée
en ] - mol™!, a la température 7, exprimée en K.

2. On appelle o le taux de dissociation du nickel
carbonyle gazeux a I’équilibre chimique ; o est
aussi le taux d’avancement de la réaction de
décomposition thermique deNi(CO),(g) aI’équi-
libre chimique si, dans I’état initial, on part uni-

quement de Ni(CO),(g).

a. Montrer que o dépend de la pression totale P
a l’équilibre chimique et de la température a
laquelle la transformation est réalisée.

b. Expliciter la relation entre o, P et KO, cons-
tante d’équilibre thermodynamique de la réaction.

c. A quelle température T;, o =5% de
Ni(CO),(g) sont-ils décomposés sous la pression
totale constante P = 1 bar ?
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s’entrainer

d. A quelle température T,, o = 95% de
Ni(CO),(g) sont-ils décomposés sous la pression
totale constante P = 1 bar ?

e. En déduire le domaine de température dans
lequel doit s’effectuer la décomposition du nickel
carbonyle sous P = 1 bar.

On donne 2 298 K :
Ni(CO),(g) | Ni(s) | CO(g)
AH (] - mol™) ~602 0 111
S0 (] -mol? . K'l) 409 30 198

4) 20 min
Dissociation du carbonate d’ammonium

La dissociation du carbamate d’ammonium peut
étre modélisée par I’équation de réaction :

1. Calculer la variance de ce systéme. Commenter.

> Corrige p. 142

2. A 50 °C, la constante thermodynamique de cet
équilibre est K0 = 3,13 - 102

Dans un réacteur initialement vide de volume
V=224 L une quantité n,= 1,00 mol de carba-
mate est introduite.

a. Déterminer la pression totale et la composition
du systeme dans I’état final.

b. Quel devrait étre le volume du réacteur pour
que la dissociation du carbamate soit totale ?

5)

Equilibre de sublimation du diiode
(d'apres ENSAIT)

On considére I'équilibre de sublimation du diiode :
Ly(s) = Iy(g)

Le diiode gazeux est assimilé a un gaz parfait.

A I’équilibre, la pression du diiode gazeux est :

P eq =40 10-*bar a T, = 298 K

et Py oq = 6,3- 102bar a T, = 373 K.

Pi, éq
de Iy(s) ala température 7.

30 min
> Corrigé p. 142

représente la pression de vapeur saturante

1. Calculer la variance de I’équilibre et commen-
ter le résultat obtenu.

Chimie Mp, PT o Nathan, Classe prépa

2. Calculer 'enthalpie standard de sublimation du
diiode, grandeur considérée comme indépendante
de la température sur I'intervalle de température
considéré.

3. Dans un réacteur fermé de volume V, = 5,0 L
préalablement vidé d’air, on introduit # moles de
diiode solide. La température du récipient est
maintenue constante et égale a 7, = 373 K.

a. Léquilibre étant établi, calculer la quantité de
matiére de diiode gazeux a I’équilibre. En déduire
la quantité de matiére minimale de diiode solide
qu’il faut introduire pour que I'équilibre puisse
s’établir.

b. Si Pon introduit » = 0,005 mol de diiode
solide, calculer les quantités de matiére en diiode
solide et en diiode gazeux dans I’état final. Calcu-
ler de plus laffinité chimique du systéme dans
Pétat final.

c. Si Pon introduit 7# = 0,030 mol de diiode
solide, calculer les quantités de matiére en diiode
solide et en diiode gazeux dans I’état final. Calcu-
ler de plus laffinité chimique du systéeme dans
Pétat final.

4. A partir de Iétat précédent, on augmente le
volume V du réacteur en maintenant toujours la
température constante égale a 373 K.

a. Calculer le volume V| du réacteur correspon-
dant a la disparition du diiode solide.

b. Calculer la pression finale régnant dans le réci-
pient lorsque le volume du réacteur est V;= 20,0 L.

c. Tracer de fagon approchée, I’évolution de la
pression P du diiode gazeux en fonction du
volume V du réacteur pour V variant de 5,0 L a
20,0 L. On donnera les expressions de P corres-
pondant aux différentes parties de la courbe.

6)

Elimination du monoxyde de carbone
des effluents gazeux (d'aprés Centrale)

30 min
> Corrigé p. 143

Le monoxyde de carbone est un gaz incolore, ino-
dore mais trés toxique : il est en effet susceptible
de former un complexe avec ’hémoglobine du
sang, empéchant ainsi la fixation et le transport du
dioxygene par les globules rouges, ce qui peut pro-
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voquer la mort par asphyxie. Il convient donc de
controler le taux de CO des rejets et, le cas
échéant, de I'éliminer. On envisage I’équilibre en
phase gazeuse :

CO+H,0 = CO,+H, (1)

1. On se place a 1500 K et 0,1 bar. Le taux de dis-
sociation de la vapeur d’eau en dihydrogéne et
dioxygene est de 2,21 -107*. Quant au taux de
dissociation du dioxyde de carbone en monoxyde
de carbone et dioxygene, il vaut 4,80-10-* (le
taux de dissociation est égal a la quantité de matiere
dissociée divisée par la quantité de matiére initiale).
a. Ecrire les équations de ces réactions de disso-
ciation — réactions (2) et (3) — puis calculer leur
constante d’équilibre.

b. En déduire la constante d’équilibre K(l) al500 K.

2. On se propose a présent d’étudier I'importance
des proportions initiales des produits sur le rende-
ment de la réaction. Soit un mélange réactif ne
comportant que du CO et HyO, en proportions
quelconques. Soit r le rapport x(H,0)/x(CO)
des fractions molaires de HyO et CO a léquili-
bre. La température est fixée a 1 500 K et la pres-
sion totale a P°.

a. Trouver la relatlon liant, a I’équilibre chimique,
x(COQ), ret Kl

b. Déterminer les proportions initiales des réactifs
pour qu’a I’équilibre chimique la fraction molaire
de dioxyde de carbone soit maximale.

3. Soit un mélange initial (rejet) contenant

10 moles de CO, 30 moles de CO, et 40 moles
de Ny. On se place toujours a 1 500 K et 1,0 bar.

a. Quelle quantité d’eau doit-on ajouter pour qu’il
ne reste plus que 0,1 % du CO initial dans le
meélange ? Ce procédé parait-il rentable ?

b. Donner la composition finale, ainsi que les
pressions partielles, du mélange obtenu.

30 min

7

Propriétés de CO, en solution aqueuse
(d’apres Centrale)

> Corrigé p. 145

On ¢’intéresse a la solubilité de CO, en solution
aqueuse a 298 K.

A - Solubilité de CO, dans ’eau pure

On dispose d'un mélange gazeux contenant
ny = 0,1 mol deCO, sous la pression partielle
de P, = 0,3 bar et d’un litre d’eau distillée. Le
systeme est fermé et de volume constant. On sup-
pose de plus que la dissolution se fait sans change-
ment de volume de la solution aqueuse, noté V.

1. Quelle est la pression partielle de CO, a
I’équilibre, ainsi que la concentration en COQ(aq),
en négligeant les propriétés acido-basiques du
dioxyde de carbone ?

2. En réalité, CO,,q est un diacide faible (ne
tenir compte que de la premiere acidité). En partant
de la concentration déterminée a la question précé-
dente, déterminer le pH que I'on obtiendrait, ainsi
que la composition de la solution. L’hypothese faite
a la question précédente est-elle justifiée ?

3. Quelle est la proportion de CO, éliminée du
mélange gazeux ?

B - Solubilité en milieu basique

Cette méthode ne permettant pas d’éliminer assez
de CO,, on se propose d’utiliser a présent une
solution tamponnée a pH = 12. On dispose d’un
volume I/, = 1 L de cette solution.

* On notera n(COy4,), n(COy), n(HCO;) et
n(CO} 3 ) respectivement les quantités de matiere
de COQ gazeux, CO, aqueux, HCO; aqueux et
CO; aqueux a I’équilibre. On pourra noter £
Pactivité de H4O*.

* On prend, au départ, le méme mélange gazeux
qu’a la question A.

*On note P° =1 bar la pression standard et
C® = 1mol- L' la concentration standard.

4. Etablir la relation de conservation de la quan-
tité de matiére en carbone.

5. Exprimer l'activité de CO, gazeux a I’équili-
bre en fonction den(CO,,,), Py, ny et P.

6. a. Montrer que I'on peut écrire a I’équilibre :
n(COy) = Om(COanZ) avec O une constante

que I'on exprimera en fonction de ko, , ¥, C",
ny, P, et P°.

b. Exprimer n(HCO3) sous la forme

n(HCOj) = Bn(COanZ) ou P s’exprime en fonc-
tion de o, K,; et h.

© Nathan, classe prépa
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s’entrainer

c. De méme, exprimer n(CO3") sous la forme
n(CO?) = yn(COygq,,) ou Y s’exprime en fonc-
tion de o, Ky, Ky, het n(COyg,,).

7. a. Déduire de tout ce qui précede la quantité
n(COyg,,) de CO, restant dans la phase gazeuse
en fonction de o, B, v, et n,.

b. Calculer o, B et y. Que remarque-ton ? Etait-
ce prévisible ?

c. Calculer finalement la quantité restante de CO,
gazeux ainsi que la composition de la solution.

d. Quel est le taux d’élimination du CO, gazeux
par la solution considérée ? Comparer avec le
résultat obtenu en A et conclure quant a efficacité
de ce procéde.

On donne 2 298 K :

Constante de dissolution du dioxyde de carbone :
COy(g) = COy(aq) kco, = 3,33 - 1072

pK, des couples de CO, :

COy(aq)/HCO; pK,, = 6,3
HCO,/CO;  pK,, = 10,3.

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa

15 min

8)

Obtention de mercure

> Corrigé p. 147

Soit un systeme chimique hétérogéne dont la
transformation peut étre modélisée par I’équation
de réaction :

2 Hg(€) + Oy(g) = 2 HgO(s).

1. Calculer la variance d’un tel systéme.
Commenter.

2. Exprimer Daffinité chimique de la réaction en
fonction de I’enthalpie libre standard A .G%(7") de
la réaction, de la pression partielle en dioxygene
P(O,) et de latempérature 7.

3. Sachant que AG'(T) =-190000+2167 en
J - mol™! pour T exprimée en K et que la tempéra-
ture d’ébullition du mercure est de 650 K, peut-on
obtenir du mercure liquide par simple chauffage
de HgO solide sous P(O,) = 0,2 bar (pression en
dioxygeéne dans l'air atmosphérique) ?
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corrigés

Tester ses connaissances

b 1 Réponse b. Pour un systéme ne faisant intervenir
que des constituants en phases condensées pures, le
quotient réactionnel vaut 1 quel que soit I'avance-
ment du systeme, pour peu que tous les constituants
soient présents.

2 Réponse b. Quand le systéme fait intervenir des
phases condensées pures, il peut étre au repos chimi-
que. Le seul sens d’évolution possible est le sens indi-
rect, ce qui ne peut avoir lieu si aucun produit n’a été
introduit. Ce résultat est a rapprocher de la condition
de précipitation vue en premiére année.

3 Réponse a. sl = RTln(KOQ(—T)).

Si 0,> K% ol <0. Lévolution se fait dans le sens
indirect.

4 Réponse b. Lorsque les réactifs font intervenir
des phases condensées pures, I’évolution du systéme
peut étre interrompue par la disparition d’un des
réactifs en phase condensée pure. L'état final ne peut
étre un état d’équilibre chimique, 'un des consti-
tuants du systeme étant absent.

5 Réponse b. K0 ne dépend que de T’

6 Réponse b. O, dépend en général de la pression
totale du systeme et des quantités de matiére des
n; P

constituants, puisque pour un gaz @, = — o
nr

7 Réponseb. La variance donne le nombre de
parametres intensifs du systeme dont I’expérimenta-
teur peut fixer arbitrairement la valeur pour que
état final soit un état d’équilibre du systeme. Or, le
volume est un parameétre extensif. Il manque donc la
donnée d’un parametre intensif.

8 On doit connaitre trois paramétres intensifs de
composition xgy, X, et xy, et un seul parametre
intensif physique 7 puisque la pression n’est pas un
facteur d’équilibre. Par ailleurs, xy; + xp, +xy, = 1
et a I'équilibre chimique Q, ., = K%(T) soit deux
relations indépendantes entre les parameétres inten-
sifs. Il vient v = 4-2 = 2.

b 9 a. On doit connaitre quatre parameétres intensifs

de composition xyc, Xo,, X, et xp,o et deux
parametres intensifs physiques P et 7" Par ailleurs,
Xucl+ %o, + Xa, + ¥p,0 = 1 eta I’équilibre chimique
O sq = KO(T) soit 2 relations indépendantes entre
les parametres intensifs. Il vient v = 6 -2 = 4.

b. Si on introduit les réactifs seuls dans le réacteur,
on a une relation supplémentaire entre parameétres
intensifs a 'équilibre chimique. I’équation de réac-
tion nous indique que I'on forme autant de dichlore
que d’eau, on a alors x¢;, = xy,0. On a donc trois
relations indépendantes entre les parameétres inten-
sifs. Il vient v = 6 -3 = 3.

c. Si par ailleurs les réactifs sont introduits dans les
proportions stcechiométriques, en plus de la relation
Xcl, = Xg,0, ON a Xyg = 4xp, puisque les propor-
tions stoechiométriques seront conservées tout au
long de I’évolution du systéme. On a alors quatre
relations indépendantes entre les parameétres inten-
sifs. 1 vient v = 6 -4 = 2.

10 a. On doit connaitre quatre paramétres intensifs
de composition x50,, Xco, ¥sic et Xco, et deux
parametres intensifs physiques Pet I Par ailleurs, SiO,
et SiC sont des solides constituant une phase chacun,
donc x5, = 1 et x5¢ = 1; CO et CO, sont des gaz
donc x¢ + xco, = 1 etaléquilibre Q, o, = KO(T).
On a donc 4 relations indépendantes entre les parame-
tres intensifs. Il vient v = 6 -4 = 2.

b. Si on introduit les réactifs seuls dans le réacteur,
on sait que 'on formera trois fois plus de CO,(g)
que de SiC(s). Mais, on ne peut écrire une relation
supplémentaire entre parameétres intensifs a I'équili-
bre chimique car les deux produits sont dans des
phases différentes. Le systéme est toujours divariant.

c. Si de plus, les réactifs sont introduits dans les pro-
portions steechiométriques, les réactifs restent en pro-
portions steechiométriques. Mais aucune relation ne
peut étre écrite entre les parametres intensifs qui les
décrivent car les réactifs sont dans des phases diffé-
rentes. Le systeme est toujours divariant.

11 1. K°> 1. 1l s’agit d’une équation de réaction
correspondant a la réaction de fonctionnement d’une
pile. Hg(OH)y(s) est 'oxydant le plus fort et Zn(s)

5 - Sens d'évolution d’un systéme chimique et composition finale
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corrigés
e ————————————

le réducteur le plus fort. On a donc :
E°(Hg(OH),(s)/Hg(¢))>E*(Zn(OH),(s)/Zn(s)).

2. n(Hg(OH)y(s)) = 0 5
n(Zn(OH),y(s)) = 1,1 mol ; n(Hg(¢)) = 1,1 mol

et n(Zn(s)) = 0,9 mol.

En effet, 0, = 1 < K, tant qu’il reste des réactifs le
systeme évolue dans le sens direct. L’évolution se ter-
mine avec la disparition de Hg(OH),y(s) qui est le
réactif limitant.

Savoir appliquer le cours

b 1 1. Laffinité chimique standard est 'opposée de

I’enthalpie libre standard de réaction.

A0 = —A,GO(900) | soit 4° = 2,0k] - mol.

2. a. On calcule la quantité de matiére totale dans la

phase gaz : ny ,, = 4 mol et la fraction molaire x; de

n.:
chacun des gaz dans le mélange : x;, = e =
ntot, gaz

S =

La pression partielle d’'un gaz dans le mélange est
alors P; = x,;P.

Ilvient | Pey, = Py,0 = Pco = Py, = % bar

Peo\( Py’
PO )\ PO
Pey\Pu,o
F)7)
Poo(Py,)?
Py, Py,o(P)?

b. A= A~ RTn

= AO—RTln[

<(3)
2 \2

1.1 9
§><§><(1)

AN.: 4 =2000-8,314 x900 x In

2
= 2000 8,314 x 900 x h{@ )z 12 373.

|Az 12,4 kJ - mol-! |

c. Laffinité chimique est positive, le systeme évolue
dans le sens direct.

D 2 1 Pour calculer la pression qui régne dans le réac-

teur, on utilise la loi des gaz parfaits : P = n02%~
8,314 x 1273 _ .
AN.: P= 0,0IW =~ 10 600 Pa 5
P=~0,11 bar.

(o
(1)t

an (a 2
9. 0 = 0,(@cu,0) =0, -

car cha-
( acuo )4

P
que solide pur constitue une phase. | Q, = 7002
AN.: Q, = 0,11.

3. 0, > KY;le systeme évolue dans le sens indirect ;
le dioxygene sera consommeé.

D 31
4HCl(g) + Oy(g) = 2 Cly(g) +2 HyO(8) ey, gas
EL
mol) 40 10 0 0 5.0
EF.
(mol) 4a0_4§ 1,0-& 2&. QE‘, 5,0—&
2.
4(1,0 - 1.0 —
2
Py, = Pyo = 5,O——E_,P
P\ Py,0N
5. 0 (70—) ( 70 ) (P )A(Py o) P
- (@)4(102) (Puc)* Po,
PO 0
2€ 2r 28 2
o - (5,0-&‘”) (5,0_§P) pe
TT40-48 N\1,0-¢E
(5,0-& P) (5,0_§P)
_ (28)2(28)%(5,0-E) PO
S0 = At (10 6)P
_ 246)*(5,0-8P°
=0 = 44 (1,0-E)°P
— §4(5’0_§)P0
e Q‘_24(1,0-E_,)5P

Chimie MP, PT - © Nathan, Classe prépa
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AN. : pour & = 0,5 mol, aC(Pcoz) b o
0,54 x (4,5)x1 4,5 4,5 PO CO, . .
L E e D e () = et o () = 3. 0, = = car le graphite consti-
& = x5y xe & T o T & T o0 Pooy | (Pl srap
= 0,~0,28. Po
4. A Péquilibre chimique, Q, = KY. tue une phase condensée pure. Il vient donc :
On a donc K°(923) = 0,28. S 0
—=—P|P
0 = 1,0-¢ -0 _E1,0-8)PY
D 41 ' (1,0-2&13)2 TT(L0-28)P
1,0-&
2CO(g = C(graph) + COx(g) My g 4. A ’équilibre chimique,Q, = K°. On a donc :
EL 0
1,0 0 0 1,0 _81,0-8)P0 _ -
(mol) Qr = m = 14,5 @59&2 —59&"' 14',5 =0.
EF. 1,0 - 28 g g L0-¢ En résolvant cette équation du second degré, il vient :
(mol) ’ ? _
&~ 0,4 mol.
5. A I’équilibre chimique, on a formé 0,4 mol de
2. |Pco = 1,0-28 P; Peo = & P dioxyde de carbone gazeux, 0,4 mol de carbone
1,0-¢ * 108 et il reste 0,2 mol de monoxyde de carbone.
S’entrainer
, 1 1. On doit connaitre quatre paramétres intensifs de On exprime les pressions partielles des gaz :
composition Xco , Xy, Xco et Xy, o et un parametre 0,200 — & 0,100 - &
. . NSt 2 ey Pey = Z=~2P; Py = =—2P
intensif physique 7 car la pression n’est pas un facteur 2 0,300 2 0,300
d’équilibre. xcq, + Xy, + Xco+ ¥p,0 = 1 et dans Pétat ¢ P =P = g P
initial, on introduit les réactifs seuls ce qui permet e Fmo = Foo = 0,300
d’écrire xqq = XH,0- Par ailleurs, a I'équilibre chimi- Et en remplacant dans expression de Q,, il vient
que O, ;g = K°%T). On a donc trois relations indé-
pendantes entre les parameétres intensifs. Il vient £2

v =5-3 = 2. Le systtme est divariant, la donnée
de deux paramétres intensifs (ici, la température et la
fraction molaire en eau a I'équilibre chimique) va nous
permettre de connaitre tous les parametres intensifs
du systeme a I’équilibre chimique.

2.

CO,g) + Hyg = CO(g) + H,O(g) 1;);21
(f{ii) 0,200 0,100 0,300
(E{Ei) 0,200-& 0,100-& & & 0300

Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits, leur activité
est égale a leur pression partielle. On exprime le
quotient réactionnel de la réaction :

PcoPr0
0. = PO po _PCOPHQO'
! Pco, Py, Pco, Py,
PO PO

0= [0,200-%)(0,100 %)

A I’équilibre chimique Q, = K9, et 'avancement &
de la réaction peut se calculer grace a la donnée de la
fraction molaire de ’eau a ’équilibre chimique.

: __& _
A.N. : 'xHQO = m <:>§ = 0,030 mol
et K° = 0,076.
3.
COyg + Hyg = CO(g + HyO(g)
EL 0100 0,100
(mol)
E.F.
mol) 0100-&  0100-¢ 3 4
A Péquilibre chimique,
’ g
P— KO g = KO = KO
0. ¢q = (0,100-8)? 7 0,100-¢ /K

0
ot - 0,100./K°.
1+«/ﬁ)

© Nathan, classe prépa
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AN.: § = 0,022 mol. ngo, = ny, = 0,078 mol

et ngo = ny,o = 0,022 mol.

2 1. AG° = ALH'-TA,S° est une fonction affine de
T, on est dans le cadre de I'approximation d’Ellin-
gham. En identifiant, il vient A, H° = 140 kJ - mol-! et
A.8° =110 J- mol-!-K-1.

Lentropie standard de réaction est positive conformé-
ment a 'augmentation de la quantité de matiere des
constituants gazeux au cours de la transformation.

2. On établit un tableau d’avancement en fonction de
la variable & avancement de réaction.

CgHig(g) = Ho(®) + CgHye(g) Mo, gaz
E.L
mol) b0 0 0
E.F.
(mol) 1,00 - & S & 1,00 + &

valeur du quotient réactionnel. Soit QO le nouveau quo-
tient réactionnel.

PCSHIH PHZ
( PO )(F)
PC8H18
(=)

(n+§+§]§0)(n+§+§§))

o =

= - On a donc :
()
n+1+&P0
’_ §2P —
( ‘_(n+1+§)(1_§)P0)<(Qf_KO)'

- KO ’ 0
Or, A = RTIH(@:) et /< K donc

Le systeme évolue dans le sens direct.

Lajout isobare de 7z mol de vapeur d’eau favorise la dés-
hydrogénation de I'octane.

Exprimons les pressions partielles des différents consti-
tuants en fonction de & et de la pression totale du systeme :

_1-€ - p. - _&
PCSHlx_ Petpcsth—PH2—1+§P.

1+
A Péquilibre chimique, Q, = K°. I vient donc :

Pe,n,\(Pu, P P
( P; )(PO) _ K0<:>(é&'?0)£1’%§}7)) _ o
(=) (T5em)
(:)—E"QP =
(1+E)(1-&)P
g2pr
T,
<:>§2(P+ P()K()) = P()K()

POKO
= 8= JFv PRy

AN.: AG(1073) =22 k] - mol!;

0

_ rG
KO = exp( RT

Pour P = 1,0 bar, & = 0,28 mol,
nen, = 0,72 mol et ngy = ny, = 0,28 mol
Pour P = 0,5 bar, & = 0,38 mol,
nep, = 0,62 mol et noy = ny, = 0,38 mol.

) AN.: K° = 0,085.

On constate que lorsque la pression totale diminue,
I'avancement de la réaction augmente, ce qui est
conforme a la loi de Le Chatelier de déplacement de
’équilibre chimique (¢f Chapitre 6).

3. Lajout de n mol de vapeur d’eau, gaz inerte, modifie
la quantité de matiére des constituants gazeux et donc la

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa

4. Calculons la masse molaire de 'octane.
M(octane) = 114 g- mol-1l.
Calculons les quantités de matiére initiale en vapeur
d’eau dans le mélange étudié sachant qu’il y a 1,0 mol
d’octane. La fraction massique en eau y o s’exprime
de la fagon suivante :
o _ My,0

H,0 —
: Mocane T mHQO

n,0Mu,0
Moctane + nHzoMHZO

nocta.ne

187y 0
"~ T4+ 8ny 0
0,5 x 114
AN. : =
N-imi0 = 15705
On établit un tableau d’avancement en fonction de la
variable & avancement de réaction.

< Oy, = 0,5

= 6,3 mol.

CgHig(®) = Hy® + CsHigl®) 7,0  Miotgan
E.L 1,0 0 0 6,3 7,3
(mol)
E.F.
oy 10-E 3 E 63 73+&

On exprime les pressions partielles des différents consti-
tuants en fonction de & et de la pression totale du
systeme :

_1-8 _ __¢
CgHyg = 7’3+§P e PCxHu; - PHz - 7’3+};P'

A Péquilibre chimique, Q, = K°. Il vient donc :

© Nathan, classe prépa



C2%) (bl
(PCI;(I){M) (7 3+ §P0)

PR g2p ~ KO
(7,3+8)(1-&)P°
& E2(P+ PYKO) + 6,3 PV KOF — 7,3 POKO = 0.

= KO

= 1,085E2 + 0,536 — 0,621 = 0
AN. : Pour P = 1,0bar, & = 0,55 mol.

Cette méthode améliore grandement la transforma-
tion de 'octane.

Remarque : le résultat obtenu est conforme aux prévi-
sions de la question précédente.

3 1a.
AH® = AHO(Ni) + 4A.H°(CO) — A, HO(Ni(CO),).
AN.: AHO = 4x(~111) - (-602) ;

AH° =158 kJ - mol-1.

A8 = SO(Ni)+ 45°(CO) - S(Ni(CO),).
AN.:A.S80 = 30 +4x 198 — 409 ;

A.§°=413 ] -mol! K1,

b. Dans le cadre de 'approximation d’Ellingham, A, H°
et A8 sont supposés indépendants de la température. 11

vient donc A,G° =158 000 -4137 en J - mol-1.

2. a. On peut faire un calcul de variance.

Il faut connaitre trois parametres intensifs de composi-
tion Xxyyco),, ¥ni et Xco et deux parametres intensifs
physiques P et T Le nickel constitue un solide pur, par
conséquent xy; = 1 et xyyco), + *co = 1. Par ailleurs,
req = KO(T). 1y a donc trois
relations indépendantes entre les parametres intensifs.
Onadonc v = 5-3 = 2.

La donnée de deux parameétres intensifs du systeme
comme P et T permet de connaitre la composition du
systéme a I’équilibre donc o.

a I’équilibre chimique, O

Remarque : le fait de ne partir que du réactif n’introduit
pas de relation supplémentaire car xy; = 1.

b. Faisons un tableau d’avancement de la réaction.

Ni(CO)g) = Ni(s) + 4CO(Q® Moy g
EL
(mol) n 0 0 n
(51(1:1) n(l —a) no. dno n(l+30)

Exprimons le quotient de réaction.

Peoy?
- (W) N (Poo)t
Pyico), Pyi(co),(P%)?
Po
_n(l-o) 5,  1-o
Or, Prico), = n(1 +30L)P = T+30.
4no 4o
et Feo = s 3’ = T+30°"
Il vient donc :
Eo) A
1+3a 5 (4a)*P3
T 1-a oy (1=o)(1+30)3(P)?
(1 + SOCP)(P )
A I'équilibre chimique, Q, oq = KUD).
256 0.4 P° _ 7o

d -
Onadone | T+ 303 (PO

c. Calculons K(7')). Pour oo = 0,05, ona:
256 x (0,05)*x 13 '
(1-0,05)(1 +3x%0,05)%x 13
A N.: K9(T))=1,1-10-3.
On sait que :
AG(T))+ RT,In(K(T)) = 0
& AGNT)) = —RTIn(K(T))

KO(T)) =

& AHO-T A8 = —RT,In(K(T)))
- A H®
' A 8O- RIn(K%(T)))
158 000
AN.: T, = ~336K;
17 413-8,314In(1,1 - 10-3) ’
T,~336 K.

d. On refait de méme. Calculons K°(7%).
Pour oo = 0,95, ona:

256 % (0,95)* x 18 )
(1-0,95)(1+3x0,95)3%x13
A.N.: K9(Ty)=73.

On sait que :
A.G(T,) + RT,In(K*(Ty)) = 0
& A,G(T,) = —RT,In(K%(T,))

KO(T,) =

— AHO—T,A, 8% = —RT,In(K(T}))
A H()
7, = r
2T A RIn(KO(Ty))
AN.: T,= 198000 _ 19k, 7,~419K.

113-8,3141n(73)
e. Pour que la décomposition soit aussi complete que
possible, il faut s’approcher de 420 K.
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4 1. On doit connaitre trois parametres intensifs de
cOmPpOosition Xeupamaes *nH, € ¥co, €t deux parame-
tres intensifs physiques P et 7, soit cinq parametres
intensifs. X, pamae = 1 car le carbamate constitue une
phase condensée pure et xyy, +Xco, = 1. Si initiale-
ment on introduit seulement du carbamate d’ammo-
nium, cela impose une relation supplémentaire a
I’équilibre chimique. En effet, I'équation de réaction
H,N— CO— ONH,(s) =2 NH;(g) + COy(g)
qu’il se forme deux fois plus d'ammoniac que de dioxyde
de carbone. A Péquilibre chimique, on aura xyy,=2xc,-
= K9(T). Ona
donc quatre relations indépendantes entre les parame-
tres intensifs. Il vient v = 5-4 = 1. Le systeme est
monovariant.

La seule donnée de la température, par exemple, per-
met de définir parfaitement les parametres intensifs du
systeme a I’équilibre chimique.

montre

Par ailleurs, a I'équilibre chimique Q

2. a. Pour pouvoir calculer le quotient réactionnel, on
suppose que ’on met dans le réacteur en plus du carba-
mate d’ammonium, une trace d’ammoniac et une trace
de dioxyde de carbone. Dans ces conditions, les pres-
sions partielles des gaz sont quasi-nulles.

(P NH, 2P co,
# )
Q,=—>——=0<KO

@ carbamate

Le systeme évolue donc dans le sens direct.

H,;NCOONH,(s) = 2NH;(g) + COy(g) 1;21
EL
(mo) 1,00
EF.
e 1008 2 & %

Supposons que I'état final est un état d’équilibre
chimique : a I’équilibre chimique,

(P NHB)ZP co,
0 0
Oreq = K= e 1 = -r
2P
Or, Pyy, = 2Pco, = 5
i P o — 3o F)
II vient 4(3})0) =K' P =3P% T
La loi des gaz parfaits permet d’accéder a 'avancement
3ERT PV

de la réaction : P = % =E = e
En utilisant 'expression de P précédemment établie, il

/KO
077
PV3 1

RT

vient |& =

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa

AN.:

. 10-2
1-10°x 3 3% x22,4-10-3

&= 8,314 x (273 + 50)
Il reste donc du carbamate d’ammonium en fin d’évolution
du systeme. Létat final est un état d’équilibre chimique.

—§&=0,17 mol.

nco, = 0,17 mol ; nNH, = 0,34 mol
= 0,83 mol et P = 0,60 bar.

b. Pour qu’il reste du carbamate, on doit avoir

KO
274
#:

et Mcarbamate

E<lmoles ———<1sV< L
RT KO
PO3[—
4
Onadonc : |V}, = RT
s
N 4
AN.:V,, = —S314X323 _ _ 1353 m3;

102
L 105y PR 10

Vi = 135,3 L. Le volume du réacteur doit étre
supérieur a 135,3 L.

) 5 1. On doit connaitre deux parametres intensifs de

composition xIQ(s) et xlz( g) et deux parameétres inten-
sifs physiques Pet I x; (s) = 1 car Iy(s) est un solide
pur. Par ailleurs, P; = P et a Iéquilibre chimique
Oreq = K°(T). On a donc trois relations indépendantes
entre les parametres intensifs. Il vient v = 4-3 = 1.
Le systéme est monovariant. La seule donnée de la
température permet de déterminer la pression en diiode
a P’équilibre.

2. Lénoncé donne la pression en diiode a 'équilibre a

deux températures différentes. Cela correspond a don-
ner la valeur de la constante d’équilibre a deux tempé-

I, éq = }%(?1 = KO(Tl)
La détermination de Ienthalpie standard de réaction
peut se faire en utilisant la relation de Van’t Hoff :
AH(T)

RT?
Cette équation différentielle peut étre intégrée comme
une équation différentielle aux variables séparables :
A H(T)
R dTr

7, T, A H(T)

= J'Tl d(In(K°(T))) = J'Tl ——
Or, A, H° estindépendant de la température :
ArH 0.7, d7T

R Jr, g

ratures différentes, car Q
4 (n(KO(TY) = +
dr

d(In(K%(T))) = +

d7.

T,
<:>J d(In(K°(T))) =
Tl
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., A HO T,
= [k = = [_1}

R | Tlr,

& In(K(Ty)) - In(KXT))) = ArTHO((_]TQ) B (_Tl))
_ 1n(K0(T2)) _ ArHO( 1 1 )

K(T)) R \T, T,
KO(T. 12y -
Rln(KO(TQ)) Rln(Pz’eq)
<:>ArHO — ( 1) — 1, éq
o ED
T, T, 7, T,
o g
AN.: AH'= — 2~

(L _ L)

298 373

AH° = 62,3 kK] - mol-1.

La transformation étudiée est endothermique. Ce
résultat est conforme a la loi de Van’t Hoff de déplace-
ment de I'équilibre chimique (voir chapitre 6) puisque
I’équilibre est plus favorable aux produits quand la tem-
pérature augmente.

N P.
3. a. A léquilibre, Q, ., = —J = K°. En appliquant la

r,éq PO
loi des gaz parfaits, on détermine la quantité de diiode
2 Péquilibre : n. = LY.
gazeux a léquilibre : n, = 7=
6,3-102x 105x5-10-3
ANz m, = 8,314 x 373 ’

ny, = 0,010 mol.

Cette valeur correspond aussi a la quantité minimale de
diiode solide a introduire pour s’assurer que I’équilibre
s’établit.

Pour que I'équilibre puisse s’établir, il faut introduire au
moins 0,010 mol de diiode solide dans le réacteur fermé.

b. On suppose qu’il existe une trace de diiode gazeux.
Dans ces conditions, on peut calculer le quotient réac-
Py
Po
dans le sens direct.
La quantité de diiode solide introduite est plus petite que
la quantité minimale de diiode solide, calculée a la ques-
tion précédente, pour que I'état final soit un état d’équili-
bre. Il y aura donc consommation totale du diiode solide.
En fin d’évolution, n; ,=0mol et ny g=0,005 mol.
Pour calculer I'affinité en fin d’évolution, il faut suppo-
ser qu’il existe un cristal de diiode solide.
Py, y m, pRT
Q;,F = PO et PI2,F =
quotient réactionnel puis 'affinité de la réaction :
s = RT ln(g)).
o

T

tionnel : O, | = =0 < K9, le systeme évolue donc

- On peut calculer le

5 — Sens d’évolution d'un systéme chimique et composition finale

0,005 x 8,314 x 373
AN.: P = = 2
= 5-10-°
6,3 - 102
3,1-10-2
A = 2,2 KJ - mol-! > 0. Le systtme évolue dans le sens
direct c’est-a-dire que le cristal introduit est consommeé et
le systéme ne peut plus évoluer faute de réactifs.

= 3,1-10-2 bar;

&ﬂ=8,314><373><1n( )zQQOOJ- mol-!

c. La quantité de diiode solide introduite est supé-
rieure a la quantité minimale de diiode solide, calculée a
la question 3.a., pour que I’état final soit un état d’équili-
bre. Le systeme évolue dans le sens de la formation du
diiode gazeux et I’état final est un état d’équilibre.

En fin d’évolution, n; , = 0,020 mol et

g = 0,010 mol. o = 0 car I'état final est un état
d’équilibre.

4. a.On se place a la limite de disparition du solide.
Dans ces conditions, ’équilibre est réalisé et

P, = 6,310 bar
ny, = 0,030 mol
Ces deux relations imposent la valeur du volume T,
recherché. Soit en appliquant la loi des gaz parfaits,
AN.:V, = 14,7 L.

b. Pour un tel volume, le solide a totalement disparu.
La pression est alors imposée par le volume du réacteur

ny,g = 0,030 mol. On a donc {

n RT
et la quantité de diiode gazeux : P = ZV :
f
AN.: p = 2080x8314 X378 _, 65 103 pa

20-10-3
& P = 4,65-102 bar.

C. |50<V<147—P=63-102bar

14,7 <V < 20,0 — p = Q08RT_ 0,93

7 7~ bar
pour Ven L
P (bar)
63102 _____ .
47-102 L N
5,0 14,7 200 V()

6 1. a. Pour la dissociation de leau, on peut écrire
I’équation de réaction :

H,0(g) = Hy(g) + 50,(8) | (2).
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corrigés
S

PeoyPo,y; !
(PO )(PO) o Pco(Po,)?
—_—_— = K — ————————

Pour celle du dioxyde de carbone, on peut écrire I’équa-
tion de réaction :

CO,(g) = CO(g) +504(8) | (3):

Soit o le taux de dissociation de l’eau. Le tableau
d’avancement est le suivant :

1
H2O(g) = HZ(g) + §OQ(g) ntot, gaz
E.L
(mol) 0 0
Nl -o) no oo n(1+10c)
(mol) 2 2

A Péquilibre chimique, 0,.9= K;) . On adonc :

() :
PONPY) _ K§4:> Py, (Po,) _ g
Py o 1
( PZ ) Py,o(P9)?
1 1
no. gne p ’
n(1+1a) n(1+1a)
) ) o0
1 = S
-0 (P2

1
Tl(l + QU.)

3 1
o(5)
= K; = -
(1- (x)(1+10c) (P92
3 1
(2,21 - 10 4)2><(021)2
AN.: Kj =

[
(1-2,21- 10—4)(1 + % x 2,921 - 10—4)2(1)2

Ky)~73-1077.
On fait de méme pour la dissociation du dioxyde de
carbone.

Soit o le taux de dissociation du dioxyde de carbone.
Le tableau d’avancement est le suivant :

1
CO2(g) = Co(g) + QOQ(g) ntot, gaz
E.L
(mol) n 0 0
E.F. , , 1 i 1,
(mol) n(l—a’) no 5 no n(l + ro )

A Péquilibre chimique, 0,3= Ké) . Onadonc:

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa

0
Pco, - =% 1= K
( PO ) Poo,(P*)?
1, 1
nocl’ p Qmi 2
(1+2a) n(1+§a) r
, 1 =S
L_la) (P0)2
ﬂ(l + Q(X)
3 1
5}
Q 2
=| Ky = T -
(1- oc’)(l + §oa')Q(PO)§
3 1
(4,80 - 10- 4)2><(O21)2
AN.: Ky = :

1

-1
(14,80 10-( 1+ x 4,80 10-4 i (1)?

S
S
K; ~2,4-10°. g
b. Léquation de réaction (1) est une combinaison §
linéaire des équations de réaction (2) et (3). ;i
3
K, &
(1) = (2)-(3). Onadonc |K; = =2 z
K. )
S0 73107 o .
AN K = ZEnss Ki=3,1-107

2. a. A Téquilibre chimique, 0,,=K ? . On adonc :

)7
PO )\ PO - K PCOZPHZ K°

(F))

Or, si on part des seuls réactifs, a 'équilibre chimique,

(%co,)” _ 20

On a donc = .
r(xpp)? 1

x002 = xHZ.

Par ailleurs,
Xco, + *u, T ¥co + Xm0 = l= 2x002 +xc0(l+7)=1
1-2xco,
SFeo = Ty
X0, (1+1)?

Hvient -2 "2 _
Ve 1= 2%0)?

0
1

0

*co,  NTK,

1—2.’6'(302 1+7r

Soit encore




b. xco, =
[ %0
(1+r)[1+2 lrwl]
JrK?
S=%co, =

1
(1+7+2,/rK)) 2+[1+7]
rK?

Si la fraction molaire en dioxyde de carbone est maxi-

est minimal soit,

male, cela signifie que L+r
0
rK,

dr
1+7r
d| ==L 1 gO 1
[ /rKO] (KD - S (1 + (1K) 2
1 2
Or, = 0 =0
dr rK;

1 g9 1
(:»(rKf)Q—Tl(1+r)(rK10) 2=

1 1
S (K2 (KD (1+1) =0 r=1.

Pour qu’a I’équilibre chimique, la fraction molaire en
dioxyde de carbone soit maximale, il faut que les réac-
tifs soient en proportions steechiométriques ce qui sup-
pose qu’ils ont été introduits dans les proportions
steechiométriques.

3. a. On fait un tableau d’avancement :

CO(g) + HyOlg) = Hy(g) + CO4(g) Nyg) oy, oy

EL 10 n 0 30 40 80+n
(mol)
EF.

(mol) 0-8  n-% £ 30+4E 40 80+an

- ga;‘gcmol 0,01 7-999 999 3999 40 80+n

A Téquilibre chimique, 0.,=K ? . On a donc

S

P pPO) K°
PcoY (Pu,0 ' PeoPyyo
70) (F7)

PCOQPHZ 0
> _p - ™

XCo,*H
" Hy 0
—= =K.
XCo¥H,0

39,99x9,99 K?

Soit, 5,01 x1-0.99 ~

39,99 %9,99 +9,99 x 0,01 x K?

—n

0,01 x K}
AN. :
_ 39,99 9,99 +9,99 x 0,313 x 0,01 _ o 1o
n= 0,01 <0313 ~ 1,28 - 10° mol.

11 faudrait donc environ 1,28 - 10° moles d’eau ce
qui n’est pas rentable.

b. Leau final du systéme est :

CO(g) + Hy0(g) = Hy(g) + CO4(g) Nylg) ey, gus

EL 10 1,28 - 10° 0 30 40 1,28-10°
(mol)
EF. 0,01 1,28 - 10° 10 40 40 1,28-10°
(mol)

Pression

partielle 8- 108 1 8.10° 3.10*3-107*

(bar)

7 1. a. My = Nco,(aq) + RCO,(g)

= V,[COy(aq)] + neo, ()
s g 9.9 _ 0
A Iéquilibre chimique, 0, = K°. Or, s
([COQ(aq)]) £
_dcoeg €V ) _ [COy(aq)lP® E
aco,(g) P co, P 00200 S
() :
P ‘5‘3
On adonc [CO(aq)] = koo, —22C0 c
n a donc 2(aq)] = kco,—55 C*- ©
Par ailleurs, en utilisant la loi des gaz parfaits :
Py _RT _ Peo,
mo Vo Mcoyg
. 1y Pco
Il vient : nco, (g = le
Pco ngPco,
On a donc 7, = kCO2W2VOCO+ P, *, dou:
o
Py = ——r——
€0, VOCO ny
co, po T B,
0,1
AN.: Pgo, = : ~0,273.
1x1 0,1
102 x 2 ¢ 2o
3,33-102x Tt 03
[COy(aq)] = 3,33 -102x 9%7—3- =9,1-10-3.
Pco,=0,273 bar et [CO,]=9,1-10-3 mol - L-1.
2. Lacidité du dioxyde de carbone se traduit par
P’équation de réaction :
COy(aq) + H,O = HCO; + H*
145
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Le tableau d’avancement est le suivant :

COy(aq) + H,O(g) = HCO; + H*
EL -3
mol L) 9110
EFE  91.10° 4
(mol -L7Y)  =9,1-107% h h

Lacide étant faible, il est peu dissocié. On peut donc
négliger 4 devant 9,1 - 1073. On a donc

2
P _ g |k = JK,CO,
[CO,]
AN.: h = J10-63x9,1-10-3 soit

h=6,8-10% mol - L-!. On trouve bien #AA[CO,]
d’ou pH = 4,2.

On a donc

[H*] = [HCO;] = 6,8 - 105 mol - L!

et [COy4]=9,1:10-3 mol - L-1.

Lhypotheése formulée a la question 1 est justifiée.

3. La proportion de CO, éliminé du mélange gazeux
9,1-10-8
0,1
4. Par conservation de la matiére, on a :

1y = 1(COyy,,) + n(CO,) + n(HCO3) + n(CO3).

n(COZgaz)RT
7200

est de soit 9,1 % ce qui est peu.

5 _ Peo,
* Aco,e T “po T

n(COZgaZ)P1

Or P,V = nyRT, il vient P

Aco,(g) =

6. a. A I’équilibre chimique, Q, = K°. Or

([COQ(aq)])
_ aCOz(aq) _ Co _ [COQ(aq)]PO
Aco,(g) Pco, P 00200
()
On a donc
n(COy)
ny P
[COy(aq)]P? - Vo ° 5
Poo,CO "% (€O, )P CO T T
P,CO%cq V,y
Rt ﬂ(COQ) = n(COanZ)nO—PW)Z
PICOkCOQVO
< | n(CO,) = an(CO,,,,) avec o = W

b. En tenant compte de la premiére acidité du dioxyde
de carbone, on a

[HCO;1h . K,n(COy)
_ K CO.
& n(HCO;) = M

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa

K o

al

h

n(HCOy) = Bn(COanZ) avec § =

c. En tenant compte de la deuxieme acidité du dioxyde
de carbone, on a

9— _
: 9 K,n(HCO.
L0 1 K, < n(COY) = Kopn(HCO,)
[HCO;] k
. K CO;
= n(CO% )= ;LzB”(h D)
KalKaE(x

n(CO3") = yn(COyy,,) avec v =

h2

7. a.Ona

ny = n(COyy,,) + n(COy) + n(HCO3) + n(CO3")

D’ou n(COy,,) + 0n(COy,,,) + Bn(COanZ)
+Yn(COy,,,) = ny

_ "
| #CO) = l+o+B+7y
P,CO%p V,
O =
ny PO’
5 TR
AN, : o = 0,3x1x3,33-10 Xl;a — 101
0,1 x1
K, o
p = fuc,
10-63 x 0,1
AN.: B= o ; B=10%7.
KalKaZa‘.
=R
-6,3 -10,3
AN, : Yle x 10 xO,l;y: 1064

10-24
A pH = 12, CO? est 'espece prédominante, il est
normal que 7y soit grand. La solubilité est d’autant plus
grande que le milieu est basique.

c. AN.:

- 0,1 S U%

T 1+0,1+ 1047 + 1064 1047 + 1064

n(COyg,,) = 3,9 - 10-8 mol - L1

n(COZgaz)

La solution a la composition suivante :

n(COy) = an(COy,,) ;

AN.: n(CO,)=3,9-10° mol-L-1;
n(HCO;) = Pn(COyy,,) ;5

AN. : n(HCOj;) =~ 1,96 - 10-3 mol - L-!
et n(CO?) = Yn(COyy,,) ;

AN.: n(CO3)=9,8-102 mol - L1
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d. La proportion de CO, éliminé du mélange gazeux
0,1-39-10-8

est de 0.1

=1 soit 100 %. Le procédé est tres

efficace.

, 8 1. On doit connaitre trois paramétres intensifs de
composition ¥yeo, Xo, et xpy, et deux paramétres
intensifs physiques P et I' xy,o = 1 et xy, = 1 car
HgO est un solide pur et Hg constitue une phase con-
densée pure. Par ailleurs, P, = P et a I'équilibre chi-
mique O, ¢q = K°(T). On a donc quatre relations
indépendantes entre les parametres intensifs, Il vient
v = 5-4 = 1. Le systtme est monovariant, la donnée
de la température, par exemple, permet de définir par-
faitement les parametres intensifs du systeme a I’équili-
bre chimique, en particulier, la pression partielle en
dioxygene.

5 - Sens d'évolution d’un systéme chimique et composition finale

1

= - 0 — —
2. | A AG(T)-RTIn I 2))
po

puisque a(HgO) = 1 et a(Hg) = 1 car ils sont seuls
dans leur phase.

3. Lapplication numérique conduit a :
sl = 190 000 - 2167 - 83147 In 5 ;)
190 000 — 2297 en ] - mol ™.

Pour obtenir du mercure, le systéme doit évoluer dans le
sens indirect, ce qui correspond a o < 0 <= T > 827 K.
Cette température est supérieure a la température d’ébul-
lition du mercure liquide.

Le mercure serait obtenu a P’état gazeux et non
liquide.

© Nathan, classe prépa
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retenir I'essentiel

Remarque

Un constituant actif
est une entité chimi-
que intervenant dans
I’équation de réaction
de la transformation
étudiée.

S —
-\_x’;._.—

o
Déplacement
ou rupture
de I'équilibre chimique

Soit un systeme chimique fermé dont la transformation est modélisée par une seule équa-

tion de réaction ZWM ;=0 et pour lequel, sauf indications particuliéres, on négligera

1
I'influence de la pression sur les phases condensées.

) 1 Cadre de I'étude

Considérons un systeme chimique, a la température 7; a I’équilibre chimique. La transfor-

mation chimique est modélisée par I'équation de réaction ZViM ;=0 et Q = KUD).

1

Létat du systéme a I’équilibre chimique est parfaitement déterminé et on envisage une per-
turbation de ce systeme.

La perturbation peut provenir de la modification d’un parametre physique (pression ou
température) ou de la modification d’un parameétre de composition du systéme (ajout d’'un
constituant actif ou inactif).

Pour réaliser cette étude, on consideére le nouvel état du systeme apres perturbation et on
analyse, pour le systeme bloqué (avant toute réaction chimique donc), les valeurs relatives
du quotient réactionnel Q; etde la constante d’équilibre K °(7”) aprés perturbation pour
prévoir le sens d’évolution.

Q; KOo(T") Ko(T) Q;
| | | |
— @ —
sens d’évolution sens d’évolution

A la suite de la perturbation, le systéme pourra évoluer vers un nouvel état d’équi-
libre chimique. Tous les constituants du systéme demeurent présents dans le milieu
apres son évolution. C’est le cas des systémes de variance supérieure ou égale a
deux. Mais I’évolution du systéme peut aussi conduire a une rupture de I'équilibre
chimique avec disparition d’un constituant formant une phase condensée pure.

© Nathan, classe prépa

‘149

6 - Déplacement ou rupture de I'équilibre chimique




Remarque
La constante d’équili-
bre ne dépendant
que de 7, c’est le seul
cas de figure ou la va-
leur de K° change.

)

retenir I'essentiel

2 Modification d’un parameétre physique
du systéeme

2.1. Modification de la température du systéme

Le systéme étant initialement a I’équilibre chimique, on envisage une modification de la tem-
pérature, a pression et composition constantes. La valeur du quotient réactionnel est la méme
apres perturbation, c’est la valeur de la constante d’équilibre du systeme qui est modifiée.
La relation de Van’t Hoff donne I’évolution de K en fonction de la température :

dn(K(T)) _ AH"

dr ~ RT?
Prenons, par exemple, une réaction endothermique. Uenthalpie standard de réaction A H°
0
est positive, donc w > 0.

Plagons nous a une température 7'’ supérieure a 7, alors K°(T") > K°(T). Comme le
quotient réactionnel n’a pas changé, nous avons alors 0, < K°(T”); le systéme évolue
dans le sens direct jusqu’a un nouvel équilibre lorsque Q, = K°(T”) (sauf si, bien sar, il
y a rupture d’équilibre).

Q, = KT) KO(T")

- 5 Q

Vice-versa, si la réaction est exothermique, une élévation de température déplacera I’équi-
libre dans le sens indirect.

Loi de Van’t Hoff :
Une élévation de température a pression et composition constantes entraine une
évolution du systéme dans le sens endothermique de la réaction.

* Conséquence : pour une transformation endothermique (respectivement exothermique),
I’équilibre chimique sera favorable aux produits a haute température (respectivement
basse température).

2.2. Modification de la pression du systéme

Le systéme étant initialement a ’équilibre chimique, on envisage une modification de la
)
pression, a température et composition constantes.

2.2.1. Equilibre en phase condensée
Tant que I'on peut négliger I'influence de la pression sur le potentiel chimique en phase
condensée, le quotient réactionnel ne dépend pas de la pression, donc la pression est sans
influence sur I’équilibre chimique.

2.2.2.Systéme homogeéne ou hétérogéne gazeux
On considére un systéme hétérogéne contenant des constituants gazeux.
Le quotient réactionnel s’écrit :
D Vi

o - Il LT - ML (L))

i # gaz i, gaz i # gaz i, gaz ngaz

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Initialement, le systéme est a 'équilibre chimique, Q, = K°(T). On augmente alors la
pression du systéme :

°si Z Vg > 0, O, augmente, 0/ > K°(T') etle systeme évolue dans le sens indirect,
1, gaz.

° si Z Vi gar < 0, Q, diminue, Q] < K°(T') et le systeme évolue dans le sens direct,
i, gaz.

® si E Vigar = 0, Q. estinchangé : il n’y a pas de modification de I’état du systéme.
i, gaz.

Le systeme évolue toujours dans le sens correspondant a Z Vi gz < 0, Cest-a-dire dans

1, gaz
le sens d’une diminution de la quantité de matiére en phase gaz.

Loi de Le Chatelier :
Une augmentation de pression a température et composition constantes entraine une
évolution du systeme dans le sens d’une diminution de la quantité de gaz dans le milieu.

* Conséquence : Pour une transformation au cours de laquelle il y a diminution (respecti-
vement augmentation) de la quantité de gaz, 'équilibre chimique sera favorable aux pro-
duits a haute pression (respectivement basse pression).

) 3 Transformation chimique modélisée
par plusieurs équations de réaction

© Nathan, classe prépa

Ce paragraphe ne présente pas de connaissances théoriques nouvelles mais offre quelques
« pistes » pour aborder le cas ou la transformation chimique est modélisée par plusieurs
équations de réaction.

En effet, la modification de la composition du systeme a I’équilibre chimique peut aussi
étre la conséquence de I'existence dans le milieu réactionnel d’une nouvelle transforma-
tion chimique. La modélisation de la transformation chimique nécessite alors la considé-
ration d’au moins deux équations de réaction. La composition du systéme dans I’état final
étant indépendante du chemin suivi, on prend en compte directement toutes les transfor-
mations susceptibles de se produire.

La principale question a se poser est : « les équilibres sont-ils simultanés ? ».

toutes les espéces sont présentes

Equilibres simultanés < S o
pour Chaque réaction : Qr, réaction i — Kreaction i

Si une espéce n’est pas présente (suite & une rupture d’équilibre ou a un repos chimique),
les équilibres ne sont pas simultanés. Les « difficultés » ne peuvent donc provenir que des
équilibres hétérogenes.

La réponse a cette question peut étre trouvée en analysant les données.

Dans certains cas, deux équations de réaction ont la méme expression du quotient réac-
tionnel et des valeurs différentes des constantes d’équilibre thermodynamiques : il est clair
alors que les deux équilibres en question ne peuvent exister simultanément.
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retenir I'essentiel

Avant la colle

Tester ses connaissances

> Corrigés p. 169

p 1

Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits et
R = 8,314 J - mol-! - K-1.

La modification d’un parametre du systéme
a I’équilibre entraine toujours une évolution
du systéme.

a. Vrai D b. Faux

La modification, a pression et composition
constantes, de la température du systéme a
I’équilibre chimique n’entraine aucune modi-
fication de la valeur du quotient réactionnel.

| J]

D 4

D a. Vrai

D b. Faux

Enoncer et démontrer la loi de Van’t Hoff
(loi régissant le déplacement de ’équilibre
dans le cas d’'une modification de la tempé-
rature du systéme).

Enoncer et démontrer la loi de Le Chatelier
(loi régissant le déplacement de ’équilibre
dans le cas d’une modification de la pression
du systeme).

Savoir appliquer le cours

> Corriges p. 169

b 1

D 2

Prévoir 'influence d’une augmentation de la
pression d’une part et de la température
d’autre part, sur la position de I'équilibre
chimique des systémes dont la transforma-
tion chimique est modélisée par I'équation
de réaction suivante :

a. COy(g)+C(s) = 2CO(g):

AH® = 173 kJ - mol-!,

b. 2 5SO,(g) + Oy(g) = 250;(g):

AH® = -200 k] - mol-!,

c. 2 Cu(s) + Cly(g) = 2 CuCl(s):

AH® = 274 XJ - mol-!,

d. Hy(g) + L,(g) = 2 HI(g):

AH® = 52 k] - mol-L.

Préciser s’il s’agit d’'un déplacement de I'équi-
libre chimique ou d’une rupture.

La réduction par le dihydrogene du dioxyde
de carbone conduit au méthanol selon I'équa-
tion de réaction :

Pour cette réaction, A, H? = —59 k] - mol-!.
Pour favoriser la synthése du méthanol,
doit-on :

» 3

D 4

P 5

a. se placer a haute ou basse température ?
b. se placer a haute ou basse pression ?

On considere le systéme modélisé par les
deux équations de réaction :

{(1) CH,(g) + Hy,O(g) = CO(g) +3H,(9)
(2) CO(g) +Hy0(g) = COy(g) +Hy(g)
Peut-on, a priori, s’attendre a avoir deux équi-
libres simultanés ?
On considére le systéme modélisé par les
deux équations de réaction :
{(1) CaCOy(s) = CaO(s) + COy(g)

(2) C(5)+COy(g) = 2CO(y)
Peut-on, a priori, s’attendre a avoir deux équi-

libres simultanés ?

On considére le systéme modélisé par les

deux équations de réaction :

{(1) CaCOy(s) = CaO(s) + COy(9) K
(2) MgCO,4(s) = MgO(s) + CO,(g) Ky

On fixe la température, les deux équilibres
peuvent-ils étre simultanés ?

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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1 — Production de dihydrogéne

La conversion du méthane par la vapeur d’eau afin de produire du dihydrogene est
modélisée par I’équation de réaction :

CH,(g) + HyO(g) = CO(g) + 3Hy(g) avec A.G° = 227,0 - 103 -2539T

en ] - mol™! pour 7'en K.

) 1 a. A-ton intérét a réaliser cette transformation a haute ou a basse température
pour en améliorer le rendement en dihydrogene ?

b. Dans I'industrie, cette réaction est réalisée sous une pression de 30 bars ; est-ce
pour améliorer le rendement en dihydrogéne ou pour limiter la taille des
installations ?

) 2 a. Quelle est linfluence de 'ajout isobare isotherme d’un gaz inerte sur cet
équilibre ?
b. Quelle est I'influence de I'ajout isobare isotherme de H,O(g) sur cet
équilibre ?
c. Quelle est I'influence de I’ajout isochore isotherme d’un gaz inerte sur cet
équilibre ?
d. Quelle est I'influence de I'ajout isochore isotherme de H,O(g) sur cet
équilibre ?

P résolution méthodique

)1a.

Pour répondre a cette question, il faut connaitre le signe de I'enthalpie standard de réaction.
Cette information nous est donnée par I'expression de |'enthalpie libre standard de réaction.

On sait que AGYT) = AL HYT)-TAS%T). Or, AG? = 227,0-10%-253,9T est
une fonction affine de la température, on est donc dans le cadre de I'approximation
d’Ellingham ; en identifiant, il vient A,H° = 227 k] - mol-!. La transformation est
endothermique ; d’apreés la loi de Van’t Hoff, ’équilibre chimique sera favorable aux
produits a haute température.

Pour favoriser la production de dihydrogene, il faut se placer a haute température.

b. La loi de Le Chatelier nous indique que « toute élévation de pression, a température et
composition constantes, entraine une évolution du systéme dans le sens d’'une diminu-
tion de la quantité de gaz dans le milieu. »

Ici, Avg,, = 3+1-1-1 = 2>0, une élévation de pression déplacera 'équilibre dans

le sens de formation des réactifs.

Pour favoriser la production de dihydrogeéne, il faut travailler a basse pression.

Travailler a une pression de 30 bars permet de limiter la taille des installations industrielles.

© Nathan, classe prépa
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)za.

Pour connaitre I'influence de I'ajout isobare d’un gaz inerte sur cet équilibre, on va exprimer
le quotient réactionnel en faisant apparaitre les quantités de matiéres des différents constituants
du systéme et la pression totale.

On regardera ensuite comment est modifiée la valeur du quotient réactionnel par I'ajout isobare
d’un gaz inerte.

L'ajout étant isotherme, la valeur de la constante d’'équilibre thermodynamique est inchangée.

On exprime le quotient réactionnel en fonction des quantités de matiére et de la pression P

du systéme :
3 3
(];?) (%) 3 (%) (%)PQ B (nyg,)3(nco) P? '
- (PHZO) (PLZL*) - (nH2O)(@)(PO)2 ~ (myy,0)(ncy,) (np)2(PO)?
PO p ny nr

Le systéme est & ’équilibre chimique et Q, = K°.

Lors de I'ajout isotherme isobare de gaz inerte, seule la quantité de matiére en phase
gazeuse est modifiée. n augmente donc Q, diminue et devient inférieur 2 K°. Le sys-
teme évolue dans le sens direct.

Lajout isotherme isobare de gaz inerte favorise la production de dihydrogene.

b. Lors de I'ajout isotherme isobare de vapeur d’eau, la quantité de matiére en phase gaz
augmente ainsi que la quantité d’eau. Ces deux grandeurs sont au dénominateur : le
dénominateur augmente donc Q, diminue et devient inférieur 2 K0. Le systeme évolue
dans le sens direct.

Lajout isotherme isobare de vapeur d’eau favorise la production de dihydrogene.

C.

Le volume est maintenant constant, c’est cette grandeur qu’il convient de faire apparaitre dans
I'expression du quotient réactionnel.

On utilise pour cela la loi des gaz parfaits : PV = n{RT. Comme on dispose déja de I'expression
du quotient réactionnel en fonction des quantités de matiére et de la pression totale, on se

contente de remplacer P par n TR_‘/7"

: RT?
(n31,)* (o) P? (nyg,)%(nco) (”T‘“I}‘) (ny1,)* (o) (RT )2

ro (”H2o)(”CH4)(”T)2(PO)2 - (”Hzo)(”cﬂ4)(”T)2(P0)2 - (”HQO)(”CH)(V)Q(PO)Q‘

On constate que Q, est indépendant de la quantité de matiére totale en phase gazeuse.

Lajout isochore isotherme d’un gaz inerte est sans effet sur la position de I’équilibre.

d. Lors de 'ajout isotherme isochore de vapeur d’eau, la quantité d’eau augmente. Cette
grandeur est au dénominateur : le dénominateur augmente donc Q, diminue et devient
inférieur a K. Le systeme évolue dans le sens direct.

Lajout isotherme isochore de vapeur d’eau favorise la production de dihydrogene.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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en conclusion !

* Les lois de Van't Hoff et de Le Chatelier peuvent étre utilisées directement.

e Il est conseillé d’établir les autres lois a partir de la transformation étudiée. Pour
cela, il faut exprimer le quotient réactionnel du systéme avec les variables interve-
nant dans I'énoncé et comparer le quotient réactionnel aprés perturbation a la cons-
tante d’'équilibre thermodynamique.

2 - Equilibre de DEACON

On introduit dans un réacteur du chlorure d’hydrogene et du dioxygene en pré-
sence d’un catalyseur. On observe ’équilibre chimique en phase gazeuse modélisé
par ’équation de réaction : 4 HCI(g) + Oy(g) = 2 HyO(g) +2 Cly(g).

Pour cette réaction, A, H°(800 K) = —115 kJ - mol L

1 AT = 800K et sous une pression totale de 1 bar, Pet 7 étant maintenus cons-
tantes, dans quelle proportion doit-on introduire les réactifs (HCl et O,) pour

que la pression partielle en dichlore soit maximale a I’équilibre ? S
2 AT = 800K et sous une pression totale de P = 1 bar, le systtme étant a 'équi- s

libre, on envisage une élévation trés modérée mais simultanée de Pet de 7' Dans $

quel sens évolue le systeme ? §
3 Léquilibré réalisé, on introduit de fagon isotherme isobare du dioxygéne gazeux. z

Dans quel sens ’équilibre sera-t-il déplacé ? ©
4 Léquilibre réalisé, on introduit de fagon isotherme isobare de I'air. Dans quel

sens ’équilibre sera-t-il déplacé ?
La question posée fait référence a une pression partielle, on va exprimer le quotient réactionnel
en fonction des pression partielles des différents gaz.
Le systéme est & I'équilibre, @, = K9. On va traiter Q, comme une fonction de plusieurs varia-
bles (Po,, Pu,0, Pci,, Pua) et différencier le logarithme népérien de I'expression établie.

2 2
L) P )
Po PO Pyc
- 2t & In(Q) = 2In( )+ 2In( o) - In[ ) - 41n ()
P 0,\(Puc\* P PO PO
0o\ po
dPg o dPg dP dP
= d(In(Q)) = 252 4o Oy _HA
Py,o Pa,  Po, PHC]
155

6 - Déplacement ou rupture de I'équilibre chimique ‘



4

Q, estune fonction des variables de composition n; et de la pression P du systéme. Dés lors que la
température et la pression sont fixées et que le systéme est a I'équilibre chimique, cette fonction
de plusieurs variables prend une valeur constante et égale & K, sa différentielle est donc nulle.

Les réactifs sont introduits seuls, on a donc P¢;, = Py o. Deslors, si ¢, est maximale alors Py o

I'est aussi. Dans ces conditions, ona dP¢, = 0 et dP o = 0.

Le systeme est a équilibre chimique et la pression et la température sont constantes,
d(In(Q,)) = 0. Si P, et Py o sont maximales alors dP¢, = 0 et dPy o = 0.

dPyo dPy, dP,  dP dP,  dP,
d(In(Q,)) = 2 HO g S 770, 7 HA 0= _ 20 ,%Ha
PH2O Pc12 PO2 Py po2 Pacy
dP, d Py
= 2+ 4 = 0.
Fo, Py

Il faut maintenant trouver une relation entre dPy¢, et dP . Cette relation s'obtient en considé-
rant la pression totale du systéme P comme une fonction des variables (Pq,, Py,0, Pcy,, Phc)- Sa
différentielle sera nulle car la pression est maintenue constante.

Or, (i.Pcl2 =0 et d‘PHQO = 0. IlVient dP02+d‘PHcl =0 < (i.Pc)2 = _dPHCI'

Py dP dA dA 4Po,— Py
Finalement, Oy HA_ o HA, S HO —————d Py =0. S
Po, Pyc Po, Pua Po,Pyc 5
5 : ArA > = = 2
Lexpres§10n précédente s apnule quand 4Pg - Pqu =0 = Pyq = 4P, 3 3
c’est-a-dire quand les réactifs sont dans les proportions steechiométriques a I’équilibre. =
Cette situation n’est réalisable que si les réactifs avaient été introduits dans les propor- {5‘:
tions stcechiométriques. =4
©
En effet, 4 HCI + O,
Quantités de matiére initiales (mol) a b
Quantité de matiére 3 I'équilibre (mol) a- 4§ b-¢

Si les réactifs sont en proportions stoechiométriques a I'équilibre chimique alors

a__44é = b——;E" = a—4§ = 4b—4€_, &< a = 4b.

Les réactifs étaient introduits en proportions stcechiométriques. Ce résultat est généralisable a
toute réaction chimique.

La pression partielle en dichlore est maximale a I'équilibre quand les réactifs sont introduits
dans les proportions stoechiométriques.

)z

T varie donc, a priori, KO varie et P varie donc, a priori, @, varie aussi.

Pour connaitre le sens d’évolution du systéeme, la seule possibilité est de calculer Iaffinité du sys-
téme apres perturbation.

Le systéme avant perturbation est a I'équilibre, I'affinité chimique du systéme est nulle. Apreés
une élévation trés modérée de T et de P, I'affinité chimique du systéme prend la valeur

s(apres perturbation) = sd(avant perturbation) + dsd = 0 +dsd = d«.

Dans ces conditions, le calcul de dsi suffit a prévoir le sens d’évolution du systéme.
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KO(T)
0, (no2)(”H01)4P

Comme seules la pression et la température varient, on va différencier s par rapport aux

variables Pet T

ol = Rﬂn( ) - RTln(KO(T))—RTln[

(”Hgo)Q(ﬂ012)2”TPO}

o) )Py dp
(no,) (nge)* P P

(”Hzo)z(”cb)gnTPO
(no,)(nyc)* P

dst = RTd(In(K°(T))) +RdT1n(K°(T))—RdT1n(

Avant perturbation, le systeme est a ’équilibre, donc = KO(T).

Tl vient dof = RTd(ln(KO(T)))+RT(~1]-£—J-

La relation de Van't Hoff permet d’accéder & d(In(K°(T))).

O dn(K(D))) _ AHY
’ dT - RT?
AIH") dpP

RT? dT+RT7 — |dd =

-115 000 8,314 - 800
AN.:dd = 300 dT + 105
Le sens d’évolution dépend du signe de dsl et donc de la valeur de d7 et de dP. Si
dsd > 0, le systeme évoluera dans le sens direct, si dsd < 0, le systéme évoluera dans le

sens indirect et si dsd = 0, il n’y aura pas d’évolution du systeme.

AHO dp
—dT+RTSS

1l vient dsd = RT(

dP < dod = -144dT+6,6-10-2dP.

3

© Nathan, classe prépa

Dans un premier temps, il faut exprimer le quotient réactionnel du systéme en faisant apparaitre
les quantités de matiére des différents constituants et la pression totale du systéme puisque
I'ajout envisagé est un ajout isobare.

Dans un second temps, on regarde comment est modifiée la valeur du quotient réactionnel par I'ajout
de dioxygene sachant que la quantité de dioxygene et la quantité totale de gaz seront modifiées.

On exprime le quotient réactionnel du systeme :

Py,0V? P_012 ? (”Hzo)Q(@)QPO
PO po) \np ny _ (”HZO)Q(nCIQ)QnTPO

L PR
PO\ PO ny J\ np
Le systeme est a I‘équilibre et O, = K°.
Lajout de dioxygene modifie a la fois le numérateur via ny et le dénominateur. On ne
peut savoir pour linstant si 0, augmente et devient plus grand que K° apres perturba-
tion ou diminue et devient plus petit que K apres perturbation.

Pour répondre a cette question, il suffit de savoir si le quotient réactionnel est une fonction
croissante de n; et ng_ ou une fonction décroissante de n; et ng .

Pour connaitre le sens de variation de la valeur du quotient réactionnel lors de I'ajout de dioxy-
géne, on va considérer que Q, est une fonction de plusieurs variables (noz, ny,0, Nci,y Mcls
n; et P). On différencie ensuite le logarithme népérien de I'expression établie.
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In(Q,) = 2In(ny, o) +2In(ng,) + In(ny) + ln(%)) - In(ng,) - 4In(nye).

Ici, seules la quantité de matiere en dioxygeéne et la quantité de matiére totale en gaz
varient, donc seuls dng, et dnp sont non nuls.

dny dng,

T 2 an 2( 1

Do d(In(Q,)) = 1 -1-) car dny = dng,.

ny  ng, ny  no,
. dflo2 ﬂ02 dflo2
Il vient d(In(Q,)) = —(— - 1) = d(In(Q,))) = (x0,-1) <0 Vxq,.
no, \ no,

In(Q,) est une fonction décroissante de no,, In(x) étant une fonction croissante de x,
0, est une fonction décroissante de 7.

Lajout de dioxygéne entraine une évolution du systéme dans le sens indirect.

4

L'ajout dair correspond a un ajout simultané de dioxygéne qui est un constituant actif et de dia-
zote qui est un constituant inactif ou inerte.

Pour connaitre la variation de la valeur du quotient réactionnel lors de I'ajout d'air, on va consi-
dérer que Q, est une fonction de plusieurs variables (“oz' ny,o, Nc, Mg, Nt et P). On diffé-

rencie ensuite le logarithme népérien de I'expression établie.

S — S S

S

On reprend 'expression du quotient réactionnel précédente. by
2 2, PO S
(n3,0)*(ncy,)*nr P S

= =}

r 4 <
(”02)(”HC1) P -%

Z

©

& In(Q,) = 2In(ny,o) + 2In(ng,) + In(ny) + ln(%)) = In(ng,) - 4In(nye)

d(In(Q,)) = 210, o7k Lt dP_THo, ,Ihnar,
nH,0 ng, np P 1o, 3ol
Ici, seules la quantité de matiére en dioxygene et la quantité de matiére totale en gaz
. . dnT (ino2
varient, donc seuls dng, et dny sont non nuls. Il vient : dIn(Q,) = — - —
0,

Il faut maintenant trouver une relation entre dny et dng,.
Se souvenir que |'air est composé de 20 % de dioxygéne et de 80 % de diazote, donc ny, = 4ng,.

nr = n02 + nHZO + an + Nyl + nN2 — dﬂT = dno2 + dnH2O + dnCl2 + dnHCl + an2
& dap = dng, +dny,.

Or, dny, = 4dng,. Il vient dny = dng, +4dng, = 5dng,.

Finalement,
dnT dn02 5d7’lo2 dno2 Clno2 no2
dln(0)) =T - 22 < dlin(@)) = - S < dlin(@)) = (5% - 1)
dng

< d(In(Q,)) = - 2(5x02—1).

O,
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Le sens de variation du quotient réactionnel dépend de la fraction molaire en dioxygene

a I’équilibre. La valeur de é est une valeur approchée puisqu’elle est déterminée a partir

de valeurs approchées de composition de l'air. Lexamen du cas x5, = % ne présente
pas d’intérét pratique.

Si X0, < é alors dIn(Q,) < 0. Lajout de n moles d’air diminue la valeur du quotient
réactionnel, 0, < K0, Péquilibre est déplacé dans le sens direct.

Si X0, > é alors dIn(Q,) > 0. Lajout de n moles d’air augmente la valeur du quotient

réactionnel, 0, > K°, I’équilibre est déplacé dans le sens indirect.

X 1
en conclusion ]

* Exprimer le quotient réactionnel du systeme avec les variables intervenant dans
I’énoncé.

® Comparer le quotient réactionnel aprés perturbation a la constante d’équilibre
thermodynamique.

* S'il est difficile de conclure, penser a calculer d(In(Q,)) ou, dans le pire des cas, ds{.

3 - Equilibres simultanés

On envisage la réaction de conversion du méthane par la vapeur d’eau a 900 K.
Cette transformation est modélisée par les deux équations de réaction :

{CH4(g)+H20(g> = CO(g)+3 Hy(g) K, = 1,30

CO(g) +H,0(g) = CO,(g) +Hy(g) Ky = 2,20
On introduit dans un réacteur maintenu a 900 K un mélange de 4,0 moles d’eau et

1,0 mole de CH,.
A quelle pression Pdoit-on se placer pour obtenir 0,50 mole de CO, aI’équilibre ?

B résolution méthodique

Avant toute chose, ce qu'il ne faut pas faire dans cet exercice comme dans tous ceux du méme
type c’est considérer que le systéme se raméne a une seule équation de réaction :

H,0(g) = CO,(g) +4 H,(g)

Faire ceci reviendrait a considérer que I'on consomme autant d’eau par la premiére réaction que
par la deuxiéme alors que les constantes d’équilibre thermodynamiques sont différentes et qu’on
n’introduit pas de CO(g) initialement dans le réacteur !

© Nathan, classe prépa
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Le systéme étant homogéne gazeux, on ne craint pas la disparition d’une phase, I'état final du
systéme est un état d'équilibre chimique. On va donc pouvoir égaler pour chacune des équa-
tions de réaction le quotient réactionnel (3 I'équilibre) 3 la constante thermodynamique :

0 AT .
Q. ;¢q = K;. Avant tout, commencons par établir un tableau d’avancement pour ces deux

équilibres simultanés.

Soient &, et &, les avancements des deux réactions. Le bilan de matiére pour 'ensemble
du systéme peut s’écrire ainsi :

CH, CcO CO, H, H,0 Total gaz
Quantités de matiére
initiales (mol) ! 0 0 0 4
Variation par (1) -&, +&, 0 +3¢; -
Variation par (2) 0 -& & & -&
Quantités de matiere 3 _ e
a Péquilibre (mol) 1-§ £-& & 38 +& | 4-8,-8, 5+28,
Pressions partielles 1-§, P &1‘&2}, &y P 38, +§2P 4‘&1—5.»2},
(bar) 5428, | 5428, | 5+28, | 5+2E,; 5+2E, g
g
Les quantités de matiére a I'équilibre chimique s‘obtiennent en faisant la somme des lignes 2, 3 ;l
et 4 du tableau. %’
<
4
(61~ E)(3, + £’ s :
A 0 . - + P 0
A Péquilibre chimique : L =2 L 2 (—) =K
1 T N S TCEPIN AV
3¢, +
GO+ o

TECLGE g

On cherche la pression du systeme telle que &, = 0,50 mol.

On remplace &, par sa valeur dans la deuxieéme égalité ce qui permet de déterminer &, :
0,5(3§,+0,5)

(€1-0,5)(3,5-&))

. _ 0(1—§1)(4—§1—§2)(5+2§1)2
Alors: =P OJKI & 5B, + 5)°

en conclusion

®* On ne cherche pas a écrire une équation de réaction unique.

* Si les équilibres sont simultanés, pour chacun d’entre eux Q, ., = K°.

° On fait un tableau d’avancement en faisant intervenir I'avancement de chacune des
équations de réaction.

AN.:22 = &, = 0,72mol.

;AN.: P = 3,2 bar.
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4 — Réduction des oxydes de fer
par le dihydrogéne (ENGEES)

La réduction des oxydes de fer par le dihydrogene peut étre modélisé par les équa-

tions de réaction suivantes :

8 < 570 °C :lL Fe,0,(s) + Hy(g) = % Fe(s)+ H,0(g) (1)

Fe;O4(s) + Hy(g) = 3 FeO(s) + H,O(g) (2)
FeO(s) + Hy(g) = Fe(s) + HyO(g) (3)

Le dihydrogene et 'eau sont assimilés a des gaz parfaits, le fer et ses oxydes sont
des solides non miscibles dans le domaine de température considéré. On appelle P
la pression totale, Py o et Py, les pressions partielles respectives de I'eau et du
dihydrogene.

6> 570 °C {

1 Les équilibres (2) et (3) peuvent-ils étre simultanés ? Justifier.

2 On considére un des équilibres (1), (2) ou (3). Montrer que pour cet équilibre
H,

Pyo P
2~ et —= sont fonction de la température.
PH2 P

) 3 On étudie le graphe qui représente les courbes donnant —2—

PH2 —f(T) a léqui-

libre pour les trois réactions étudiées. Ces courbes sont assimilées a des portions
de droites.

a. Reproduire schématiquement le graphe en indiquant :

—Iéquilibre (1), (2) ou (3) représenté par chaque courbe ;

— la phase solide stable dans chaque domaine.

b. Justifier que si les courbes relatives a deux équilibres se coupent en un
point M, la courbe relative au troisieme équilibre passe aussi par 4.

c. Determmer les signes des enthalpies standard de réaction A, H) 1 A H, 5 et
A H3 associées aux équations de réaction (1), (2) et (3).

d. Si ces enthalpies standard de réaction ArH 1 ArHQ et ArH;) associées aux
équations de réaction (1), (2) et (3) peuvent étre considérées comme constantes
dans lintervalle de température considéré, quelle est I'allure plus précise des cour-

Py,o
bes 5 = = f(T) pour les trois équilibres considérés ?
H2
Py,
P,
12 -
05 -

720 6 (°C)
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)»1

Pour répondre a cette question, il suffit de constater que pour chacune des équations de réaction,
le quotient réactionnel du systéme a la méme expression.

H,O

P_Z’ si les constantes K20 et Ké) ont des valeurs
Hy

différentes (ce qui est a priori le cas), les équilibres ne peuvent pas étre simultanés

Qr,l,éq - 1

0
Qr,Q,éq = K2

Pour ces deux équilibres, Q, 5 ,,3 =

puisqu’on ne pourra avoir en méme temps : {

)»z

A I'équilibre chimique, le quotient réactionnel est égal 3 la constante d'équilibre thermodyna-
mique qui ne dépend que de T.

P -

PN . PRI H,0,i,é 0

Lorsqu’un des deux équilibres chimiques sera réalisé, on aura ——"" = K.
H,,i,éq

Py,0.
Or Kio ne dépend que de la température 7" On en déduit que 1O e dépend que de

Hy,eq
L PHQ,éq . PH2,éq PHQ,éq 1
la température ; tout comme p Puisque = = P .
P PHz»éq + PHQO,éq 1+ H,0,¢q

H27éq

? 3 a. Pour 6 < 570 °C, seul I'équilibre (1) intervient : Péquilibre (1) correspond donc a AM.

Un probléme se pose pour 6 > 570 °C ou les équilibres (2) et (3) interviennent. Plutét que
d’imaginer un systéme a I'équilibre chimique et donc prendre un point représentatif de ce sys-
téme qui se situerait sur une des droites, on va imaginer un systéme tel que le point représentatif
soit dans un domaine du plan, c’est-a-dire au dessus ou au dessous d’une des droites. Le systeme
chimique étant hors équilibre, il y aura disparition d’une des phases solides.

Pour 6 > 570 °C, les équilibres (2) et (3) interviennent.
Chacune des courbes sépare deux domaines du plan. Si on se place au dessus d’une

Py,0 - Py,0,6q 3

P 0 .
courbe d’équilibre, on aura Q, ; = = K;. Le systéme évolue alors vers

PH2 Hy,éq

la gauche jusqu’a élimination de la phase solide correspondante c’est-a-dire ici de
I’espéce la moins oxydée. Au dessus d’une courbe se trouve donc le domaine d’existence
de I'espece solide la plus oxydée, en dessous celui de I'espece solide la plus réduite.
Lespece en dessous de AM (Fe) doit aussi se trouver en dessous de MB.

Lespeéce au dessus de 4M(Fe;O,) se trouve également au dessus de MC.

. ‘ On peut donc attribuer MB a la réaction (3) et MCa la réaction (2).

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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L'attribution des différents domaines est une conséquence directe de la résolution de la question
précédente. Au dessus d'une courbe traduisant I'équilibre chimique se trouve le domaine
d’existence de I'espéce solide la plus oxydée, en dessous celui de I'espéce solide la plus réduite.

On note le domaine de stabilité de FeO entre les courbes (2) et (3).

b.
Un point d’une droite est le point représentatif d'un systéme a I'équilibre chimique. On peut
Ph,0,¢
donc écrire que Q, ; = ——— = K.
' PHz'éq

Par définition de la constante d'équilibre thermodynamique, on a ArG?(T) + RTlIn (K?(T)) = 0.

N Py,0,1,6 Py,0,9.¢
A Tintersection de 2 droites (1) et (2) par exemple, on a —2— = 2229 donc

A P ;
Hy,1,éq H,,2,éq
Klo = Kg et donc ATG? = ArGg. ’ '
Les 3 équations de réaction ne sont pas linéairement indépendantes puisque
4x(1) = (2)+3x(3):
alors 4 A,G, = A,G)+3 A,Gy = 3 AGy = 4A,G) —~A,Gy = 3 AG) soit
égaux

ArGg = A,G? = ArGg et donc K;) = K{) = Kg et donc

P ; P . P )
H,0,3,é H,0,1,é H,0,2,é . .
2 il 2 1= 2 1. Pintersection est donc commune aux 3 courbes.

PH2,3,éq PHZ,I,éq PHQ,Z,éq

Notons qu’en ce point et en ce point uniquement, les trois équilibres sont simultanés.
q 7

c.
0
Penser a utiliser la relation de Van't Hoff : i(In(l(-o)) = r—H‘
T il N RT?
. PHZO,i,éq 0 .
Pour chaque réaction, le rapport ———-—— correspond a £;". On voit sur le graphe que,
H,,i,éq

pour chaque réaction, Kio est une fonction croissante de la température. On peut utiliser
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0

. ) . d 0 _ ArHl - .
la relation de Van’t Hoff : ﬁ"( In(K;)) = R7z Powr conclure que les réactions sont

endothermiques : ArH,-O > 0.

d. Pour chacun de ces équilibres : ArGlp = AH io -T ArSiO = -RT ln(KiO). AH 19 étant

considéré indépendant de 7; il en est de méme de A, S,-O.

. Py Puos)  AH] ASS
A Péquilibre chimique, 0t K;; ce qui donne In L e A S TS
H,,i H,,i R~ R
) _ Puoi ArH,."+ArS,.°)
expression PH2’Z~ = exp(— RT R
Py
Les courbes : AL f(T) sont des portions d’exponentielles et non des droites.
H,,i

en conclusion

* Si pour plusieurs équations de réaction, I'expression du quotient réactionnel est la
méme, a priori, les équilibres chimiques sont successifs.

* Pour un systeme hétérogene, I'ensemble des points représentatifs du systeme a I'équili-
bre chimique délimite des domaines d’existence stricte de phases condensées pures.

© Nathan, classe prépa
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s’entrainer

1 ) 15 min

Purification chimique du silicium

(d'aprés E3A)

La purification est basée sur ’oxydation, a 573 K,
sous pression atmosphérique, du silicium impur
par le dichlore (tres pur) :

Si(s) +2 Cly(g) = SiCl,(g), équation de réaction (1)
pour laquelle les tables thermodynamiques four-
nissent : A,Gy(T) = —657 700 + 1367 en ] - mol”!
pour une température exprimée en Kelvin, entre
330 Ket 1680 K.

1. Calculer la constante d’équilibre K ? de cette
réaction a 573 K. La réaction est-elle quantitative ?

> Corrigé p. 170

2. Quelle est I'influence d’une élévation de tem-
pérature sur le déplacement de cette réaction ?
Peut-on jouer sur la pression pour favoriser ’oxy-
dation du silicium ?

Les impuretés (telles que P, As, ... ou Al, Fe, B, Ga,
In, ...) présentes dans le silicium de départ peuvent
étre inertes vis a vis du dichlore (cas de Al et de Fe),
ou donner des chlorures qui passent en phase
gazeuse. Le tableau ci-dessous fournit les températu-
res d’ébullition de SiCl, et de quelques chlorures :

Chlorure | SiCl, | PCl; | AsCl, | BCl, | GaCl, | InCl,
T (K)
(= 1 bar) | 330 | 435 | 403 | 286 | 474 | 873

3. Proposer une technique chimique simple per-
mettant d’éliminer la plupart des impuretés pré-
sentes (justifier votre réponse).

La régénération du silicium liquide est réalisée par
réduction de SiCl, par le dihydrogéne gazeux a
1 773 K sous 1 bar dans un tube chaud réfractaire :
SiCl,(g) +2 Hy(g) = Si(¢) +4 HCl(g),

équation de réaction (2) pour laquelle les tables
thermodynamiques fournissent :

A.Gy(T) = 334 500 — 2047 en ] - mol™! pour une
température exprimée en Kelvin, supérieure a

1683 K.

4. Justifier le choix de cette température élevée et
calculer I’enthalpie libre standard a 1773 K. La
réaction est-elle quantitative a cette température ?

5. Est-il judicieux de réaliser cette réduction sous
pression réduite (justifier votre réponse) ?

2) 20 min
Décomposition thermique du gypse
(d’apres CCP)

La décomposition thermique du gypse (sulfate de
calcium CaSO,(s)) en présence de sable (constitué
de silice SiO4(s)) conduit au silicate de calcium
CaSiOy4(s). Le ciment Portland peut étre obtenu
par cette voie en chauffant le mélange précédent en
présence de charbon et d’argile. Ce procédé met en
jeu les deux équilibres simultanés (1) et (2) :
CaSO,(s) + SiOy(s) = CaSiO4(s) +SO4(g) (1)
2 503(8) = 2 50,(g) + Oy(g) (2)
A T = 1400 K, les constantes d’équilibre des

réactions (1) et (2) sont respectivement K P = 0,95
et Ky = 400.

1. a. Calculer la variance du systéme lorsque les
deux équilibres sont réalisés.

> Corrigé p. 171

b. Que devient la variance si on effectue la décom-
position en partant uniquement de CaSO,(s) et de
SiOy(s) ? Quelle est la conséquence de ce résultat
sur les pressions partielles des gaz, a I’équilibre chi-
mique, si la température est fixée ?

c. Toujours en partant uniquement de CaSO ((s)
et de SiOy(s), exprimer K{) et KQO en fonction
des seules pressions partielles Pgy et Pgo a
I’équilibre et de la pression standard PO.

d. En déduire alors les valeurs de Pg, , Pg, et
Pgp, aléquilibre a 1 400 K.

2. Dans un récipient de volume fixé V' = 10,0 L, ini-
tialement vide, on introduit 1,00 mol de CaSO,(s) et
1,00 mol de SiOy(s) ala température 7=1 400 K
maintenue constante. On constate que les solides
CaSO,(s) et SiOy(s) sont présents a I’équilibre.
a. Calculer a I’équilibre les avancements respec-
tifs &, et &, des réactions (1) et (2) et en déduire
les quantité de matiere en CaSO (s) et SiOy(s)
présents a I’équilibre.

b. Quel est 'effet d’'un ajout de CaSO,(s) sur
I’équilibre du systeme ?

3. On augmente le volume du réacteur en mainte-
nant la température fixée a 1400 K. A partir de
quelle valeur du volume observera-t-on la décom-
position totale de 1,00 mol de CaSO 4(s) et 1,00 mol
de SiOy(s) a1400K?

© Nathan, classe prépa
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4. A 1400 K, le gypse peut aussi se décomposer
en oxyde de calcium selon la réaction (3) de cons-
tante d’équilibre Ky = 7-1076:

CaSO,(s) = CaO(s) +SO4(g) (3)
a. Exprimer laffinité chimique de la réaction (3).

b. La calculer dans les conditions de la question 2.
CaO(s) se forme-t-il ?

3)

Du dioxyde de soufre aux oléums
(d’aprés ESIM)
Cet exercice fait suite a I’exercice 1 du chapitre 4.
On étudie I’équilibre homogene gazeux :

2 SO,(8) + Oy(g) = 2 SO4(g)
pour lequel A G =—-198 +187-10-37 en kJ - mol!
pour Ten K.
Les industriels 430 °C,
P = 1,0 bar, avec du dioxygene apporté par I'air
en quantité steechiométrique 2 SO, pour 1 O,.

30 min
> Corrigé p. 172

travaillent vers sous

Nous allons interpréter ces choix.

1. Préciser la variance du systéme dans les deux
cas suivants :

a. Léquilibre est réalisé en partant de dioxygene pur
et de dioxyde de soufre en proportions stcechio-
métriques ;

b. Le dioxygene pur est remplacé par lair (modele
chimique : 20 % de O, et 80 % de N,);

c. En déduire les parametres a choisir pour définir
I’équilibre.

2. Choix de la composition

a. Partons de A mol de O, puretde 1 —Amolde
SO,. Dresser un bilan d’avancement de réaction et
donner la relation liant a I’équilibre le parameétre de
composition A, lavancement &, la constante

d’équilibre K(T') et la pression totale P,

b. A Tet Pfixées, pour quelle valeur de A a-t-on
un avancement § maximal ?

c. Si nous supposons que nous partons désormais
des proportions stoechiométriques, 2 moles de SO,

pour 1 mole de O,, et que I'équilibre est atteint,
quelle est 'influence d’un ajout de diazote a Tet P
fixées sur I'état d’équilibre ?

Chimie Mp, PT o Nathan, Classe prépa

d. Conclure a ce niveau sur la meilleure composi-
tion théorique du mélange initial. Comment com-
prendre alors les choix industriels ?

3. Choix de la température
a. Du point de vue thermodynamique, faut-il tra-
vailler a basse température ou a haute température ?

b. Méme question du point de vue cinétique.
c. Comment peut-on interpréter le choix industriel ?

d. Si la réaction se fait sous controle thermodyna-
mique dans les proportions 2 mol de SO, et 5 mol
d’air, calculer la constante d’équilibre a 430 °C,
puis le taux de conversion du dioxyde de soufre en
trioxyde de soufre, sous une pression de 1,0 bar.

e. En réalité, en I'absence de catalyseur, on ne
dépasse pas un taux de conversion de 1 %. Il est
nécessaire de laisser le mélange au contact du
catalyseur sur une durée de 'ordre de deux minu-
tes pour atteindre le taux de conversion du d., ce
qui fixe le temps de séjour du mélange dans le
réacteur. Si ’on avait choisi de travailler a 300 °C,
la durée de séjour devrait-elle étre plus courte ou
plus longue que deux minutes ?

4. Choix de la pression

a. Préciser, en justifiant quantitativement votre
réponse, I'influence de la pression sur I’équilibre
étudié.

b. Comment interpréter alors le choix de la pres-
sion atmosphérique par les industriels ?

2

L'ammoniac (d'apres Centrale)

25 min
> Corrige p. 173

Lammoniac est synthétisé industriellement a partir
de H, etde Ny, selon la réaction en phase gazeuse :

Ny(g) + 3Hy(g) = 2NH;(g) .

1. Définir et calculer la variance de cet équilibre.
Commenter le résultat.

2. On donne I'expression de ’enthalpie libre stan-
dard pour la transformation précédente, exprimée
enk]-mol!: AGYT) = -91,9+0,1987 avec T
en Kelvin.

a. Expliquer par un raisonnement qualitatif

'influence d’une élévation isobare de la température
sur le rendement de la synthése de 'ammoniac.
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b. Donner I'expression de Iaffinité chimique s
de la réaction précédente, pour un systéme conte-
nant du dihydrogene, du diazote et de 'ammoniac
a la température 7, en fonction de A,G%(T), de la
pression totale P et des quantités de matiére de
chacun des constituants.

c. Utiliser cette expression pour prévoir I'influence
d’une augmentation isotherme de pression sur le
rendement de la synthése de 'ammoniac.

d. On réalise la synthése a température 7'et a pres-
sion P fixées, a partir d’'un mélange de H, et de
N,. On notera N, la fraction molaire initiale en
diazote du mélange. Déterminer la valeur de xN,
qui permet d’atteindre la plus grande fraction
molaire en ammoniac a I'équilibre. A quel mélange
initial correspond cette fraction molaire ?

5)

Elaboration de la poudre de tungsténe
métallique (d'aprés Centrale)

La réduction du trioxyde de tungstene WO, par
le dihydrogeéne est le procédé le plus utilisé pour
élaborer de la poudre de tungsténe métallique
avec un haut degré de pureté.

La réduction du trioxyde de tungsttne WO, en
métal W se fait par I'intermédiaire de deux oxydes
W, O, et WO, selon les trois équations de réaction :

4 WO,(s) + Ho(g) = W,04,(s) +Hy,O(g) (1)
W,0,;(s) +3Hy(g) = 4 WO,(s) + 3H,O(g) 2)
WO,(s) +2 Hy(g) = W(s)+2 H,O(g) (3)

Les opérations se produisent dans un four électri-
que, dit «a passage » dans lequel on observe un
double mouvement : le dihydrogene trés pur et trés
sec a 'entrée, en large exces, passe a contre-courant
sur la matiére disposée dans des nacelles métalli-
ques qui circulent en sens inverse. Les réactions se
font sous la pression atmosphérique. Les contrain-
tes thermodynamiques et cinétiques conduisent a
mener les opérations entre 700 et 1 200 °C. Dans ce
domaine de température, le métal et ses oxydes
sont tous solides et non miscibles. Le dihydrogéene
et 'eau sont considérés comme des gaz parfaits. Le
diagramme ci-apres est le diagramme d’équilibre
de ce systeme dans le domaine de température cité.
On appliquera I'approximation d’Ellingham.

25 min
> Corrige p. 174

P
.og[.gz] 10
"/ 0,8
06
04 M 4wo,+H, = W,0,+H,0 (1)
0,2 \ W,;041+3 H, = 4 WO, +3 H,O (2)
0 5 WO:+2 Hy = W2 H;0 @)
-0,2 \( |
~0,4
06 (3)
' 10
(en K-1)

78 910 T

P
(1) Iog[ HO] :_w +3,15
H2

!
Ph,0 17
avec (2) Iog[;H ]——§7—_—+0880
2

) Iog[ O] -1 0845

1. Calculer les nombres (degrés) d’oxydation de
I’élément tungstene dans le métal et ses oxydes.
Justifier que chaque étape est une réduction par le
dihydrogene.

2. a.Dans le domaine de température proposé,
les équilibres sont-ils successifs ou simultanés ?
Justifier la réponse.

b. Noter sur le diagramme les domaines d’existence
des différents solides en justifiant I'attribution.

3. On s’intéresse a la derniére étape uniquement,
c’est-a-dire la transformation d’équation de réaction
WO,(s) +2H,y(g) = W(s) +2H,0(g) (3)
menée a 1 000 °C.

a. Evaluer, dans le domaine de temperature pro-
posé, I'enthalpie libre standard de réaction A G3 (7),

'enthalpie standard de réaction ArH 3 et entropie
standard de réaction A_S' § de la réaction (3). Com-
menter le signe de A . H g et la faible valeur de A,S é)

b. Calculer la va.leur de la constante d’équilibre
thermodynamique Ky 3 21000 °C. Commenter.

c. Donner une condition sur le rapport des pres-
sions partielles en eau et en dihydrogeéne pour que
la réaction se produise dans le sens souhaité. Justi-
fier alors I'intérét de 'excés de dihydrogene et de
la technique dite a contre-courant. Cette conduite
opératoire convient-elle également aux deux
autres transformations ? Quel traitement doit subir
le dihydrogéne en excés avant chaque passage
dans le four et avant d’y étre réinjecté ?
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s’entrainer

25 min

6)

Métallurgie du cuivre (d'apres ESIM)

Le principal minerai de cuivre est le chalcopyrite
CuFeS,. Apres divers traitements, on obtient la
matte-blanche constituée de sulfure cuivreux
CuyS accompagné d'un peu d’oxyde cuivreux
Cu,yO. Le cuivre meétallique s’obtient par une
transformation modélisée par I'équation de réac-
tion suivante :

2 CuyO(s) + CuyS(s) = SOy (g) + 6 Cu(s).

pour laquelle on donne I'enthalpie libre standard de
réaction :

AG%T) =119 900-140,2 T en J - mol™! pour T
en K.

> Corrigé p. 175

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

1. Déterminer la variance de ce systeme.

2. Etablir la loi Pso, oq = f(T) et préciser
Pallure de la courbe.

3. Quelle est la température d’inversion 7; de la
transformation étudiée ? Quelles conditions de pres-
sion et de température doit-on choisir pour favoriser
'obtention du cuivre métallique ?

4. On part d’un systéme a I’équilibre a 7;. On
étudie linfluence simultanée d’une variation de
température (d7> 0) et de pression (dP> 0).

a. Calculer la variation élémentaire de 1’affinité
chimique.

b. Dans quel cas I’équilibre ne subira-t-il aucune
évolution ? Pouvait-on prévoir ce résultat directe-
ment ?
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corrigés

Tester ses connaissances

b 1 Réponse b. Le systeme est a ’équilibre chimique,
0, = K% La modification d’'un parameétre du sys-
teme doit modifier 0, ou K° pour qu’une évolution
du systeme soit possible.

2 Réponse a. Seule la valeur de la constante d’équili-
bre thermodynamique peut étre modifiée.

3 Enoncé de la loi de Van’t Hoff : « Une élévation de
température, a pression et composition constantes,
entraine une évolution du systéme dans le sens endo-
thermique de la réaction. »
Prenons, par exemple, une réaction endothermique.
Lenthalpie standard de réaction A, H° est positive et
d(InK°(T))
donc —a7
rature 7'’ supérieure a 7, alors KO(T") > KO(T).
Comme le quotient réactionnel n’a pas changé, nous
avons alors Q, < KO(T") ; le systéeme évolue dans le
sens direct jusqu’a un nouvel équilibre lorsque
0, = K°(T") (sauf si, bien sur, il y a rupture d’équi-
libre).

> 0. Plagons nous a une tempé-

Q, = K%T) KO(T?)

- a
Vice-versa, si la réaction est exothermique, une élé-
vation de température entrainera une évolution du
systéme dans le sens indirect.

4 Enoncé de la loi de Le Chatelier : « Une augmenta-
tion de pression, a température et composition constan-

tes, entraine une évolution du systéme dans le sens
d’une diminution de la quantité de gaz dans le milieu. »
On consideére un systéme hétérogeéne contenant des
constituants gazeux pour lequel la transformation
chimique est modélisée par ’équation de réaction :

ZVfMi:O'

i
Le quotient réactionnel s’écrit :

i i Pi Vi
0. = [Ta'= T «'TI(%)
1 1 # gaz 1, gaz Z
v, n; \Vi( P ‘ Viga
- TG ()=

Le systeme est a équilibre, 0, = K°(T). On aug-
mente alors la pression du systéme mais la tempéra-
ture du systéme n’étant pas modifiée, la valeur de
KO(T) estlaméme :

*si Zvi’gaZ >0, Q, augmente, Q> K(T) etle
i, gaz

systéme évolue dans le sens indirect,

*si Zvi’gaz <0, Q, diminue, Q/ < K°(T) et le
i, gaz

systéme évolue dans le sens direct,

*si Zv,;gaz =0, Q, estinchangé: il n’y a pas de
i, gaz

modification de I’état du systéme.

Lévolution du systeme se fait toujours dans le sens cor-

respondant a Zvi‘ gz < 0, Clest-a-dire dans le sens
1, gaz
d’une diminution de la quantité de matiére gazeuse.

Savoir appliquer le cours

1a Zvi,gaz =2-1=1>0, une augmentation
i, gaz

de pression entraine une évolution du systéme dans
le sens indirect. Cette évolution du systéme entraine
un déplacement de I’équilibre chimique, les pres-
sions partielles des gaz pouvant prendre des valeurs
aussi petites que nécessaires.

A,H" > 0, une augmentation de température entraine
une évolution du systéeme dans le sens direct. Cette évo-
lution du systéme peut entrainer une rupture de I'équili-
bre avec la disparition du carbone graphite.

b. Zvi’g“ =2-1-2=-1<0, une augmentation

i, gaz

de pression entraine une évolution du systéme dans le
sens direct.

A,H° < 0, une augmentation de température entraine
une évolution du systeme dans le sens indirect.

Ces évolutions du systéeme entrainent un déplace-
ment de I'équilibre chimique, les pressions partielles
des gaz pouvant prendre des valeurs aussi petites que
nécessaires.

C. ZVL gz = —1 <0, une augmentation de pression
i, gaz

entraine une évolution du systéme dans le sens direct.

Cette évolution du systéme peut entrainer une rupture

de I’équilibre avec la disparition du métal cuivre.
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AH°<0, une augmentation de température
entraine une évolution du systeme dans le sens indi-
rect. Cette évolution du systéme peut entrainer une
rupture de ’équilibre avec la disparition du chlorure
de cuivre (I)(s).

d. ZVL gz =2-1-1=0, une augmentation de
i, gaz.

pression n’a aucun effet sur I’équilibre chimique.
A,H" > 0, une augmentation de température entraine
une évolution du systéeme dans le sens direct. Cette évo-
lution du systéme entraine un déplacement de I'équili-
bre chimique, les pressions partielles des gaz pouvant
prendre des valeurs aussi petites que nécessaires.

D 2a A H° <0, une augmentation de température
entraine une évolution du systeme dans le sens indi-
rect. La synthése du méthanol est favorisée a basse
température.

b. Zvi,gaz =1+1-1-3=-2<0, une augmen-
i, gaz.

tation de pression entraine une évolution du systéme

dans le sens direct.

La syntheése du méthanol est favorisée a haute pression.

‘ 3 On a deux équilibres homogénes en phase gaz

qui peuvent, a priori, exister simultanément.

4 Si toutes les phases solides sont présentes, on peut

P
écrire 1 Q| & = __;(())2 = KY
Sl
0
et 0, 9 ¢q = AP KQO. Il semble possible de

Pco,

Po
déterminer la composition du systéme a I’équilibre
chimique. Les deux équilibres ne seront possibles

simultanément que si les quantités de matiére initia-
les le permettent.

5 Le quotient réactionnel a la méme expression

Peo,

2o Si

pour les deux équations de réaction : Q, =

a la température fixée, Klo(T) = KS(T), ce qui
serait extraordinaire, alors les deux équilibres sont
simultanés. En général, ils sont successifs.

S’'entrainer

) 1 1. Calculons ArG?(573).

170

AN. :
ArGIO(573) = —-657 700+ 136 X573 = —579 772
= -579,7k] - mol L.
Or, A,G(T) + RTIn(K(T)) = 0,
—(A.G(T))
0 - TNy,
K%T) = exp RT

AN.: K{)(T) = exp( ) 10 );

8,314 x 573
soit Kf (T)=7-1052. La réaction peut étre considé-
rée comme quantitative.

D ArG{)(T ) est une fonction affine de la température,
on est donc dans le cadre de I'approximation d’Ellin-
gham. Lenthalpie standard de réaction est indépen-
dante de la température et par identification, on a
AH{ = —657 700] - mol™\. La réaction est donc exo-
thermique. D’apres la loi de Van’t Hoff, une élévation
de température, a pression et composition constantes,
entraine une évolution du systéme dans le sens indirect.
Il faut donc travailler a basse température pour
favoriser cette réaction.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

Z Vi gz =1-2=-1<0, d’apres la loi de Le Chate-
i, gaz.

lier, une augmentation de pression entraine une évolu-
tion du systéme dans le sens direct.

La réaction d’oxydation du silicium est favorisée
a haute pression.

3. A température ambiante soit 293 K, le trichlorure de
bore est déja éliminé du milieu réactionnel liquide. On
peut réaliser une distillation fractionnée. On recueille la
premiére fraction qui distille vers 330 K et qui contient
le tétrachlorure de silicium et on stoppe la distillation.
Les impuretés resteront dans le résidu dans le ballon.

4. ArGé)(T ) est une fonction affine de la température,
on est donc dans le cadre de 'approximation d’Ellin-
gham. Lenthalpie standard de réaction est indépen-
dante de la température et par identification, on a
AH, = 334 500] - mol"L. La réaction est donc endo-
thermique.

D’apres la loi de Van’t Hoff, une élévation de tempéra-
ture, a pression et composition constantes, entraine une
évolution du systéme dans le sens direct. Il faut donc
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travailler a haute température pour favoriser cette réac-

tion d’ot le choix de 1 773 K.

Calculons A,Gy (1 773).

AN.: A,GY(1773) = 334 500 — 204 x 1 773
= -27192] - mol ..

Or, A,GY(T) + RTIn(K(T)) = 0,

0T — oo ~AGUD)
(1) = exp(—g7—)

R 97192 . . oo
AN.: KXT)= exp(g————’314>< : 773), soit KX(T)~63.

La réaction n’est pas quantitative.

5. ZV“ gz =4-1-2=1>0, d’apreés la loi de Le
i, gaz

Chatelier, une augmentation de pression entraine une

évolution du systéme dans le sens indirect.

La régénération du silicium est favorisée a basse pres-

sion. Il est donc judicieux de travailler sous pression

réduite.

) 2 1. a.Pour les deux équilibres simultanés, on a six
constituants, il faut donc connaitre six parameétres inten-
sifs de composition et deux parametres intensifs physi-
ques Pet 7, soit huit en tout.

Chaque solide compte pour une phase et on est aussi en
présence d’une phase homogene gazeuse. Dans cha-
cune des phases, la somme des fractions molaires des
constituants vaut 1 ce qui conduit a quatre relations. Par
ailleurs, a Dl'équilibre chimique, on peut écrire que
0, = K%T), les deux équilibres étant simultanés, cela
rajoute deux relations soit six relations en tout.

Le calcul de la variance donne v = 8-6 = 2 soit
v = 2. La donnée de la pression et de la température
permet de déterminer les pressions partielles des gaz a
I’équilibre chimique.

b. Si le réacteur ne contient initialement ni SO,, ni
O,, la stoechiométrie de la réaction (2) impose
Pgo, = 2P, . Cette relation supplémentaire entre ces
parameétres intensifs réduit la variance d’une unité :
v = 1. On peut alors dire qu’a température fixée, les
parameétres intensifs du systeme a I’équilibre chimique
sont parfaitement déterminés : les pressions partielles
des gaz sont fixées par le choix de la valeur de T

A Péquilibre chimique du systeme : K® = -0
C. équilibre chimique du systeme : K; = po et
(7))
KO = 2 pPo) PO 2 PO
2 PSOB 2 PSOB 2
=) )
(Pso,)?
0 _ P )
— Kz = 27(},503)21,0

d. Alors : Py, = K/ P% = Py = 0,95 bar.

On en déduit Pgp, = 3 2P()K§(Psos)2-

AN.: Py =3/2x1x400 % (0,95) = Py = 8,97 bar

etdonc Py = %Psoz = Pg, = 4,49 bar.

2. Le tableau d’avancement pour les deux équilibres
simultanés s’écrit :

En mol CaSO,(s) SiO,(s) CaSiOs(s) SOs(g) SOy(g) Oy(g) 'I;El
Initial 1 1 0 0 0 0 0
Equilibre 1-&; 1-§; & € -28, 28 & & +&

a. En utilisant la loi des gaz parfaits on peut écrire :
RT RT
Po, = égy et Pso, + Pso, = F’———IV ; ce qui permet
Py V
de calculer les avancements a I’équilibre : &, = R_}
(Pso, + Pso, )V
et él =] 7JRT 2.
4,49 %x105% 10 -10-3 5 )
AN & = Tgorinta00 = b = 089 mol;
(0,95 +8,97)105x 10 - 10~ ~
&1 = 8,314 x 1400 — &y = Upnngl

b. CaSO, estun solide, son ajout n’a aucune influence
sur Péquilibre (du moment qu’il est présent), son activité
vaut 1, quelle que soit la quantité de matiére présente. Les
quotients réactionnels, aprés introduction de CaSO,,
sont inchangés, ils restent égaux aux constantes d’équili-
bre thermodynamiques.

3. La disparition des solides se produit lorsque

€, = 1,00mol. La température est la méme donc les
valeurs des constantes d’équilibre n’ont pas changé et
les pressions partielles sont celles calculées au 1.d.

On trouve le volume limite a partir de

Py + Py = 2L iy, o _SRT
SO, SO, — V sol limite — PSOS+PSO2'
18,314 x 1400
AN : Ve = 222X D28 117102 m?
limite = 0 05 + 8,97) - 105 m
Vlimite = 11’7 L.
Ko K.O
4. a. 9y = RTIn| == | = RTln| —— |-
r,3 PSO3
()
b. Dans les conditions du 2, Pso, = 0,95 bar
. K; . 7-10-6
soit oy = RTIn| —-=— | = 8,314 1 4001n(wj

(7
PO
-137 560 ] - mol ™! :

Ay = -137,6 kJ - mol .

A3 < 0:le systtme évolue dans le sens indirect ; on ne
forme pas de CaO(s).

© Nathan, classe prépa

‘171

6 - Déplacement ou rupture de I'équilibre chimique



) 3 1a1 y a trois constituants, il faut donc connaitre

172‘

trois parametres intensifs de composition : ¥s0,,» %o, et
xg0, et deux parametres intensifs physiques Pet 7] soit
cinq parametres intensifs en tout.

Dans la phase homogene gazeuse, la somme des frac-
tions molaires des constituants vaut 1 ce qui conduit a
une relation. Par ailleurs, a I’équilibre chimique, on peut
écrire que Q, = K(T) et si on part de dioxygeéne pur
et de dioxyde de soufre, les proportions étant stcechio-
métriques, a I’équilibre chimique on peut écrire
x30, = 2x0, puisque les réactifs restent dans les propor-
tions steechiométriques. Cela rajoute deux relations, il y
a donc trois relations entre parametres intensifs en tout.
Le calcul de la variance donne v = 5-3 = 2. Le sys-
teme est divariant.

b. Si loxygene pur est remplacé par de lair, on rajoute
un constituant (le diazote). Il y a maintenant un parame-
tre intensif de composition supplémentaire a connaitre
xy,, soit six paramétres intensifs en tout.

Traduisons les conditions initiales imposées par 'expéri-
mentateur :

quantité
250y(g) + Oy(g) = 28S04(g) de diazote
(en mol)
E.IL(mol) 2a a da
E.F.(mol) 2a-2& a-§ 2& 4a

A Péquilibre chimique, en plus de Q, = K%(T), deux
relations supplémentaires entre parametres intensifs
peuvent étre écrites :

Xs0, = 2x02 et xy, = Q(xSO2 +%50,)-
Il y a donc quatre relations entre parameétres intensifs en
tout. Le calcul de la variance donne v = 6 -4 = 2. Le
systéme est toujours divariant.
¢. On peut choisir, a priori, la température et la pression
totale du systéme.

2. a.

2504(g) + Oy(g) = 28504(8) Mg gar
E.L (mol) 1-1 A 1
E.F. (mol) 1-A-2E A-E 28 1-¢

A Péquilibre chimique, Q, = K°.

Gy

- 2 - 2
G G
(mso)nP? _  (28)2(1-8)PO

" (10, (n50)"P ~ (A-&)(1-A—2E)°P

QEP(L-B)PY
a-5a-r-2gp - XD

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

b. On considére le quotient réactionnel comme une
fonction des variables & et A car P est constante et on
différencie le logarithme népérien de Q,.

_2d& dé dé 4d&
@) = == A5 m-p T T-A-29
__dA . 2dA
(=9 ([l ==23)
Le systeme est a I’équilibre chimique a pression et
température fixées. Dans ces conditions, Q, est une
constante valant K9, la différentielle de In(Q,) est
donc nulle.

On cherche la valeur de A pour laquelle & est maximal,
d& est donc nul.

d(In(Q) = 0} e dn o o2dh
dg = 0 -8 (1-%-29)
=S -—(1-A-28)+2(A-&) =0
= 3A-1=0.
Il vient A = % Ce qui correspond a des proportions
steechiométriques.

€ est maximal pour A = %

c. Avant I'ajout isobare de diazote, on a
(nso,)?*nrP° ~
(n0,)(n50,)*P
Lajout de diazote modifie la quantité de matiére totale
en phase gaz, le numérateur augmente. Le quotient

réactionnel, aprés perturbation, est plus grand que K0,
le systéme évolue dans le sens indirect.

0

Dajout isobare de diazote est défavorable a la syn-
thése du trioxyde de soufre.

d. Le meilleur choix pour la composition initiale est un
mélange stcechiométrique de dioxyde de soufre et de
dioxygene pur.

Le fait de travailler avec de I'air plutét que du dioxy-
géne pur diminue les cotts de production (Dair est gra-
tuit) et améliore la sécurité des installations.

3. a. A, H" <0, la réaction est exothermique ; d’apres
la loi de Van’t Hoff, une élévation de température, a
pression et composition constantes, entraine une évolu-
tion du systeme dans le sens indirect.

11 faut donc travailler a basse température.

b. D’un point de vue cinétique, pour la majorité des
réactions, d’apres la loi d’Arrhénius, une élévation de
la température augmentera la vitesse de la trans-
formation.

c. Lindustriel cherche a concilier thermodynamique et
cinétique en optimisant le rendement horaire. La tem-
pérature choisie est un compromis.
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d. A 430°C,

A, GO = —198 +187-10-3(430 + 273) = —67 k] -mol-! ;
K° = 8,8 -10%.

5 moles d’air correspondent a 1 mole de dioxygene et 4
moles de diazote.

2 SOQ(g) + OQ(g) = 2503(g) NQ(g) ntotgaz
E.IL (mol) 2 1 0 4 7

EF. (mol) 2-2& 1-§& 2& 4 7-&

A Péquilibre chimique, Q, = K°.

Pso,\? 50, 2
P
R EEY-
_ (ms0’neP - (98)2(7-8) PO
" (n0,)(n50)?P  (1-8)(2-28)%P

P (&)2(7_8.’)})0 = KO(T)_

(1-8)P
K°> 1, on suppose que &= 1.
. 6.P0 ; 6.P0
I vient —24_— = KO(T 1-8)3 = —200
vien T_57P (T) = (1-¢ PROCT)

_ 6 PO
= (1= = 3/ 5oy
N
Dou, & = 1 3P—K"(T)’

AN.: & = 0,96 mol. Lhypotheése sur & est vérifiée.

Le taux de conversion du dioxyde de soufre en
trioxyde de soufre est de 96 %.

€. Si on diminue la température, on diminue la vitesse
de transformation.
A 300 °C, la durée de séjour devrait étre plus longue.

4. a. Zvi’gﬂ =2-1-2=-1<0, dapres la loi de
i, gaz.

Le Chatelier, une augmentation de pression entraine

une évolution du systéme dans le sens direct.

La synthese du trioxyde de soufre est favorisée a haute

pression.

b. Le taux de conversion étant déja trés bon a la pres-
sion atmosphérique, il est inutile de travailler a des pres-
sions plus élevées ce qui rendrait le procédé beaucoup
plus couteux.

4 1. La variance est le nombre de paramétres intensifs
dont l'expérimentateur peut fixer arbitrairement la
valeur pour que I’état d’équilibre du systéme soit parfai-
tement défini.

Il y a trois constituants, il faut donc connaitre trois para-
metres intensifs de composition : XN, g, et xyg, et
deux parametres intensifs physiques P et 7, soit cinq
parametres intensifs en tout.

Dans la phase homogene gazeuse, la somme des fractions
molaires des constituants vaut 1 ce qui conduit a une rela-
tion. Par ailleurs, a I'équilibre chimique, on peut écrire
que Q, = K%T). Il y a donc deux relations entre para-
metres intensifs en tout.

Le calcul de la variance donne v = 5-2 = 3. Le sys-
téme est trivariant. La donnée de la pression et de la
température n’est pas suffisante pour déterminer les para-
metres intensifs du systéme a I’équilibre chimique.

2. a. A, H® = —91,9 k] - mol-! <0, la réaction est
exothermique ; d’apres la relation de Van’t Hoff
dln(K(T)) _ AH°
dT T RT¥
entrainera une diminution de la valeur de K°.

une élévation de température

Le systeme était a I'équilibre chimique, Q, = K°(T);
apres perturbation, Q, est plus grand que K°(7’), le
systeme évolue dans le sens indirect.

La synthése de 'ammoniac est favorisée a basse tem-

pérature.
I5NTAY
PO

7))
(o)
nNZIZTPjLHQP 8
(nTPo)(nTPO)
(nNH&)Q(”T)Q(PO)zj

i, (151, (P)?

b. st = -A.G(T)-RTIn

2

~“A.GYT)-RTIn

= oA = ArGO(T)RTln[

c. Le systeme est a ’équilibre, s¢ = 0. On augmente la
pression du systéme. Apreés perturbation, l'affinité du
systeme devient positive, le systeme évolue dans le sens
direct.

La synthése de 'ammoniac est favorisée a haute pression.

d. A I'équilibre chimique, Q, = K°.
(”NHS)Z("T)Q(PO)2 _ (JCNH.S)Q(PO)2
”N2(7lH2)3(P)2 xNz(tz)g(P)Q
(2nm,)*(PO)?
w, (311, (P)?
On considére le quotient réactionnel comme une fonc-
tion des variables x; car Pest constante et on différencie
le logarithme népérien de Q..

Or, 0, =

deHjéq deQéq 3dxHZéq

2
d(In(Q,)) =

NH, éq AN,éq XH,éq

© Nathan, classe prépa
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Le systéme est a ’équilibre chimique a pression et tempé-
rature fixées. Dans ces conditions, Q, est une constante
valant K0, la différentielle de In(Q,) est donc nulle.

On cherche la valeur de xy, pour laquelle xyy q, est
maximal, dxyy,¢, est donc nul.

d(In(Q))) = 0}
=0 =

deQéq deHzéq

daxg 46q AN, éq XH,eq

< Xy, 6qd %N 6q + 3AN,6qd XH,eq = O-
Or, ANH,éq t *Nyoq t XHyeq = 1
& dxnp,eq + dXN,eq + dXp,eq = 0

soitavec dayy,eq = 0, diay eq+ dxpeq = 0.
Il vient donc :
tzéquNzéq—BxN2équN2éq = 0 & xp,q—3%N,5q = 0.
A Péquilibre chimique, le dihydrogéne et le diazote doi-
vent étre dans les proportions stcechiométriques, cela
n’est possible que §’ils ont été introduits en proportions
steechiométriques.

%NH,éq €St maximal pour un mélange initial dans

les proportions stoechiométriques.

5 1. Dans le métal, élément tungsténe est au degré
d’oxydation 0.

Dans les composés étudiés, le degré d’oxydation de
I’élément oxygene est —2.

Dans WO, ona n, (W) +3(-2) = 0, soit

1, (W) = VI.

Dans WO,, ona n, (W) +2(-2) = 0, soit

1, (W) = IV.

Dans W,O,,, ona 4n, (W) + 11(-2) = 0, soit

1, (W) = 12—1 W,O,; estun oxyde mixte composé de

WO, etde WO, dans un rapport trois pour un.

Pour les trois réactions, les nombres d’oxydation de I’élé-
ment tungstéene diminuent. Il s’agit bien de réduction.

= f(

pour chacune des équations de réaction. Si les équilibres

. P H,0,éq
2. a.Les courbes fournies donnent ———
H,,éq

étaient simultanées, il existerait, dans le domaine de tempé-
Py,0.6

s 1z~ < il

rature considéré, une température pour laquelle ———
Hy,éq

prendrait la méme valeur pour chacune des équations de

réaction : les droites seraient concourantes ce qui n’est pas

le cas ici. Les équilibres sont donc successifs.

b. Les courbes séparent deux domaines du plan.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

A température fixée, si on se place au dessus dune
courbe d’équilibre chimique, par exemple la courbe (1),
onaura Q, | = ]%9 > Prj0.4 = K?.
H, H,,éq

Le systeme évolue alors vers la gauche jusqu’a dispari-
tion de la phase solide correspondante c’est-a-dire ici de
I’espece la moins oxydée. Au dessus d’une courbe se
trouve donc le domaine d’existence de I'espece solide la
plus oxydée, en dessous celui de ’espéce solide la plus
réduite. Il en découle l'attribution des différents domai-
nes d’existence de chaque solide.

PHO
Iog[ P: ] 1,0 L WO
R
0,6

3
w..o, M
0.4 1104

0’2-\
ol

WO,
2
-02 ¢ \()
-04 |
w (3)
_0,6 L
4
L (en K-1)
78 910 T

3. a. A Iéquilibre chimique, O, = K°. L’équation de la

Py 0
Py

droite log[ ] = f(T) permet d’accéder a A .G(T).

2

Pour I'équation de réaction (3), a Péquilibre chimique,

P\
[ HZOJ = K. En effet,
Py,o
Py, |

=
AN.: AGY(T) = -2x8,314 x In(10) x (~1111)

~2x8,314 x In(10) x 0,845T ;
AGy(T) = 42 534—-32,4T en J - mol .

AG(T) = -RTIn(KY) = —2RTln(10)><log[

ArGg (T') est une fonction affine de la température, on
est donc dans le cadre de 'approximation d’Ellingham.
Lenthalpie standard de réaction est indépendante de la
température et par identification, on a

AH; ~42,5K] - mol! et A.S; ~32 J - mol™ - K.

© Nathan, classe prépa



ArH;) > 0, la réaction est endothermique. ArS:? est fai- 2. A Iéquilibre chimique, @, = K°. Or,
ble car il n’y a pas de variation de la quantité de matiere
en phase gaz. P = o = po A tous les autres constituants sont
b. Calculons A,Gy(1273). AN.: AT

AG(1273) = 42534 -32,4x 1273 = 1289 J-mol"..  des phases condensées pures et K = eXP(‘R—T)

Or, A,GY(T) + RTIn(K{(T)) = 0,

PSO2,éq _ P

0 q _ArGO(T)
KT = exp(—ArGg (T)). Il vient donc| Pgq, ¢q = P"exp(T)-
RT
0 -1 289
e _ . —14 400
AN.: K5(D) exp(8,314>< 1 273)’ AN 5 Psoz,éq=P°eXp( 7+ 16,9)
soit K;) (T')=0,89. La réaction est équilibrée et peu
PSO,, ¢4 (bar)

favorable a la formation du tungstene métallique.

¢. Pour produire le tungsténe métallique, il faut contrain-
dre le systtme a évoluer dans le sens direct c’est-a-dire
Py,o
Py,

2
maintenir des conditions telles que [ ] < K;) . Pour

réaliser cela, il suffit de travailler dans un milieu riche en
dihydrogene et pauvre en eau. Ceci justifie 'emploi d’un
large exces de dihydrogene sec.

Meéme si la cinétique de la transformation est rapide, la

technique de contre-courant permet de maintenir le sys- s
teme hors équilibre et de préserver la condition i
Puo) _ o 2
() < <
H, 3. La température d’inversion est la température qui g
Compte tenu des expressions des quotients réactionnels annule I'enthalpie libre standard de réaction. A.N. : &
pour les deux autres équations de réaction, un milieu AGUT) = 0 <> 1199001402 - T, = 0 g
demeurant riche en dihydrogene et pauvre en eau favo- ' ! ’ !
risera la formation des produits au détriment des réactifs. =T, =85 K.
Avant d’étre réinjecté dans le circuit, le dihydrogéene La transformation étudiée est endothermique, elle sera
devra étre séché. donc favorisée a haute température. Elle s’accompagne
d’une augmentation de la quantité de matiére en phase
) 6 1.1l y a quatre constituants, il faut donc connaitre gaz, une bésse pression sera favorEfble aux er)duit§.
quatre parameétres intensifs de composition : Pour _favorlser la production du cuivre métallique, il faut
N . . travailler a une température élevée et a une faible
XCus XCu,00 ¥s0, €t Xcy,s et deux parameétres intensifs pression.
physiques P et 7, soit six parameétres intensifs en tout.
Chaque solide compte pour une phase et on est aussi en 4.
présence d’une phase homogeéne gazeuse. Dans cha- KO(T) P
cune des phases, la somme des fractions molaires des a. o =RT ln(—Q—) = RTIn(K(T)) -RT ln(ﬁ)
constituants vaut 1 ce qui conduit a quatre relations. Par r
ailleurs, a Péquilibre chimique, on peut écrire que car le dioxyde de soufre est le seul gaz du milieu.
0, = K%T). Ty a donc cinq relations entre paramé- Con?rn'e seu.les la pression et la temp.erature varient, on
. . va différencier ¢ par rapport aux variables Pet 1.
tres intensifs en tout.
Le calcul de la variance donne » = 6 -5 = 1. Le sys- dsl = RTd(In(K°(7))) + RIn(K(T))dT
téme est monovariant. La seule donnée de la tempéra- 7RdT1n(£) _ RTd_P
ture permet de définir parfaitement le systeme a PO P
I’équilibre ce qui laisse peu de marge de manceuvre a Le systeme est a I'équilibre, avant perturbation,
le.xperlmentateur pour. optimiser les conditions opéra- _]_)_ = KO. Tl vient dod = RTd(In(K?))— RTd—P-
toires de la transformation. PO P
‘ 175
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corrigeés
———————

d(In(K%) _

Or, a7 RT2 - Il vient :
dpP A ap
dsd _RT( S )dT R7EE = dot = L

OnT =T, < KT, = 1.
Le systéme est a 'équilibre chimique, on a donc

Q—P | e P = PO

A HO dpP.
dT-RT, 5= —

D’ou, | dd =

l

Chimie MP, PT - © Nathan, Glasse pripa

b. Le systeme a I’équilibre ne subira aucune évolution
A HO

AP _ pob!
dar RT}
pond a la valeur de la pente de la tangente a la courbe
PSOQ, oq = f(T) au point de coordonnées (855 ; 1)
(voir courbe). Cela signifie que la perturbation envisa-

= f(T) au systeme.

= 2,0-10~2bar - K! ce qui corres-

gée fait suivre la courbe Pso2, &5

Ce résultat était prévisible qualitativement.

© Nathan, classe prépa



Diagrammes
d’Ellingham

On présente dans ce chapitre 'étude thermodynamique de la formation des oxydes en
phase seéche. Des études similaires peuvent étre faites a propos de la formation de chlorures
ou de sulfures. S
>
3
. g
) 1T Construction E
Z
1.1. Enthalpie libre standard de formation d’un oxyde ©
en fonction de la température
1.1.1. Steechiométrie de O, dans la réaction
Afin de pouvoir, par la suite, comparer différents systémes entre eux, il est impératif
que toutes les réactions de formation d’un oxyde a partir du métal (ou d’un autre
oxyde) soient écrites avec la méme steechiométrie pour O,. En général, on se rap-
porte a 1 mole de dioxygene (nombre stoechiométrique 1 pour O, ).
Ainsi, pour la formation d’un oxyde solide M,O; a partir du métal M solide on écrira :
2 2
ZM(s) + Oy(g) = M,O4(s) (1)
1.1.2. Approximation d’Ellingham
Pour la réaction (1) : A,G(T) = A,H)(T)-TA.SY(T) avec :
ArH(l) = % x AfHO(MaOb(S))
A8 = 2 ASOM,0,(5)) = (2x S9M,04(5)) - S%(Oy(g)) — 22 x SUM
ST = 3 XASUMO(5)) = (5% SUM,04(5) - $%(Oy(g)) - 5 X SUM(s))

177
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Remarque

Il existe une excep-
tion importante :
pour la courbe d’El-
lingham relative a la
formation du mo-
noxyde de carbone :
2C (s)+ 0O, (g)

= 2CO0 (g),
on a augmentation de
la quantité de matiere
en phase gaz d’ou
une droite A G°(7)
de pente négative.

"

Dans l'approximation d’Ellingham, on considere que les enthalpies et entropies standard
de formation ne dépendent pas de la température en dehors de tout changement d’état :
A,G%(T) est donc une fonction affine par morceau.

Dans l'approximation d’Ellingham : A .G(T) = A, H°(298) - T'A,5°(298).

La réaction (1) s’accompagne quasi systématiquement d’une diminution de la quantité de
matiére en phase gaz ; déslors A,S° < 0, ce qui conduit a des portions de droite de pentes
positives.

1.1.3. Changement de pente au changement d’état

Les changements de phase du métal ou de 'oxyde se traduisent par des changements
de pente, mais la courbe A.G(T) est toujours continue. Au changement d’état :

Achangement d’étatH 0=T changement d’étatAchangement d’étatSO'
Soit par exemple lors de la fusion du A x°
métal : M )+ 04 (g) et L2 M 204(s)
Pour :
—M(€)+02(g) = M Op(8) (1)
——AﬁlsXO(M) A Xl
2a

A, HY = = A, HY—22A, HO(M

ona s Aty = A= T A AD 2IM (5)+ 0, (9)

ce qui permet d’obtenir I’équation de

la droite (1”) au-dela du changement d’état du métal :
® soit par continuité au changement de phase : ATG?»(T ) = ArH(l)» +al
(—;

que I'on vient
de calculer

T s, S(l) = on calcule o..

2d AfusIJ (M)
* soit en calculant la nouvelle pente : A, s, = A S A P
fu

avec pour T = T’ : ArH(l), + 0ol = ArH(l) -

S

Remarque : au lieu de tracer un cycle thermodynamique, on peut faire apparaitre I’équa-
tion de réaction (1) au-dela du changement d’état comme une combinaison linéaire de

I’équation de réaction (1) et de I’équation de réaction liée au changement d’état (ch).

(1) —M(s) +0y(g) = M LO0u) AKX
(ch) M(s) = M(6) A X
(-2 (ch) = (1) 22M(0)+Oy() = IM,O(s) AKX} = A X204, X0

Lenthalpie standard de fusion Ay H° étant positive, la fusion du métal se traduit par

une augmentation de la pente de la droite. Pour la méme raison, I’ébullition du métal
se traduira par une nouvelle augmentation (plus forte) de la pente.
A contrario, si 'oxyde fond, on obtient une diminution de pente.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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) 2 Domaines de stabilité de I'oxyde et du métal

2.1. Oxyde au-dessus, métal en dessous

E3D . Lorsque métal et oxyde sont des phases con-
AGYT) = RT.,,(%) densées pures, le systeme M, M,0,;, O,(g)
aI’équilibre est monovariant. A température

T fixée, la pression en dioxygéne est parfaite-

ment déterminée :

A,G=0=AG(T)+RTIn| — L :
Fusion du O,, équilibre
M métal T

La droite A,G%(T) = A,H®-TA,S° qui correspond également au tracé d’une fonction

PO F—
9, équilibre .
— traduit, en fonction de la température, ’équilibre du systéme avec coexistence des trois
especes ;

— sépare deux domaines du plan : si on impose au systéme une température 7 et une pres-
sion partielle en O, (g) telles que le point représentatif du systeme de coordonnées

T

© Nathan, classe prépa

p.. . setrouve au-dessus (resp. au-dessous) de la droite d’Ellingham, cela signifie

RTn( ')
que le métal M (resp. M,0,) ne peut exister dans ces conditions de température et de pres-

sion partielle en dioxygene. Létat final correspondra a 'oxyde M,O, (resp. le métal M) a

la température T et sous cette pression de dioxygeéne gazeux.

On détermine ainsi des domaines de stabilité qui, dans le cas de phases condensées, cor-
respondent a des domaines d’existence.

Ce résultat se généralise au cas o 'une des espéces est un gaz ; méme si on ne pourra
plus, alors, parler de domaine d’existence d’un gaz.

Loxyde se trouve dans le domaine du dessus, le métal dans le domaine du dessous.

Remarque importante : dans un diagramme d’Ellingham, ’axe vertical représente égale-

ment Y(7T) = RT ln(QL), avec Q,, quotient réactionnel du systéme dont la transforma-

tion chimique est modélisée par I’équation de réaction QTaM + Oy(s) = %M .0;. Quand
I'oxyde et le métal sont des phases condensées pures ou que le métal est gazeux mais que

P
sa pression partielle est égale a PO, Y(T) = RT ln(TOOZ). Cette grandeur est liée a I’affi-

nité chimique par la relation : o = —A.G(T) +Y(T). ‘
179
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2.2. Prévision qualitative du sens
d’une réaction métal/oxyde

Considérons deux couples métal/oxyde M/MO, et M'/M’O.

Pour savoir sile métal M’ est susceptible de réduire 'oxyde MO,, il suffit de superposer
les droites relatives aux deux systémes.
On se rameéne, dans les deux cas a la combinaison d’une mole de dioxygeéne, ce qui con-

M(s) + Oy(g) = MOy(s)  AGrinio,(T)
duit aux couples : .
2M'(s) + Oy(g) = 2M’O(s) AGy vo(T)

Supposons que I'on obtienne le diagramme de la figure 2.

AGYT)

Réduction de MO, par M M’ ne peut pas réduire MO,

* Pour 7" < T, les domaines d’existence de M’(s) et MO,(s) sont disjoints ; on ne peut
donc les obtenir simultanément dans le méme milieu. Si on met ces deux espéces solides
en présence, elles réagissent jusqu’a élimination du réactif limitant.

*Pour T'>T, M’(s) et MOy(s) présentent une zone de stabilité commune (entre les
deux droites) ; les deux espeéces peuvent coexister. M ne réagit pas sur MO, (par contre
M réduirait quantitativement M’O).

Remarque
Deux espéces en phases condensées pures présentant des domaines d’existence dis-

La réduction peut - 3 - S
joints dans des conditions données réagissent quantitativement.

aussi étre faite par un
oxyde, par exemple

CO(g).

Commentaires :

* Lorsque les 4 especes M, MO,, M’ et M’O sont des phases condensées pures, la pré-
vision du sens de la réaction peut se faire a partir des grandeurs standard (affinité chimique
standard ou enthalpie libre standard de réaction).

* Lorsque les 4 espéces sont des phases condensées pures, on a, soit repos chimique, soit
rupture d’équilibre (a I’équilibre chimique Q, = 1 alors que K°(T') n’est égal a 1 que
pour I' = T)).

180
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Remarque | * Une résolution graphique est possible car on a pris soin de calculer les enthalpies libres

Ce ne serait pas du | standard de réaction des deux couples avec le méme nombre stcechiométrique pour O,.

tout le cas en tracant

les enthalpies libres M(s) + Oy(g) = MO,(s) ArGOM/MOQ(T)
tandard de forma- , ’

fi;;l :; fonecti(())rrlm(fe 2M(s) + OQ(g) = 2M'O(s) ArGOM'/M'O(T)

latempérature s on | g N1y 4 MO,(s) = 2M’O(s) + M(s) AGUT) = MGy o(T) = A,Gry w0, (T)

aurait :
AGU(D) Et donc KA(T)>1=AG(T) <0< ArGOM,/M,O(T) < ArGOM/MOQ(T) ; le réducteur
= 2A; Gaypo (D) doit faire partie du couple dont la droite d’Ellingham est en dessous.

Le signe de A,G%(T') est donc lié a la position relative des droites.

“AGYo (D | Ve A . . N . .

2 Si une des espéces est gazeuse, il faut tenir compte de I'influence de sa pression partielle.
el aucune résolution | 16 diagramme d’Ellingham ne permet alors de conclure sur le sens de réaction que si I'on
gf;gﬁ:&ue ne serit | se trouve dans les conditions standard. On peut jouer sur la pression partielle du gaz pour
P ' forcer la réaction dans tel ou tel sens.

2.3. Cas ou I’élément posséde plusieurs oxydes

Lorsque I’élément M peut exister sous forme de plusieurs oxydes, par exemple MO et
MO,, il faut se demander si espéce au degré d’oxydation intermédiaire (MO ici) est
stable. On doit donc tracer le systtme M/MO puis MO/MO,. Plusieurs cas de figure
peuvent alors se produire :

|_Fig.3 2

' T

AGP T

Le domaine de stabilité de
MO, MO apparait entre les deux
MO droites, MO est stable pour
toute température ; il suffit

MO de conclure =

MO,

© Nathan, classe prépa

AGO AGO

MO est instable pour toute

température ; on doit calcu- MO,

M ler I'équation de la droite
pour M/MO, =

AGO A, GO
Les droites se coupent.
Dans le cas présent MO
n’est stable qu'a une tem-
pérature inférieure a celle

de lintersection ; au-dela il
faut tenir compte du sys-
teme M/MO, =

MO,

‘181
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) 3 Utilisation des diagrammes d’Ellingham

A,GO - ;

PO
RTIn( 2

2

A,GO

0 Tiiée T
Oxyde
P Métal
RTIn ( PCg’)
EXD
A,GO
T. T

cor

Oxyde

Po,, ﬁxée)

Y(T) = RTIn( -

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

3.1. Corrosion séche d’un métal, pression de corrosion

* Si 'on impose des conditions expérimenta-
les (température, pression), on peut placer le

T
Po,
)
le diagramme d’Ellingham (fig. 4). Si ce der-

nier se trouve dans le domaine de I'oxyde, on
aura corrosion du métal.

point A correspondant : 4 sur

RTln(

® Partant d’un métal on peut déterminer sa
pression de corrosion P, a température
fixée : C’est-a-dire la valeur de P pour
laquelle T'équilibre métal/oxyde s’établit
(fig. 5). Cette pression qui peut étre extré-
mement faible si le métal est facilement
oxydable (de 'ordre de 10-180 bar a 298 K
pour Al/Al,Oy; environ 10-3 bar pour
Fe/FeO) est supérieure a 0,2 bar pour un
meétal non oxydable comme 'or (10> pour
Au/Au,0y).

A Tfixée, si Py, > P, alors M est corrodé.

* On peut aussi fixer la pression et calculer la
température a laquelle la corrosion du métal
intervient (fig. 6).

A P, fixée,si T <T,, alors M est corrodé.

Une résolution graphique est possible en tra-
cant, pour une pression fixée la droite

POQ, fixée
PO

Y(T) = RT ln( ) et en cherchant le

point d’intersection de cette droite avec la
droite d’Ellingham du couple métal/oxyde

considéré.
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3.2. Réduction d’un oxyde en vue de ’obtention du métal

Fig. 7

Pour réduire un oxyde M,O; en métal M, il suffit de trouver un élément plus
réducteur que le métal M, donc un systéme métal/oxyde dont la droite d’Ellingham

se trouve en dessous.
AGO

Tinversion

D’un point de vue industriel, la pyrométallurgie consiste a réduire un oxyde métallique par
le carbone (ou par CO) a haute température (haut-fourneau). Les oxydes de fer sont réduits
de la sorte. Si cette méthode n’est pas possible (cas des oxydes difficiles a réduire comme
'alumine par exemple) la réduction devra étre envisagée par voie €lectrochimique (voir
chapitre 8). Pour certains oxydes, comme celui de zinc, les deux méthodes sont utilisées.

S
A.GO ) T E
S
Oxydes « faciles » a réduire S{
= pyrométallurgie g
=
<
co “
Oxydes « intermédiaires » ©
CO, = pyrométallurgie
c CO ou
= réduction électrochimique
c
Oxydes « difficiles » a réduire
/ = réduction électrochimique
‘ 183
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Avant la colle

H

Tester ses connaissances

» Corriges p. 207

) 1

D 2

[]

b 3

[]

D5

D 6

La constante d’équilibre de la réaction :
%Al(s) +ZrOy(s) = %AIQOg(s) +Zr(s)

est égale a 1 puisque tous les constituants
sont des solides purs ?

a. Vrai D b. Faux

Laxe vertical sur un diagramme d’Ellingham,

ramené a une mole de O,, peut aussi bien

5 A.GO que RT1 Po,
representer v que 1'1( PO .

a. Vrai D b. Faux

Laxe vertical sur un diagramme d’Ellin-
gham, ramené a 1 mole de O, peut aussi
bien représenter A.G° que A.G.

a. Vrai D b. Faux

D 4 Justifier la place respective de I'oxyde et du

métal dans un diagramme d’Ellingham dans
le cas d’un métal et d'un oxyde solides non
miscibles.

Démontrer que pour un changement d’état
(ch) a la température de changement d’état
d’un corps pur 7', sous la pression P* ona:

ch

AchSO =

D’apres Concours Mines Ponts

Le plus souvent, ’élaboration du métal cad-

mium repose sur une réaction commune

avec le zinc : le mélange d’oxydes (conte-

nant jusqu’a 10 % de cadmium) est réduit

par le carbone vers 1 200 K :
CdO+C=CO+Cd
ZnO+C=CO +Zn

D a. Vrai

On donne ci-dessous le diagramme d’Ellin-
gham faisant intervenir les couples CdO/Cd,
Zn0O/Zn, MgO/Mg et CO (g)/C (s).

A,G° (kJ - mol™)

1 corc

T CdO/Cd

—520 4
| 2ZnO/zn

-780+ +
-1040+ MgO/Mg +

1 T(K)
—1300 : :

0 500 1000 1500

Les oxydes CdO, ZnO et MgO, ainsi que le
carbone C sont en phase solide dans toute la
plage de température considérée. CO est
gazeux dans toute la plage d’intérét pratique.

1. Pour P=P%=1bar, classer par ordre
croissant les températures d’ébullition de
Mg, Cd et Zn.

2. Le carbone réduit 'oxyde de cadmium a
toute température pour PCO = 1 bar.

D b. Faux

3. Pour P.y = 1 bar, le métal cadmium
peut étre obtenu pur par réduction par le
carbone d’un mélange d’oxyde de cadmium
et d’oxyde de zinc dans un domaine de tem-
pérature.

a. Vrai

D b. Faux

4. Le magnésium réduit 'oxyde de cad-
mium a toute température.

D b. Faux

5. Le métal cadmium peut étre obtenu pur
par réduction par le magnésium d’un
mélange d’oxyde de cadmium et d’oxyde de
zinc dans un domaine de température.

a. Vrai

a. Vrai

D b. Faux
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Savoir appliquer le cours

> Corriges p. 202

b1

D 2

b 3

Pour la réaction :

2 Zn(s) + Oy(g) = 2 ZnO(s)
A,G"=-696+0,201 T (k] - mol™) (T en K) ;
en déduire la pression de corrosion a 1 000 K.

Dans le diagramme du fer, on s’intéresse aux
oxydes FeO, Fe,O;4 et Fe;O,.

Quel est le degré d’oxydation du fer dans
chaque oxyde ?

Ecrire les équations de réaction correspon-
dant aux couples Fe/FeO, FeO/Fe;O,,
Fe;0,/Fe,O4, Fe/Fe 0,

On a tracé sur le graphe ci-dessous le dia-
gramme d’Ellingham des couples MgO/Mg
et Al,O4/Al

AGO A

T

L. Attribuer les systémes sachant qu’a une
température supérieure a 1 750 K, P'alumi-
nium réduit 'oxyde de magnésium.

2. A quoi correspondent les points anguleux

A BetC?

© Nathan, classe prépa
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1 — Diagramme d’Ellingham du zinc

Tracer le diagramme d’Ellingham du zinc entre 300 et 1 600 K (on se raménera a la
combinaison d’une mole de dioxygene).

On donne : pour Zn : Ty, = 693K ; A (H® = 7k] -mol™!; Ty, = 1180K ;
AypH = 115K] - mol™

Zn (s) ZnO (s) 0,(g)
AHO(kJ - mol ) 0 - 348 0
89 (J - K- mol ) 42 44 205
P résolution méthodique

)1

Tracer le diagramme d’Ellingham de Zn consiste  trouver I'équation de la droite A G%(T) pour
la réaction de formation de I'oxyde a partir du métal avec un nombre stoechiométrique de 1

pour le dioxygéne.
Entre 300 et 1 600 K, des changements d’état interviennent. Il faudra donc considérer trois

domaines de température : T < T (Zn); T, (Zn) < T < T, (Zn) et T > T, (Zn).
Pour T < T, (Zn), on écrit I'équation de réaction de formation de I'oxyde avec un nombre
stoechiométrique égal a 1 pour le dioxygéne et on calcule les grandeurs standard de réaction a

298 K en utilisant la loi de Hess AHO = ) VAH] et AS0= ) v;s;.

Pour T' < 693 K, le zinc et son oxyde sont solides. I'’équation de réaction de formation de
ZnO ramenée a 1 mole de dioxygene est : (1) 2 Zn(s) + Oy(g) = 2 ZnO(s)

AH = 20H(ZnO) = —696 K] - mol-!
AS) = 28°Zn0) - 28%(Zn) - §9(O,) = —201 J - K~' - mol™!

Dot | AG) = A,H) — TA,S) = — 696 + 0,201 T (kJ - mol-1).

Pour T (Zn) < T <T_(Zn), Zn est liquide. Il faut tenir compte des grandeurs standard de
changement d’état de Zn dans le calcul de I'équation de la droite d’Ellingham. On peut pour
cela construire un cycle thermodynamique.

Pour 693 K <7 <1180 K le zinc est liquide et I’équation de réaction a considérer est
maintenant : (2) 2 Zn(€) + Oy(g) = 2 ZnO(s).
On construit le cycle thermodynamique :

AH
2 Zn(s) + Oy(g) Ll > 2 7ZnO(s)

944, HO(Zn) /
f : AH]

2 Zn(€) + Oy (g)
Alors A HY = AH\ — 2/, H' = ~710 k] - mol ™.
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On peut aussi considérer que I'équation de réaction (2) 2 Zn(€) + O,(g) = 2 ZnO(s) est une
combinaison linéaire de I'équation de réaction (1) 2 Zn(s) + O,(g) = 2 ZnO(s) et de I'équa-
tion de réaction (fus) Zn(s) = Zn(£). Onaalors (2) = (1) - 2(fus).

De méme pour le calcul de I'entropie standard de réaction : ArSg = ArS(l) —2A4,S°.

Il est important de se rappeler que pour un changement d’état o0 = 3, a la température du chan-
0

gementd'état T, g, A, S0 = —-9_,-_3-'-3—-—- (cf. exercice 5 de la rubrique Tester ses connaissances).

o—p

Ap JHO
Onadonc A,S) = AS" -2 f]uf = -221 J-K'-mol L
fus

Ce qui donne : A, Gy =—710 + 0,221 T (k] - mol ).

Signalons que I'on peut également opérer par continuité a 693 K : ArGg = —-710+aT aveca
693K:AG) = 710+ X693 = AG) = —696+0,201 x693 = o = 0,221.

Pour T'> 1180K, le zinc est gazeux : (3) 2 Zn(g) + Oy(g) = 2 ZnO(s); de la méme
maniére : A, Hy = Ang—QAvaPHO = -940kJ - mol™!;

Ay HO N
ASS = ASH -2 = 416 J - K! - mol™! N
Teb %
etdonc : A,Gy = —940 + 0,416 T KkJ - mol ). o
[
A,G° §
D’oti le diagramme d’Ellingham ®J-mo™) 0 ©
du zinc, ci-contre.
Par rapport aux segments de —200
droite (rupture de pente trés fai- yd
ble lors de la fusion), on place —400 -
I'oxyde ZnO au dessus et le métal Zn0 //
7Zn en dessous. ~600 /z./
// n
-800
0 200 400 600 800 1000 12001400 1600 T (K)
. I
—
* Tenir compte des changements d‘état pour établir les équations des droites d’Ellingham.
® Faire un cycle thermodynamique ou une combinaison linéaire d’équation de réac-
tion pour faire intervenir un changement d’état éventuel.
* Pour un changement d’état o0 = P, ala température du changement d'état BN A
Ay_gH®
Ag-ipst = i
oa—Pp
® Le domaine de stabilité de I'oxyde est au-dessus de la droite d’Ellingham, celui du
métal en dessous.
e
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2 — Diagramme du carbone et de ses oxydes

On considere le carbone solide et ses oxydes gazeux CO et CO,.

Pour I'un des couples C(s)/CO(g) ou CO(g)/COy(g) ArGg = -220-0,180T,
pour l'autre ArGg = —-568+0,175T. Les ArG?, en kJ - mol™! sont données pour
une mole de dioxygene et une température en K.

) 1 Attribuer ArGg et ArGg au couple correspondant. Tracer le diagramme d’Ellin-
gham et préciser, pour les différentes espeéces, si 'on a des domaines de prédo-
minance ou d’existence.

2 Dans quel domaine de température CO est-il prédominant ?

3 Calculer ArGg pour le couple C(s)/COy(g). Commenter la valeur de la pente
de la droite ArGg(T ).

4 Simplifier, en conséquence, le diagramme précédent.

» résolution méthodique

)1
Les deux equatlons de droite proposées ont manifestement des pentes différentes, I'analyse du
signe de A, S va permettre d’attribuer les couples. Commengons par écrire les équations de
réaction de formatl'on des oxydes (pour un nombre stoechiométrique égal 3 1 pour O, gazeux)

et analysons, pour chaque cas, la variation de la quantité de matiére en phase gaz. Ensuite,
comme une droite est de pente positive et |'autre négative, il y aura forcément une intersection.

Les deux couples mis en jeu sont :

®2 C(s)+0Oy(g) = 2 CO(g) qui s'accompagne d’une augmentation de la quantité de
matiére en phase gaz donc pour lequel A,.S° >0 (le désordre augmente). La pente de la
droite d’El]mgha.m est donc négative (ce qui est un cas exceptionnel !), ce couple correspond
aA G4 ;

° 2 CO(g) +0Oy(g) = 2 COy(g) qui s'accompagne d’une diminution de la quantité de
matiére en phase gaz donc pour lequel A, S° <0 (le désordre dlmlnue) La pente de la
droite d’Ellingham est donc positive, ce couple correspond a A G5

Leur intersection se produit lorsque : AGO 980 K T
AGY = -220-0,180 T = A.G; = —568 + 0,175 T
soit pour 7" = 980 K.

Pour C, solide, le domaine en dessous de la droite (4)
est un domaine d’existence.

CO, gazeux, a son domaine de prédominance au-dessus
de la droite (4) et en dessous de la (5).

CO,, gazeux, est prédominant au-dessus de la droite (5).
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Pour I'oxyde intermédiaire, CO, on doit chercher si les domaines sont disjoints ou non disjoints.

Pour 7' < 980 K, CO n’est pas stable car il présente deux domaines disjoints. CO n’est
stable que pour 7" > 980 K.

)3
On ne doit plus tenir compte des segments de droite (4) et (5) pour T < 980 K ; ceux-ci doivent

étre remplacés par le segment de droite (6) relatif 3C/CO,. Les équations de réaction (4), (5) et (6)
ne sont pas indépendantes, on doit chercher une combinaison linéaire entre elles qui nous per-

mette d’exprimer A,Gg en fonction de A,Gg et A,Gg.

Déquation de réaction (6) entre C et CO, s’écrit C (s) + O4(g) = CO4(g). D’apres les
équations de réaction (4) et (5), on constate que (4) + (5) = 2x(6) donc :
AGy+AGs

AGg = =5 = -394-3 - 10°T (i - mol™?).

La droite (6) est quasiment horizontale, la transformation étudiée ne s’accompagne pas

N
d’une variation de quantité de matiére en phase gaz. g
g
4 S
?
On ne doit, bien sir, tenir compte de CO que dans son domaine de prédominance. 2
©
Apres simplification, on a donc le diagramme du carbone et de ses oxydes ci-dessous.
AGO 980 K T
; ®)
©) '
c
)
. i
en conclusion i
* On veille a toujours se ramener au méme nombre stcechiométrique pour le dioxy-
gene dans les équations de réaction.
¢ On place I'espéce la plus oxydée au-dessus, la plus réduite en dessous.
* 'analyse du signe de A S° permet de tracer qualitativement le diagramme d’Ellin-
gham du carbone et de ses oxydes.
® Une espéce n’est pas stable si son domaine de stabilité est scindé en deux.
‘ 189
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3 - Réduction de ZnO par C, CO

On cherche a réduire 'oxyde de zinc ZnO(s). On superpose au diagramme
d’Ellingham du zinc (exercice savoir résoudre n°1) celui du carbone et de ses oxy-
des (exercice savoir résoudre n° 2). On obtient alors le diagramme ci-dessous.

AG°
(kJ - mol~") =100

—200

-300

—400

-500

—600

R ‘ .
600 800 1!000 12p0 . 1400 1600 T (K)
980 Ty 1293 T,

-700

1 Dans quel domaine de température peut-on utiliser CO comme réducteur ?
Soit (a) la réaction correspondante. Ecrire 'équation de réaction et calculer sa
constante d’équilibre thermodynamique K a 1 020 °C.

2 Dans quel domaine de température peut-on utiliser C comme réducteur ?
Soit (b) la réaction correspondante. Ecrire I’équation de réaction et calculer sa
constante d’équilibre thermodynamique K? a 1020 °C.

3 En se plagant a 1 020 °C, la composition molaire moyenne du gaz a la sortie du
haut fourneau est 8 % Zn, 11 % CO,, 25 % CO, 55 % N, sous 1 bar. Calculer les
quotients réactionnels Q, , et O, , des deux réactions ci-dessus. Comparer aux
valeurs de Kg et K(b). Interpréter ces résultats et en déduire quel est le meilleur
réducteur d’'un point de vue thermodynamique ? et d’un point de vue cinétique ?

P résolution méthodique

)1

La réduction de ZnO par CO ne sera « possible » que lorsque les domaines seront disjoints ;
« possible » signifie que la constante de la réaction sera supérieure a 1.

La réduction de ZnO par CO est possible pour 7" > T, :
(a) ZnO(s)+ CO(g) = Zn(g) + CO4(g)

(3) 2 Zn(g) + Oy(g) = 2 ZnO(s): ArGg = -940 +0,416T
(5) 2 CO(g) + Oy(g) = 2 COL(g) : AGY = —568+0,175T
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0 0
(@ = BG-GB , A= 4G5~ A Gy
2

Ta T 9
ArGS — —5682+ 940+O,17550,416T — 186—0,120T(kJ . mol_l).
A . 0 186
Ala température 7',: AG, =0 = T, = 0190 = 1550 K

. A,Go
AT=1293K:AG =308 . mol"! = K= exp(-f{—”) ~ 0,057.

)z

La réduction de ZnO par C ne sera également possible que lorsque les domaines de ZnO et C
seront disjoints. Comme 1 293 K> 980 K, c’est le couple C/CO qui intervient et non C/CO,.

La réduction de ZnO par CO est possible pour 7' > T,

(b) ZnO(s) + C(s) = Zn(g) + CO(g)

(3) 2Zn(g) +Oy(g) = 2 ZnO(s) : A,Gy = — 940 + 0,416T
(4) 2 C(s) + Oy(g) = 2 CO(g) : A,G) = —220-0,180T

0 0
_ -3 _AG-AG
(b) = 5 = Al = ————

A = Z2204940 0180 0416, _ go0 (g0ar

T b 2 2
p . . 0o 360
Ala température 7: AGy = 0 = T, = 0—,298

= 1208 K.
0

i AG
AT=1293K:AG) = -2531] . mol"! — K= exp(— i ") ~10,5.

© Nathan, classe prépa

3 Alasortie du haut-fourneau ona P,, = 0,08 bar, Py = 0,25 bar, Pep, = 0,11 bar;
on peut alors calculer les quotients réactionnels :
P, Pco P, P
0.~ PCOPOQ = 0,035 et Q,, = (ZPO)(;O = 0,020

Les équilibres (a) et (b) ne sont pas atteints ; des problemes cinétiques se posent. O, , est
légérement inférieur a Kg alors que Q, , est trés inférieur a K(z. On est plus pres de I'équi-
libre (a) que de I'équilibre (b). On en déduit qu’alors que C est le meilleur réducteur d’un
point de vue thermodynamique ; c’est CO qui est le meilleur réducteur d’un point de vue
cinétique (réaction gaz-solide plus facile que solide-solide !). C’est la réduction de 'oxyde
de zinc par CO qui se produit le plus rapidement.

en conclusion

® C et CO sont les réducteurs industriels.

® L'équation de réaction modélisant la transformation entre deux espéces a une cons-
tante d’équilibre thermodynamique supérieure a 1 lorsque les espéces en question ont
des domaines de stabilité disjoints.
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4 — Obtention du mercure (d’aprés CCP)

Le document suivant représente les diagrammes d’Ellingham, donnant I’enthal-
pie libre standard de réaction de quelques réactions d’oxydation par le dioxy-
géne, ramenées a une mole de dioxygeéne gazeux.

Tracé relatif a une mole de Oy,

AG°(J - mol™)
100 000
(@)
0 500 1000 1500 2000 /2500
En 2 HgO
0,
—100 000
—200 000
—300 000
C+0,
—400 000
—500 000
—600 000
Fy : Fusion du métal
Ey : Ebulliti Stal
700000 v Ebullition du métal

Afin d’analyser la stabilité de I'oxyde mercurique, on étudie le diagramme asso-
cié a ’équation de réaction : 2 Hg + O, =2 HgO.

A l'aide du diagramme d’Ellingham, prévoir quelle est I'influence d’une augmen-
tation de température, & pression et composition constantes, sur 'équilibre (1) :
2 Hg (€) + Oy(g) = 2 HgO(s).

Comment explique-t-on la présence d’'un changement de pente sur la courbe
d’Ellingham ? Calculer la pente de la portion (a) et comparer avec le graphe.

Peut-on obtenir du mercure liquide par simple chauffage de HgO solide sous
Py, = 0,2bar ? Justifier en tracant sur le diagramme, la droite donnant

P
P?’Q) en fonction de la température pour cette valeur de Py,

On souhaite obtenir du mercure gazeux sous la pression partielle Py, = 1,0 bar.
Montrer que cette obtention est possible par simple chauffage de HgO solide au-
dela d’une température 7, la pression en dioxygene étant fixée toujours a
0,2 bar. Déterminer la valeur de 7, a partir du graphe de la question précédente.

RTln(

Le zinc Zn qui est situé dans la méme colonne que le mercure n’est pas obtenu
industriellement par simple chauffage de son oxyde ZnO.
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a. En utilisant le document, préciser quel est le probleme pratique posé par
I'obtention du zinc gazeux par simple chauffage de son oxyde ZnO. (On consi-
dérera Pz, = 1,0baret Py = 0,2 bar)

b. Proposer deux réducteurs permettant d’obtenir le zinc a partir de son oxyde.
Pour chacun d’eux, préciser le domaine de température dans lequel la méthode
est envisageable ainsi que la phase sous laquelle se trouve le zinc.

On donne :

Corps Hg (¢) HgO (s) Os(g)

Entropie molaire standard a 298 K :
2 (J - mol! - K1) 76,0 70,3 205,0

Enthalpie standard de vaporisation a 298 K : 58.1
AyapHC (KJ - mol™) ’

Température d’ébullition sous P = 1,0 bar :
630
T;; ()

P résolution méthodique

A
L'influence de la température sur I'équilibre chimique est donnée par la loi de Van’t Hoff. Il faut

donc connaitre le signe de I'enthalpie standard de réaction de la réaction (1). Or, A, H® corres-
pond a I'ordonnée a I'origine de la droite d’Ellingham.

D’apres la loi de Van’t Hoff, une élévation de température déplace I’équilibre dans le
sens endothermique de la réaction. Ici, la réaction de formation de I'oxyde étant un pro-
cessus exothermique (A, H® ordonnée a l'origine de la droite d’Ellingham est négatif),
une élévation de la température entrainera une évolution du systéme dans le sens d’une
consommation de ’oxyde et ce jusqu’a la rupture de I’équilibre correspondant a
la disparition de I’oxyde.

2

Dans le cadre de I'approximation d’Ellingham, on suppose I'enthalpie standard de réaction et
I'entropie standard de réaction indépendantes de la température en dehors de tout change-
ment d’état. Un changement d’état entraine une modification de I'ordonnée a I'origine et de la
pente de la droite d’Ellingham ; ce qui se traduit par un point anguleux.

Un changement de pente correspond a un changement d’état de ’oxyde ou du métal.

Pour calculer la pente de la portion (a), on construit le diagramme d’Ellingham pour T < 630 K,
et pour T> 630K, en se limitant au calcul de I'entropie standard de réaction. Pour plus de
détails, on pourra se reporter a |'exercice 1 de cette rubrique.

Pour 7" < 630 K, I’équation de réaction de formation de 'oxyde est :

2 Hg (€) + O, (g) =2 HgO (s) pour laquelle
A,8° = 70,3 -205,0-76,0 = —216,4 J - mol" - K.

© Nathan, classe prépa
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Pour 7"> 630 K, I’équation de réaction de formation de 'oxyde est :
2 Hg (g) + O, (g) =2 HgO (s).

(]

AvapH
ASS = -2V L A S? = —400,8 J - mol™! - KL

- 100000-0
A i . A S0 ~ -9 _ . -1, g-1 5
A partir du graphe, on trouve : —A_S, 1000 —750 400 J - mol™ - K™ Le résultat

trouvé est cohérent avec celui qui précede.

)s 3
Po,

Dans ce diagramme d’Ellingham, I'axe vertical représente également Y(T) = RTIn(E) (cf.

3.1 de la rubrique Retenir I'essentiel). Quand la pression en dioxygéne est fixée, élever la tempé-
rature du systéeme revient a se déplacer le long de la droite Y(T) = [Rln(%)] T.

AG° A T

Oxyde

Métal

P,
Y(T) = [Rln(%ﬂr
Si une partie de cette droite se trouve dans le domaine d’existence du mercure liquide, il sera
possible d’obtenir du mercure liquide par simple chauffage de I'oxyde de mercure.

On trace sur le graphique la droite d’équation R7In(0,2) = —~13,4 7 en J - mol™! et on
constate que cette droite coupe la droite d’Ellingham relative au mercure et a son oxyde
dans la portion (a).

AG°(J - mol™)

100 000
HgO(s) Hg(g)
(a)
500 1000 1500 2000 2500
0
I e e = S S SRR T(K)
E 2 HgO | —
= Y(T)=-134T
()
H+ > 2 Zn0
2 Hg =
—100 000 o,
5
27Zn /

Partant de 'oxyde, si on augmente la température sous une pression partielle en dioxy-
gene fixée et égale a 0,2 bar, on se déplace du domaine de stabilité de I’oxyde a celui du
mercure gazeux. Dobtention de mercure liquide n’est pas possible.

4 On cherche la température a partir de laquelle on entre dans le domaine de Hg (g)
pour une pression en dioxygéne de 0,2 bar. Cette température correspond a I’abscisse du
point d’intersection de 'abaque précédente avec la portion (a) de la courbe d’Ellingham

194‘ puisque Py, = 1,0 bar. On trouve I, = 750 K.
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Il suffit d’appliquer la méme démarche que précédemment et de chercher le point d’intersec-
tion de I'abaque de dioxygene et de la droite d’Ellingham relative au zinc et 4 son oxyde.

a. En appliquant la méme démarche pour 'oxyde de zinc, on constate qu’il faudrait
appliquer une température supérieure a environ 2 250 K. Un tel procédé ne serait pas

rentable industriellement.
b.

Les réducteurs utilisables sont ceux dont la courbe d’Ellingham est placée au-dessous de celle de
I'oxyde a réduire.

On peut utiliser le carbone a partir de 1 200 K et le monoxyde de carbone a partir de
1 550 K. Dans les deux cas, le zinc sera obtenu a I'état gazeux.

en conclusion

* Dans un diagramme d’Ellingham, un changement de pente correspond a un change-

ment d’état. o
Py &
® Le tracé des abaques de dioxygéne Y(T) = RTIn(p—oz) pour un diagramme d’Ellin- <
gham ramené a une mole de dioxygéne permet une résolution graphique simple de $
questions dans lesquelles la pression en dioxygeéne est fixée. g
:
©
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20 min

)

Elaboration du niobium (d’apres E3A)

Le diagramme d’Ellingham ramené a une mole de
dioxygene des couples Nb,O;/Nb courbe (1),
Al,O4/Al courbe (2) et CO/C courbe (3) est le
suivant :

A,G(KJ - mol!)
500 700

> Corrigé p. 203

900 1100 1300 1500 1700 1900 T(K)

—200
- 300
—400 (3)
- 500
- 600
—700
~ 800 (1)
-900

—1000 A

-1100 (2

—1200

1. Le point 4 sur la courbe est un point anguleux
(ce qui se voit mal compte tenu de I’échelle du dia-
grarnme). Proposer une interprétation et calculer
numeériquement sa température, 7, en utilisant les
données thermodynamiques.

2. Dans tout le domaine de température CO est
gazeux et C est solide. Interpréter le signe de la
pente de la courbe (3).

3. a. Dans quel domaine de température peut-on
obtenir du niobium en réduisant Nb,O; par le
carbone ?

b. Ecrire 'équation de réaction traduisant cette
réduction. On prendra un nombre stcechiométri-
que de 1 pour Nb,Os.

c. La réaction est-elle endothermique ou exother-
mique ?

d. Quelles conclusions pratiques peut-on tirer de
ces résultats ?

4. a. Justifier a 'aide du diagramme que dans tout
le domaine de température envisagé sur le dia-
gramme on peut également obtenir du niobium
par réduction de Nb,O; par aluminium.

b. Ecrire I’équation de réaction traduisant cette
réduction. On prendra un nombre stcechiomeétri-
que de 1 pour Nb,Oy.

c. Calculer numériquement I'enthalpie standard
de réaction de cette équation de réaction. On sup-
posera ’aluminium liquide.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

5. On considére un réacteur a 1 000 K, contenant
du Nb,Oj (s) et de I'aluminium liquide dans les
proportions steechiométriques. On laisse évoluer
le systeme de facon adiabatique. Calculer la tem-
pérature finale atteinte par le systeme. On admet-
tra que le niobium et son oxyde restent solides.
On donne 2 298 K :

AHO S0 a
(&J - mol™))|(J - K* - mol™})|(J - mol! - K-
Nb,, (s) 0 36,5 26,0
Nb,O, (s)| — 1900 137 150
0, (g 0 205 33,0
Al (s) 0 28,3 24,0
Al (g) 10,6 39,6 32,0
ALO; (s) | —1680 50,9 80,0
2) 20 min
> Corrige p. 203

Le carbone et ses oxydes (Centrale)

* Dans toute cette partie, le carbone solide sera
toujours le graphite.

* On se place dans 'approximation d’Ellingham.

* Tous les gaz sont supposés parfaits.

On s’intéresse aux trois réactions suivantes :

* oxydation du carbone solide en dioxyde de car-
bone gazeux (1) ;

* oxydation du carbone solide en monoxyde de
carbone gazeux (2) ;

* oxydation du monoxyde de carbone gazeux en
dioxyde de carbone gazeux (3).

On donne les tracés des enthalpies libres standard
de réactions de ces trois transformations, notées
AG°(T), en fonction de la température pour
500 K =T =< 2000 K.

A,GO(KJ - mol-!)
500 1000 1500 2000 TiK)
~100
200 &
300 . -
~ 400 - N_\_“:_: :98(_)5_?: _____________ [b]
- 500 T~
~600 T~
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1. Rappeler en quoi consiste Iapproximation
d’Ellingham.

2. Ecrire les équations de réaction de ces trois réac-
tions, chacune engageant une mole de dioxygene.

3. A Tlaide des données numériques fournies,
déterminer dans le diagramme d’Ellingham les
pentes associ€es aux trois réactions précédentes.
Identifier alors chacun des trois tracés (a), (b) et (c).

4. Les réactions envisagées sont-elles quantitatives

a 7'=1000 K ? Justifier.

5. Montrer, sans calcul, mais en étudiant les posi-
tions relatives des tracés (a), (b) et (c), que I'une des
espéces envisagées n’a pas de domaine de stabilité
dans un domaine de température que I'on précisera.

On envisage la réaction de dismutation du
monoxyde de carbone :

2CO (g)=C(s)+ COy (g) (4)

6. a. A I'aide des données, calculer la température
d’inversion de cette réaction 4 (la température
d’inversion est la température qui annule I’enthal-
pie libre standard de réaction).

b. Ceci est-il compatible avec les observations des
questions précédentes ?

c. A500Ket P = 1bar, quelle sera la composition
finale du systéme (en partant de 2 moles de CO) ?

7. Simplifier le diagramme d’Ellingham fourni en
repassant en trait plein les portions de droites
ayant une réelle signification chimique ; indiquer
en outre sur le diagramme les domaines d’exis-
tence ou de prédominance des différentes especes.
On donne 2 298 K :

Espéce C(s) |CO (g) | CO, () | Oy (g)
AH O (K] - mol™) -110,4 | -393,1
SO(J-K'-mol) | 57 | 1976 | 213,7 | 2050

30 min

3)

Métallurgie de I'argent (E3A)

Largent a I’état natif ne constitue pas une source
importante de ce métal. Pres de la moitié de la
production mondiale d’argent provient de gise-
ments argentiferes de plomb et de zinc. Au cours
de lélaboration industrielle de argent, le minerai
est broyé puis enrichi. Lélimination du zinc

> Corrigé p. 204

seffectue par distillation autour de 1500 K et
I’argent et le plomb restants sont séparés au cours
d’une ultime étape appelée coupellation. Celle-ci
consiste a oxyder le mélange fondu plomb -
argent a une température de 1 373 K.

Afin d’étudier la coupellation, les diagrammes
d’Ellingham relatifs aux couples ci-dessous sont
représentés sur la figure :

Courbe passant par A et B : couple (1) : Agy, O/Ag.
Courbe passant par C et D : couple (2) : PbO/Pb.

A.GO(K] - mol-!)

580 1160 1235 1380 T(K)

T
i
'
'
i
'
'
i
'
'
i
'
i
'
'
i
'
'
i
'
'
i
'
'
i
'

C

Ces diagrammes ont été construits avec des équa-
tions d’oxydation écrites avec un nombre stoechio-
métrique égal a un pour le dioxygene.

1. Ecrire les réactions d’oxydation pour les cou-
ples étudiés.

2. Identifier les domaines des différents composés
et préciser leur état physique solide ou liquide en
expliquant les ruptures de pente observées aux
points particuliers.

3. Déterminer les équations des segments caracté-
ristiques des couples (1) et (2) pour des températu-
res inférieures a 1 380 K.

La pression atmosphérique est notée PO et vaut
1 bar.

4. Que vaut la pression partielle de dioxygene
dans I’air libre sous la pression atmosphérique ?

5. Déterminer la température minimale 7', a
laquelle il faut chauffer de 'oxyde d’argent a I'air
libre pour obtenir sa décomposition.

6. Lors de la coupellation, le mélange argent —
plomb est chauffé en présence d’air sec a la tempé-
rature 7y = 1373 K. Calculer Iaffinité chimique
de la réaction d’oxydation du plomb a cette tem-
pérature. Justifier ce procédé et expliquer com-
ment la récupération de largent doit pouvoir
s’effectuer.

© Nathan, classe prépa
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s’entrainer

On donne 2 298 K :

0 0 0

(g ol )| K- ol )| (gl | PenSite o (€
Ag (s) 0 42,5 11,3 1235
Ag,0 ()| -31,1 121,3 1 380
Pb (s) 0 64,8 51 588
PbO (s) | -219,1 66,5 11,7 1160
0, (g) 0 205,0
Ag (liq) 9,75
PbO (liq) 9,50
4) 30 min

> Corrigé p. 205

Etude de la réaction d’oxydation
d’un métal (d'apres E3A)

On étudie ici sous quelles conditions de tempéra-
ture et de pression, un métal peut étre oxydé sui-
vant la réaction : Métal + O, = Oxyde [I]

1. Définir la variance v du systeme a I’équilibre.
La calculer dans le cas ot métal et oxyde sont
dans des phases solides ou liquides non miscibles.
Commenter le résultat obtenu.

Le tracé des diagrammes d’Ellingham de I'argent et
de l'aluminium (pour une mole de dioxygene) est
reproduit sur la figure donnée a la fin de I'énoncé.

2. Rappeler «les conditions de 'approximation
d’Ellingham ».
Que représentent sur ce diagramme I'ordonnée a
Iorigine et la pente d’une droite ? Comment expli-
que-t-on un changement de pente sur une courbe
d’Ellingham ?

3. Dans l'intervalle de température [298 K-2 200 K],
exprimer I'enthalpie libre standard de la réaction
d’oxydation du nickel en fonction de la tempéra-
ture, pour une mole de dioxygéne, en se plagant
dans P'approximation d’Ellingham. Tracer sur la
figure le diagramme correspondant au nickel sur
cet intervalle de température.

4. Quelles sont les conséquences d’une augmenta-
tion de température a pression constante, puis
d’une augmentation de pression a température

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

constante, sur cet équilibre ? (justifier qualitative-
ment la réponse)

5. Sur le méme graphique tracer le graphe de

P
RT In (TOOQ) en fonction de la température, pour

les deux pressions partielles suivantes :
Pg, = 0,2 bar et 10-19 bar.

6. En utilisant Iaffinité chimique, retrouver les
domaines d’existence du métal et de 'oxyde sur le
diagramme d’Ellingham, pour une pression par-
tielle de dioxygene de 10-10bar.

7. Evaluer, en utilisant la figure et en reportant les
éventuels tracés :

a. pour 'argent, la température d’équilibre d’oxy-
dation dans ’air ;

b. pour le nickel et 'aluminium, la pression de
dioxygene a I’équilibre, appelée pression de corro-
sion, a 1 600 K.

(I1 est rappelé que Pair renferme 20 % de dioxygene).

8. Expliquer pourquoi la plupart des métaux
subissent dans 'air une oxydation a la température
ambiante.

Dans quel domaine de pression de dioxygene
devrait-on opérer pour que le nickel ne soit pas
oxydéal000K?

9. Ces métaux subissant 'oxydation dans Iair
doivent en étre protégés. Citer deux méthodes
usuelles pour éviter ce phénomeéne.

P
A,G® (kJ - molT) et er(?o;) (kJ - mol1)

300

l_10-5
_300 10

SEESEERIN Tl
—600 L | J:AI
ok : j 10-15
500 LLiiiy
o . 1020
1200 — -
L1 L Mo
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Données -
Pour Ni: T, = 1725 K

Ay H® = 17,6 k] -mol-!.
Pour NiO : T, = 2 263 K.

On donne a 298 K I'enthalpie standard de forma-
tion et ’entropie molaire standard :

Elément ou composé Ni NiO 0,
AH® (K] - mol ) 0 | -2446 | 0
S$%(J-K!-mol?!) 29,9 38 205,2

5) 15min

Oxydation du fer par voie séche
(d'aprés Concours Archimede)

> Carrz'gép.207

La dépendance en température des variations
d’enthalpie libre standard de réaction des équili-
bres entre le fer et ses oxydes est donnée dans la
figure suivante :

Diagramme d’Ellingham du fer et de ses oxydes

A,G° (kJ - mol™)
500 1000 1500 (3) 2000
; ' > T (K)
850 K !
-50 '
. (2
—-100 ]
' “4)
. (1)
-200 ;

Fe+%02=FeO (1)

3 Fe0+% 0, = Fe,0, (2

2Fe;0,+5 0, = 3Fe,0; (3)

g Fe+% 0, = 2-1 Fe,0, (4)

AGY = —259,4-10%+ 63T J - mol~!
AGY = -312,1-103+125T J - mol~
A,GS = -250,0 -103 + 142 T J - mol-!
AGY = -272,6 103+ 78T J - mol~!

1. Montrer que suivant la valeur de la tempéra-
ture 7'il peut y avoir dismutation de FeO en Fe et
en Fe;O,. Ecrire ’équation de réaction traduisant
cette transformation et calculer la variance du sys-
teme. Commenter le résultat obtenu.

2. Simplifier le diagramme d’Ellingham et détermi-
ner les domaines de stabilité des différentes especes.

3. On appelle pression de corrosion et on note
P ala température 7, la pression partielle en

dioxygene a partir de laquelle le métal est oxydé a

la température 7" Calculer P, a T, = 250 °C

eta Ty = 1000 °C.
4. Quelle est la succession des couches d’oxydes
qui se forment a la surface du fer en présence de
dioxygéne ? On envisagera différents cas selon la
température d’étude.

6)

Croissance de la couche d‘oxyde
(d’apres concours Archiméde)

corr

30 min
> Corrigé p.207

Remarque : 11 est préférable d’aborder cette partie
quand le cours de physique sur la diffusion a été
traité.

Cet exercice est la suite de I'exercice 5.

1. La cinétique d’oxydation d’une surface métalli-
que obéit a une loi de la forme X, = £f(¢) on
Xy est I'épaisseur de la couche d’oxyde formée
en un temps £ k est une constante de vitesse et
f(2) une fonction de £ On admet le schéma réac-
tionnel suivant pour un métal M donnant un seul
oxyde MO :

* Mise en solution d’atomes de métal dans 'oxyde
a linterface métal/oxyde (1)

* Diffusion des atomes métalliques dans la pelli-
cule d’oxyde (2)

* Oxydation des atomes métalliques en surface (3)
Soient C la concentration en métal a la surface de
la couche d’oxyde et C; la concentration en métal a
Pinterface métal/oxyde. On suppose le métal non
oxydé a l'instant initial ¢ = 0. La concentration en
meétal dissous dans la couche d’oxyde reste faible.

concentration
en atomes M oxyde

C MO

oxygéne

0 XOX
La cinétique de 'oxydation dépend du rapport A
(rapport de Pilling-Bedworth) :
_ M(MO)p(M)
MM)p(MO)

© Nathan, classe prépa
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s’entrainer

M(MO) et M(M) sont les masses molaires de
I'oxyde et du métal ; p(MO) et p(M) sont les
masses volumiques de 'oxyde et du métal.
Donner I'expression du volume molaire V(MO)
de 'oxyde MO en fonction de M(MO) et de
p(MO). En déduire la signification physique du
rapport de Pilling-Bedworth.

2. Lorsque A > 1, le film d’oxyde recouvre com-
pletement la surface du métal et 'étape cinétique-
ment déterminante est étape (2). On admet que
la diffusion obéit a des lois de méme nature que
celles qui régissent la conduction de la chaleur. La
masse dm du métal M qui diffuse a travers une sec-

tion s de la couche d’oxyde, pendant le temps d¢,

est donné par la loi de Fick : dm = —Ds(cll—gdt.

D est une grandeur positive appelée coefficient de

diffusion et (—i-g est le gradient de concentration de
métal dans la couche d’oxyde.

a. Quelle est la signification du signe — dans
I’expression de la loi de Fick ?

b. Déterminer le gradient de concentration, sup-
posé constant, en fonction des concentrations C;
et C; et de I'épaisseur de la couche d’oxyde X .
c. Donner une relation entre m (masse de métal
ayant diffusé au bout d’un temps ¢ et donc trans-
formé en oxyde), s, A, p(M) et X .. On pourra
trouver une égalité entre les quantités de matiéres

de métal ayant diffusé et d’oxyde formé par I'oxy-
dation du meétal, ’équation de réaction étant

M+%o2 - MO.

d. En déduire une équation différentielle vérifiée
par X, .. Montrer alors que la loi cinétique de
variation d’épaisseur de la couche d’oxyde
conduit a une loi parabolique X, = kAt.

3. Des études d’oxydation du fer a 900 °C ont
fourni les résultats suivants, ou X, est 'épaisseur
de la couche d’oxyde Fe,O4, X, est 'épaisseur

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

de la couche d’oxyde Fe;O,, X est I'épaisseur
totale de la couche d’oxyde.

Z(min) | 10 | 20 | 30 | 100 | 200 | 500 | 1000
o 6
X 10% 1696 | 1,35 | 1,65 | 3,02 | 497 | 675 | 9.55
(m)

o 6
X, 10° 1 5 99 | 554 | 679 | 12,40 | 17,58 | 27,21 | 39.20
(m)

o 6

X( 1)0 105 | 149 | 182 | 333 | 471 | 745 | 1053
m

Montrer que la loi parabolique de la question 2.d
est vérifiée pour les trois oxydes de fer et calculer
les constantes de vitesse associées £; pour i=1,2,3
correspondant respectivement a la formation des
oxydes Fe, O3, Fe;O, et FeO.

)

Transport de dichlore (d'apres Mines Ponts)
sans calculatrice

20 min
> Corrigé p.208

On souhaite utiliser une canalisation en cuivre
pour transporter du dichlore a 400 K sous une
pression de 2 bars.

A 298 K Cu(s) |CuCl(s)  CuCly(s) | Cly(g)
A¢H® (K] - mol™) 0 | -140 | -220 0
SO (J-molt - K | 33 86 108 | 220

1. Construire le diagramme d’Ellingham des chlo-
rure pour le cuivre en tenant compte de Cu, CuCl
et CuCl,,.

2. Discuter de la stabilitt de CuCl, simplifier
éventuellement le diagramme.

3. La canalisation en cuivre est-elle corrodée dans
les conditions d’utilisation ? Si oui, en quel chlorure ?

© Nathan, classe prépa



corrigés

Tester ses connaissances

b 1 Réponse b. Clest le quotient réactionnel qui
vaut 1, K ne sera égal a 1 que si A.G° = 0.

2 Réponse a. Lorsque métal et oxyde sont solides

0 P .
k=2 it AG = -RTInK'= RTln( 02(,) q)_
0Oy @ p
2 €q
Les droites d’Ellingham correspondent donc au tracé
P 0O,. éq
de RT ln( P20 )

En dehors des droites il y a rupture d’équilibre, un
point du plan a comme coordonnées :

T

P,y
RTIn( )

3 Réponse b. A Iéquilibre chimique A,G = 0 et
on ne trace pas 0 = f(7T)!

0 Pq &
En fait A,G = —RTln(ﬁ) = RTln| 202% |,
o Py,
4 Pour Py, = Pg ¢ le systtme est a équilibre

chimique, les trois phases sont présentes. Le point
figuratif du systéme se trouve sur la droite d’Ellin-

0 POQ,éq
gham A.G)(T) = RTln( Do )

Pour cet équilibre :

0 Pq .
AG = —RTln(E-) — RTIn| —22% |,
0 Py,

Si, a T fixée, on impose Py > Pg, o, alors
A,G < 0. Le systeme évolue dans le sens de la con-
sommation de M jusqu’a disparition de ce dernier.
Seul loxyde existe (a cette température) pour
Py, > Pg, ¢q- Le point représentatif du systéme est
au-dessus de la droite d’Ellingham ; au-dessus on a
donc existence de 'oxyde.

De méme, en dessous de la droite : Py, < Pg, ¢
conduita A .G > 0, on a rupture d’équilibre et on se
trouve dans le domaine d’existence du métal.

5 Soit 'équilibre de changement d’état d’un corps

pur A: o = p. Dans les conditions standard

(P = P%=1bar), le quotient réactionnel a I'équili-

bre vaut :

0. . = activité de A pur dans sa phase B sous P°
"¢ 7 activité de A pur dans sa phase o, sous PO

1 _
==L

Alors K0 = Q, ¢,
ture du changement d’état 7' :
AGY = —RTIn(K°) = 0.
Puisque A.G° = A H°-TA_ 8" on en déduit, a la
température de changement d’état que :
A G H®
Ty,

= 1, ce qui donne a la tempéra-

A(:h §0 =

6 1. Les températures d’ébullition des métaux cor-
respondent aux abscisses des points anguleux. On a
donc Ty, (Cd) < Ty, (Zn) < Ty (Mg).

2. Réponse b. Pour Py = 1 bar, le carbone réduit
Poxyde de cadmium si sa courbe d’Ellingham est
placée au-dessous de celle de Cd. Ceci n’est valable
qu’a partir de 750 K environ.

3. Réponse a. Pour P = 1 bar, il suffit de se pla-
cer dans un domaine de température pour lequel la
droite d’Ellingham du carbone est au-dessous de
celle du cadmium mais au-dessus de celle du zinc. Il
faut se placer entre 750 K et 1 200 K environ.

4. Réponse a. La droite d’Ellingham relative au
magnésium est toujours au-dessous de celle relative
au cadmium.

5. Réponse b. Loxyde de zinc sera réduit lui aussi.

© Nathan, classe prépa
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corrigés

Savoir appliquer le cours

b T A 1000K, on calcule AG" = —495 kJ - mol-!,

1
P 0,, éq
pPo

. AGO
on en déduit P, = Poexp(ﬁ) =~10-26 bar.

par ailleurs A,G° = -RTIn(K°) = -RTIn

2 Loxyde étant neutre, la somme des degrés d’oxy-
dation dans 'oxyde est nulle. Comme I'oxygene est
au degré -II (on a « O?" » dans un oxyde) on trouve
les degrés d’oxydation du fer :

Fe | FeO |Fe;O, Fe,0O4

Degré d’oxydation | 0 | +2 +§ +3

Si la valeur g pour Fe;O, peut surprendre, c’est

simplement parce que Fe;O, correspond a un
oxyde mixte. Dans le cristal Fe;O, existent des ions
Fe’* et Fe? : Fe O, = {1Fe2t, 2Fe3+, 402-}.

Les équations de réaction mises en jeu sont (en se
ramenant 2 1 mole de O, gazeux)

2 Fe+ 0Oy = 2 FeO; 6 FeO+ 0, = 2 Fe;O,;

4 Fe,0,+0, = 6 Fe,045 5 Fe+ O, = § Fe,0,.

3 1. Pour rendre compte du fait que Al réduise MgO
pour T > 1750 K, il faut que les domaines de stabilité
de Al et MgO, au-dela de Pintersection soient disjoints.
On en déduit que le couple Mg/MgO est tracé en cou-
leur alors que le couple Al/Al,Oj est tracé en noir.

AGOA 1750 K

2. Aux différents points anguleux 4, B, C on a un
changement d’état.

La pente augmente apres le changement d’état (ou
l'ordonnée a lorigine diminue), ce qui traduit un
changement d’état du métal, sa fusion puis son ébul-
lition.

En effet, quand le réducteur est a I’état liquide au lieu
d’étre a état solide (ou a D'état gazeux au lieu d’étre a
P’état liquide) la diminution du désordre est plus impor-
tante pour le systéme siege d’une transformation chimi-
28 M +0,(g)=2 M,0;,
Lentropie standard de réaction est donc plus négative
et donc la pente de la droite d’Ellingham est plus
importante (puisque A,G*(T") = A,H'-TA.S°).

On peut aussi dire que 'ordonnée a l'origine, qui
correspond a I'enthalpie standard de cette réaction,
diminue.

AIHO = %AfHO(MaOb) - Q%IA{HO(M) - AfHO(O2).

Les enthalpies standard de changement d’état (lorsque
la température augmente) sont des grandeurs positives.
Si A,H° diminue, c’est parce que AH°(M) aug-
mente, le changement d’état concerne le métal.

que modélisée par

Ainsi : (A) correspond a la fusion de Mg, (B) a
’ébullition de Mg et (C) a la fusion de Al

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa
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S’'entrainer

11 Le point A correspond a la fusion de 'aluminium.
Pour T' = T, Téquilibre chimique Al(s) = Al(£) est
établi. Onadonc O, = KTy avec O, = 1 car 'équi-
libre ne met en jeu que des phases condensées pures.

Par définition de la constante d’équilibre thermodyna-
AfusHO
Ao S0
AN.: Ap HO = A;HO(AL(E)) — A;HO(A(s)) 5

ApeH® = 10,6 kJ - mol™!

et Ap, SO = SO(AL(C)) - SO(Al(s)) ;

ApeS® = 39,6-28,3 = 11,3] - mol™! - KL

On trouve T, = 938 K.

mique, il vient Ay G'(T ) = 0, soit T'y=

2. Pour la courbe (3), 'équation de réaction associée est

2 C(S)+0y(g) = 2 CO(g). Y viy=2-1=1>0,

1
Pentropie standard de réaction est donc positive et
la pente de la courbe est négative.
3. a. Le carbone peut réduire Nb,O; dans un domaine
de température pour lequel la droite d’Ellingham rela-
tive au carbone est située au-dessous de celle relative au
niobium c’est-a-dire pour environ 7 > 1500 K.

b. Léquation de réaction traduisant cette réduction est :
Nb,O;(s)+5 C(s) = 2 Nb(s)+5 CO(g) (4).

c. Calculons 'enthalpie standard de réaction (4). (4) est
une combinaison linéaire des équations de réactions

(1) % Nb(s) + O, (g) = % Nb,O;(s)

etde (3) 2 C(s) + Oy(g) = 2 CO(g). Ona:

(4) = g((3)—(1)). 1l vient A H' = g(Ang—ArH?)- )

Or, d’apres le diagramme d’Ellingham fourni

Ang > ArH(l). On a donc Ang >0, la réaction est
endothermique.

d. II sera nécessaire d’apporter de 'énergie au systéme
pour réaliser cette réduction de I'oxyde de niobium. On

a tout intérét a trouver un réducteur plus économique
d’un point de vue énergétique.

4. a. Quelle que soit la température, la droite d’Ellin-
gham relative a Paluminium est située au-dessous de
celle relative au niobium. On peut également obtenir du
niobium par réduction de Nb,O; par I'aluminium.

b. Léquation de réaction traduisant cette réduction est :

Nb,O; (s) + 13_0 Al(¢) =2 Nb (s) +§ ALO;(s) (5).
C.

0o _ 5
ArH5 =

= DAHOAL0,) - AHO(Nb,O;) 3 AH(AL(D)).

AN A H) = 3 (~1680) ~ (~1900) ' X (10,6) ;
A H°=-935K] - mol™.

5. La transformation subie par le systéme est
adiabatique : la quantité de chaleur échangée entre le
systeme et le milieu extérieur est donc nulle. La trans-
formation se fait a pression constante, le transfert de
chaleur est égal a la variation d’enthalpie du systeme.
On adonc AH = 0.

La transformation étudiée est totale, les réactifs sont intro-
duits en proportions stcechiométriques: 7 mol de
Nb,Oj; pour 10/3 n mol de Al. Pavancement maximal
de la réaction vaut donc 7 mol.

La transformation étudiée peut étre décomposée en :

* Une transformation chimique a 1 000 K et a pression
constante jusqu’a 'avancement 7, au cours de laquelle la
variation d’enthalpie est AH (chimique) = nA H g.

* Un échauffement isobare des produits formés a savoir
2n mol de Nb (s) et 5/3 n mol d’alumine qui voient leur
température passer de 1 000 K a 7. Cette transforma-
tion entraine une variation d’enthalpie du systeme :

AH{(physique) = (zncf,(Nb) " gncg(Alps))(z;- 1000).
On a donc :
nA HO + (Qan(Nb) + gnC'z(AIQO«d))(Tf— 1000) = 0.

AN.: T, = 1000 - — 935000 .
(2><26+§><80)

Une telle température est bien str irréaliste.

T~ 6 045 K.

21 Lapproximation d’Ellingham consiste & considé-
rer Penthalpie standard de réaction et I’entropie
de réaction indépendantes de T en dehors de tout
changement d’état.
2. C(s) + O4(g) = COy(g) (1)

2 C(s) + Oy(g) =2 CO,(g) 2)

2 CO(g) +0,(8) =2 CO(g) ()

3. La pente est donnée par I'opposé de 'entropie stan-
dard de réaction.

Pour (1), A8 = 213,7-205,0 - 5,7

& pente(1) = -A,S} = -3 J- mol! - K.

Il s’agit du tracé b.

Pour (2), A,S) = 2x197,6 - 205,02 x 5,7

& pente(2) = -A.S) = -178,8] - mol ™ - K™\,
Il s’agit du tracé c.

Pour (3), A, S5 = 2x213,7 - 205,0 -2 x 197,6
& pente(3) = -A_S; = 172,8 J - mol! - K™,
11 s’agit du tracé a.
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4. A T = 1000K, les enthalpies libres standard de
réaction sont trés négatives de Pordre de —400 k] - mol ~!
soit une constante d’équilibre thermodynamique
~AG(T)
RT

Ceci signifie que partant d’'un mélange stcechiométrique
de réactifs, 'état d’équilibre chimique du systéme sera
tres favorable aux produits. Les réactions peuvent
étre considérées comme quantitatives.

KT) = exp( ) de l'ordre de 1020,

5. La droite d’Ellingham sépare le plan en deux régions,
la région du dessus correspond au domaine d’existence
ou de prédominance de 'oxyde et celle du dessous au
domaine d’existence ou de prédominance du métal.

he 980 K T

i co,
i co

Pour 7' < 980K, CO(g) est au-dessus de (c) et en des-
sous de (a). CO(g) présente donc dans cette zone de
température deux domaines de prédominance disjoints,
CO(g) n’est pas stable pour 7 < 980 K. On envisage
la réaction de dismutation du monoxyde de carbone :

2 CO(g) = C(s)+COx(g) (4)
6. a. Calculons I'enthalpie standard de réaction.
AH) = -393,1-2x(~110,4)
& A H) = -172,3 K] -mol ™!

et AS) = 213,7+5,7-2x197,6

& AS) = -1758] -mol! - KL T, = =2
AN.: T, = 980K. AcSs
b. Il n’est pas surprenant de retrouver la température
limite du domaine de stabilité de CO(g).

c. Calculons ArG2(500).

AN.: AG) = — 172300 + 500 x 175,8

= AGy = -84,4k] - mol .

Calculons K2(500). Kg(T) = exp(fA}{(;?).

AN. : KJ(500)=6,6 - 108 > 1.

n .
La dismutation est quantitative : ngp, = CQ—O’I ~ 1 mol et
U o co, 0
Pco,= P. Aléquilibre chimique, 5 = K.
(Pco)

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

. [P
1l vient P = |—P°.
CO KZ

AN.: P = 3,9.107 bar et P¢g, =1 bar.

n, n,
Or, Pog = xcoP avec xcg = 0 X0
fico + co, Mco,
P
car ngy <K nep,. Il vient xgo = % =3,9-10°°
d’ot ngg = 3,9 - 10-° mol.
A,G°(KJ- mol-)
500 1000 1500 2000 T®
-100
CO4(9) .
—200 prédominance E'
~300 -7
980K - —
_ .- CO(g)
400 T S EEEIIh o'rﬁihéﬁéém
—500 C(s) DR
existence T~
~600

) 3 1. Pour (1), 4 Ag+ O,(g) = 2 Ag,0.

Pour (2), 2 Pb + O,(g) = 2 PbO.

2. Dans un diagramme d’Ellingham, le domaine d’exis-
tence de 'oxyde se situe au-dessus de la droite d’Ellin-
gham et le domaine d’existence du métal se situe en
dessous de cette méme droite.

La pente des droites correspond a 'opposé de I'entropie
de réaction de la formation de I'oxyde. Les ruptures de
pente correspondent aux changements d’état.
%ﬂ M+0O, = %

pente = —A, 80 = 27“ x SO(M) + §°(O,) - % x S9(M,0,).

Maob’

Pour une équation de réaction

Or, I'entropie molaire d’'un constituant liquide est plus
grande que celle du méme constituant solide.

Quand le métal change d’état, la pente augmente ; cela
correspond aux points 4 et C'sur le graphe.

Quand l'oxyde change d’état, la pente diminue ; cela
correspond aux points B et D sur le graphe.

Pour (1), pour 7' < 1 235 K, Ag et son oxyde sont solides,
pour 1235 K<T<1380K, Ag est liquide et son
oxyde est solide

et pour 7' > 1380 K, Ag et son oxyde sont liquides.
Pour (2), pour 7' < 588 K, Pb et son oxyde sont solides,
pour 588 K <7 < 1160 K, Pb est liquide et son oxyde
est solide

et pour 7' > 1160 K, Pb et son oxyde sont liquides.

3. Pour (1) :
Pour T'< 1235 K, P’équation de réaction a considérer
est 4 Ag(s) + Oy(g) = 2 AgyO(s).
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AH) = 2% (-31,1) = —62,2k] - mol™! ;
AS) = 2x121,3-205,0-4%42,5

= -132,4 J - mol™' - K! ; soit :

A,G) = —62 200 +132,4 T (J - mol-!).

Pour 1235 K < T < 1380 K, soit 'équation de réaction
a considérer est 4 Ag(€) + Oy(g) = 2 AgO(s).
ArH(l)/ Arl—[(l)_Al'Ai:usI—IO(lag)
62,2 -4x11,3 = -107,4 kJ - mol™! ;

; A H'(Ag)
ASY = A8) -4t b
fus
e Ax11300 _ T
= —132,4- 2500 = 169,0 J - mol ™ K5

soit : A, Gy’ = — 107400 + 169,0 T (J - mol-1).

Pour (2) :
Pour 7' < 588 K, I’équation de réaction a considérer est
2 Pb(s) + Oy(g) = 2 PbO(s).
AHY = 2% (-219,1) = —438,2k] - mol™! ;
A,S) = 2x66,5-205,0-2x 64,8
= -201,6]-mol™'- K™ ; soit :

A,GS = — 438 200 + 201,6 T (] - mol-1).

Pour 588 K <7 <1160 K, I’équation de réaction a
considérer est 2Pb(£) + Oy(g) = 2 PbO(s).
AHy = A Hy—2A, H(Pb)

= —438,2-2x5,1 = 448 4 k] - mol ™! ;

A, H(Pb
ASY = ASH— 9=t (%)
Tfus
_ _2)(5100__ . -1, g-1
= 2016 - 252 = -218,9 ] - mol! - K

soit: A, Gy" = —448 400 + 218,97 (J - mol-1).

Pour 1160 K <7 <1380K, I'’équation de réaction a
considérer est 2 Pb(€) + O,(g) = 2 PbO(¥).
AHY = AHY +2A, H(PbO)
~4484 +2x 11,7 = -425,0 k] - mol ™! ;
A H(PbO)
Tfus

_ 2x 11700 _ 0
= -2189+ =5rep— = -198,7 - mol - K ;

ASY = ASY +2

soit : A,Gy” = — 425000 + 198,7 T (J - mol1).

4. Lair est composé de 20 % de dioxygene. La pression
partielle de dioxygene dans I’air libre vaut 0,2 bar.

5. Pour obtenir la décomposition de 'oxyde d’argent a
I’air libre, il faut que I'affinité chimique du systéme soit
Po

négative. Or, o, = —ArG(l)(T) —RTln(i)——).
02

sl <0 e — (=62 200 + 132,4T) — 8,314T1n((%) <0
& 62200-14587 <0
= T >427
On a donc T; = 427 K. A cette température, I'argent est
bien solide et non liquide.
Remarque : on peut aussi, comme dans I'exercice 4 de la
rubrique « savoir résoudre », tracer sur le diagramme
d’Ellingham la droite d’équation —13,47 et constater
qu’elle coupe la droite d’Ellingham dans le domaine ou
Ag est solide.
6. A 1373 K, le plomb et son oxyde sont a ’état liquide.
0
sy = —ArGg”(TZ)—RTQIn(P—).
Py,
AN.:
sy = — (— 425000 +198,7 x 1373) - 8,314 x 1373 1n(0—12)
~ 133800 ; sy = 133,8 k] - mol. ’
Laffinité chimique est positive, le systeme ne peut évoluer
que dans le sens direct, le plomb reste sous forme d’oxyde.
On chauffe le minerai a 1373 K, 'oxyde d’argent se
décompose et on obtient de largent a I'état liquide.
Loxyde de plomb reste sous forme d’oxyde et est lui aussi
a Détat liquide. Largent liquide étant plus dense que
I'oxyde de plomb liquide et les deux liquides n’étant pas
miscibles, 'argent peut étre soutiré apres décantation.

) 4 1. La variance d’un systeme est le nombre de para-

metres intensifs dont expérimentateur peut fixer les
valeurs pour que le systéme atteigne un état d’équilibre.

On doit connaitre trois parametres intensifs de composi-
tion xy;, Xno et ¥p et deux parameétres intensifs phy-
siques P et I Ni et NiO constituent des phases
condensées pures, on a donc xy; = 1 et o =1
O, est le seul gaz P, = P et a I'équilibre chimique,
0, = KO 1 Yy a quatre relations entre parametres inten-
sifs. On a donc v = 5—-4 = 1. Le systtme est mono-
variant.

Si T est fixée, alors Pg 4 est parfaitement définie ; si
Pq ¢ est fixée, alors T est parfaitement définie ; si on
fixe T'et Pg,, il y a trés peu de chance que I'état final
soit un état d’équilibre.

2. Dans le cadre de lapproximation d’Ellingham, il
faut considérer que A, H° et A S° sont indépendants de
la température en dehors de tout changement d’état.
Lordonnée a I'origine représente 'enthalpie standard de
réaction (2 298 K) de la réaction de formation de 'oxyde a
partir du métal ramenée a une mole de O,(g).
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La pente représente I'opposé de l'entropie standard de
réaction (2 298 K) de la réaction de formation de I'oxyde a
partir du métal ramenée a une mole de O, (g).

Un changement de pente sur un diagramme d’Ellingham
correspond a un changement d’état de 'oxyde ou du métal.

3. Pour T <1725 K, Péquation de réaction de forma-
tion de Poxyde est : 2 Ni(s) + Oy(g) = 2 NiO(s) (1)
pour laquelle :

{ArH? = 2A;HO(NiO)

A.S) = 289(NiO) - 2.89(Ni) — $°(0,)
AH) = -489,2 kJ - mol!

80 =76,0 -205,2 - 59,8 = ~189,0 J - mol-1. K-
Pour 7> 1725 K, I’équation de réaction de formation
de l'oxyde est : 2 Ni(€) + Oy(g) = 2 NiO(s) (2).
Cette équation de réaction apparait comme une combi-
naison linéaire de 'équation (1) et de 'équation de réac-
tion associée (ch) liée a la fusion de Nifs) :
(1) 2 Ni(s) + Oy(g) = 2 NiO(s)
(ch) Ni(s) = Ni(£)
(2) = (H-2x(ch) 2 Ni(€) + Oy(g) = 2 NiO(s)

soit

AHj =~ 20, HO+ A H) = ~524,4 kJ - mol !
0

A H
A,Sy =272

vap

+A,S8) = -209,4 J- mol . K-

4. Le systtme étant monovariant toute modification
d’un des parametres intensifs du systéme entrainera la
rupture de I’équilibre.

a. La réaction de formation de I'oxyde étant une réac-
tion exothermique (ordonnée a 'origine négative), toute
élévation de température a pression partielle en dioxy-
géne constante entrainera une évolution du systeme
dans le sens endothermique c’est-a-dire dans le sens
d’une consommation de 'oxyde.

b. D’aprés la loi de Le Chatelier, une augmentation de
pression a température constante entraine une évolution
du systéme dans le sens d’'une diminution de la quantité de
gaz donc ici, dans le sens d'une consommation du métal.

5. Tracé de I'abaque : ¢.f graphe.

6. La pression en dioxygéne étant fixée et égale a
10-19bar, le point représentatif du systéme se trouve sur
la droite d’équation R7'In(10-19).

Si le point représentatif du systéme est au-dessus de la
droite d’Ellingham alors RTln(POQ) > RTln(POT em):
Or, pour un systeme constitué de métal M, d’oxyde
MO et de dioxygene gazeux, I’affinité vaut :

0 /5
o = RTln(ﬁ) - RTln| 2
Qr P 0,, éq
< 9 > 0: le systtme évolue dans le sens de la consom-
mation du métal. On est dans la zone d’existence de
Poxyde.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

Si le point représentatif du systéme est au-dessous de la
droite d’Ellingham alors :

RTIn(Pg,) <RTIn(Pg, ) & A <0: le systeme
évolue dans le sens de la consommation de ’oxyde. On
est dans la zone d’existence du métal.

7. Dans l’air sous 1,0 bar, PO2 = 0,2 bar.
a. Il suffit de déterminer I’abscisse du point d’intersec-
tion de la droite R7'In(0,2) avec la droite d’Ellingham

de I'argent et de son oxyde. On trouve T'=380 K.

b. Il suffit de tracer la droite passant par l'origine et cou-
pant la droite d’Ellingham du métal étudié au point
d’abscisse 7' = 1 600K, la lecture sur Paxe vertical de
droite permet une évaluation de la pression en dioxy-
gene a I'équilibre.

Pour Al, on trouve Pg o= 10-%5 bar ; pour Ni, on
trouve Pg =107 bar.

8. En général, les enthalpies standard de formation des
oxydes sont trés négatives. Les droites d’Ellingham cor-
respondent a des points d’ordonnée négative. I’abaque
de pression correspondant a P = 0,2 bar est donc
totalement contenue dans le domaine d’existence de la
quasi-totalité des oxydes : les métaux sont oxydés par le
dioxygene de Iair.

Pour que le nickel ne soit pas oxydé a 1 000 K, il fau-
drait se placer a une pression de dioxygeéne inférieure a
la pression de corrosion a 1 000 K.

Calculons la pression de corrosionde Nia 1 000K : P .
est la pression d’équilibre du systeme NiO, Nia 1 000 K.

P
1l vient : A,GY(1 000) = RTln( 1;3‘)
d’on P, = 2,1-10-16 bar.
Il faut se placer a Po < 2,1 - 10-16 bar.

9. Pour protéger le métal, on peut le peindre ou le
recouvrir d’'un autre métal qui sera oxydé mais dont la
couche d’oxyde est imperméable a I’air.

Po
AGO (kJ - mol) et RTIn( -
300 F oo PO

) (kJ - mol1)

-300

-600

-900

—-1200
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) 5 1. a. AG°(J-mol)

850 @ TK

FeO

Pour 7' <850 K, l'oxyde de fer FeO présente deux
domaines d’existence disjoints. FeO se dismute. FeO ne
peut exister pour 7' < 850 K.
Léquation de réaction de cette transformation est :
4 FeO(s) = Fe(s) + Fe;O,(s).

Le systéme contient 3 constituants, il faut donc connaitre
trois parametres intensifs de composition xp.o, g0, et
X, etla température est le seul parametre intensif physi-
que a considérer en présence uniquement de phases con-
densées. Par ailleurs, les solides étant non miscibles, la
fraction molaire de chacun d’eux vaut 1 et a I'équilibre
chimique, on peut écrire que Q, = K°T7). On a donc
quatre relations. Le calcul de la variance conduit a
v =4-4 = 0. Le systeme est zérovariant. Cela signifie
quil y a une température et une seule, si elle existe, pour
laquelle les trois solides peuvent coexister. C’est la tempé-
rature d’inversion du systeme. Ici, cela correspond a
T, = 850 K.
b. Pour 7' < 850 K, FeO n’existe pas. On peut donc sup-
primer, sur le diagramme d’Ellingham, les portions de
droites correspondant aux couples FeO/Fe et Fe;O,/FeO.
Pour 7> 850 K, Fe et Fe;O, présentent des domaines
d’existence disjoints. Ils ne peuvent coexister a de telles
températures, ils se transforment suivant :
Fe(s) + Fe;O,(s) — 4 FeO(s). Léquilibre entre Fe et
Fe;O, ne pouvant se produire, on peut supprimer, sur
le diagramme d’Ellingham, la portion de droite corres-
pondant au couple Fe;O,/Fe.
On garde finalement le diagramme suivant :

AGO (kJ - mol)
850 ey

) 6 1. Ona p(MO) =

c. T, =250°C =523 K
et 7, = 1000 °C = 1273 K.
Pour T, Fe sera corrodé en Fe;O,. La pression de

corrosion recherchée correspond a la pression partielle
en dioxygene lorsque I'équilibre entre Fe et Fe;O, est

réalisé a la température 7';. On calcule ArGi(T B
A,GJ(523) = —231 806 J - mol-!. On calcule Ky(T)):

AGUT
Ky(T))= exp[—%} doit K)(T)) = 1,42 - 10%.
1

Enfin, 'équilibre étant réalisé, 0., = KX(T 1) avec

PO\
Qr4 = (Pcorr)z.
0
Il vient P, = —— = 5,0 - 107 bar.

4
On refait les calculs précédents mais en prenant ArG? (Ty).

On trouve A,G\(Ty) = 179 201 J - mol-!,
K)N(T,) = 2,25-107 et P, = 2,0 - 10-15 bar.

d. Deux zones de température sont & considérer suivant

corr

que FeO existe ou n’existe pas.

Pour 7' < 850 K, on aura en partant du métal, une cou-
che de Fe;O, puis une couche de Fe,Oj.

Pour 7 > 850 K, on aura en partant du métal, une cou-
che de FeO, puis une couche de Fe;O, et enfin une
couche de Fe,O,.

M(MO)

V(MO)

MMO)
p(MO)

M(MO)

p(MO) _ V(MO)
MM) V(M)
p(M)

des volumes molaires de 'oxyde et du métal.

d’ou V(MO) =

Alors: A = représente le rapport

2. a.lly a diffusion d’'une espéce des zones ou la con-
centration en cette espéce est élevée vers les zones ou la
concentration en cette espéce est faible.

Or dc < 0 et dmdoit étre positif d’ou la nécessité de ce

dx
signe —.
b. Le gradient de concentration est donné par la pente
de la droite donnant la concentration en atomes en fonc-
tion de X, épaisseur de la couche d’oxyde :

dC _ CA‘_Ci
dx ~ X

(0.4

c. Soit n(MO) la quantité, exprimée en mole, d’oxyde

MO dans la couche d’oxyde d’épaisseur X, et de sur-
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corrigés

p(MO)sX,,
MMO) -
du métal M ayant diffusé et ayant été oxydeé :

n(MO) = n(M) =

face s: n(MO) =

Or, 'oxyde provient

L
M(M)’
MM)p(MO)sX,, . . .
W d’ou la relation recher-

chée (en multipliant numérateur et dénominateur par

Il vient : m =

p(M)sX,,

p(M) etenidentifiant A) :|m = A

= —Dsgdt

d. dm = P

dc¢ _ C,-G;
AVECE—=—

dx X

ox

M)sd X,
P—( )ASd X et dm

Léquation différentielle demandée est :

X, dX, = -D—=_(C,-C)dt

(M)

Il s’agit d’une équation différentielle aux variables sépa-
rables qui s’intégre simplement.

j " XdX = D(M)(Cs—Ci)J.;dt

PN [lxﬂ]j = D-2_(C,—C)It], dou:

2 (M)

X0X=kﬁ avec k= /— p(M)(C C)

3. On calcule dans un premier temps I’épaisseur
X; = X— X, - X, dela couche d’oxyde FeO.

Pour montrer que la loi parabolique est vérifiée, il suffit
de tracer X, = f( Jt) et de faire une régression linéaire
pour constater que I'on a bien une droite.

La loi parabolique est vérifiée. La valeur de la pente des
droites correspond aux valeurs de £.

{min) | 10 | 20 | 30 | 100 | 200 | 500 |1 000
Jt | 316 | 4,47 | 5,48 | 10,00 | 14,14 | 22,36 | 31,62
X, - 105 096 | 1,35 | 1,65 | 3,02 | 4,27 | 6,75 | 9,55
X,- 108 | 392 | 554 | 6,79 | 12,4 | 17,53 | 27,21 | 39,2
X, - 106 | 100,1 | 142,1 | 173,6 | 317,6 | 449,2 | 711 |1 004
X106 | 105 | 149 | 182 | 333 | 471 | 745 | 1053
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2

k; = 0,30 105 m - min-!
On trouve : | k& = 1,24 - 10- m - min~!
ky = 31,77 -10°5 m - min~!
Vérification de la loi parabolique
XOX
40
35 X y=1,234 x
2
30 R?=1,000
25
20
15 X y=0,302 x
10 R?=1,000
5 M/o/‘ =1,
0
0 10 20 30 40 ./t
Vérification de la loi parabolique
XOX
1000 X3
500 y=31,768 x
R?=1,000
0 10 20 30 40+t

Remarque : pour la croissance des couches de Fe; O, et
Fe, 04, ce n’est plus le métal Fe qui migre mais Fe?+.
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7 1. On se ramene a une mole de Cl, :

(1) 2 Cu(s) + Cly(g) = 2 CuCl(s)

AH) = 2 A;HO(CuCl) -2 AH°(Cu) - A;HO(Cly)
AH) = 2% (-140)—0—0 = —280 kJ - mol~!

A,S) = 2 §9(CuCl)-2 S$°(Cu) - S9(Cly)

AS) = 2x86-2x33-220 = —114 J - K-' - mol-!.
Donc A,G) = —280 + 0,114T (k] - mol™).

Avec CuCl au-dessus et Cu en dessous
(2) 2 CuCl(s) + Cly(g) = 2 CuCly(s)

AHy = 2 AHO(CuCly) — 2 A;HO(CuCl) — A;H(Cl,)
AHY = 2% (-220) - 2% (~140) - 0 = —160 K] - mol-!
A.S) = 289(CuCl,) - 25°(CuCl) - S§9(Cl,)

AS) = 2% 108-2x86-220 = —176 ] - K-! - mol-!
Donc A,Gy = — 160 + 0,176 T (k] - mol™).

Avec CuCl, au-dessus et CuCl en dessous.



A,GP (kJ - mol)
100

-100

-200

-300

—-400

0 200 400 600 800 1000

2. Le domaine de CuCl est non disjoint, CuCl est donc
stable sur ce domaine de température.

3. ATéquilibre :

PCIZ, éq
A,6" = -RTIn(K") = RTIn(—).

Cl
Laxe vertical représente également R7 ln(ﬁz).
Le point correspondant aux conditions expérimentales

T = 400K
A - e, s . , apparait sur le
0|25 ) =2 J - mo

diagramme dans le domaine de CuCl, :

le cuivre sera donc corrodé en CuCl,.

© Nathan, classe prépa
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Oxydo/réduction

en solut én’aqueuse,
piles et électrolyses

5 T Cellule galvanique ou cellule électrochimique

© Nathan, classe prépa

1.1. Définitions et conventions

Une cellule galvanique ou cellule électrochimique est 'ensemble constitué par deux
€lectrodes reliées entre elles par une jonction électrolytique.

Une électrode est 'ensemble constitué d’un conducteur électronique au contact d’un

conducteur ionique.

Lélectrode siege d'une oxydation est 'anode ; I’électrode siege d’une réduction est
la cathode.

La jonction €lectrolytique peut-étre une paroi poreuse ou un pont salin (électrolyte retenu
dans un gel d’agar-agar).

Une cellule électrochimique est schématisée en écrivant la suite des conducteurs rencontrés
en allant de I'électrode écrite a gauche a I’électrode écrite a droite. Une barre verticale
représente une jonction entre phases différentes, une double barre verticale représente une
jonction électrolytique. Dans la suite, cette jonction électrolytique est supposée ne pas pré-
senter de différence de potentiel de jonction.
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Soit une cellule électrochimique écrite conventionnellement :

Pt|Red, Oxg||Oxp, Redp|Pt
1. Par définition, la différence de potentiel électrique aux bornes de la cellule est
égale, en grandeur et en signe, au potentiel électrique du conducteur métallique de
droite (@) moins le potentiel électrique du conducteur métallique de gauche (®g) :

U= ®p-dy.

2. Laforce électromotrice £ de la cellule est la valeur limite de la différence de poten-
tiel électrique a ses bornes pour un courant nul a travers la cellule.
3. On associe a cette cellule une équation de réaction conventionnelle traduisant une
arrivée des électrons a P’électrode de droite, c’est-a-dire un courant 7 sortant de cette
électrode, donc :
* une réduction a ’électrode de droite : Ox, + npe” — Redp ;
* une oxydation a celle de gauche : Red + nge™ = Ox ;
soit, donc, la transformation n5Oxp + npRedg = ngRedp + npOxg. ngnp représente
le nombre d’électrons échangés.
4. Il est important de noter que U, E et /sont des grandeurs algébriques.

Par la suite, on notera n = ngnp la quantité d’électrons échangés lorsque np, mole de
Red et ng mole de Oxp, sont transformées.

1.2. Etude thermodynamique d’une cellule électrochimique

1.2.1. Relation entre force électromotrice et enthalpie libre de réaction

Considérons la cellule €lectrochimique écrite conventionnellement :

PthedG, OXGH OXD’ Relept.
La cellule fonctionne a la température 7'sous la pression Psupposées constantes. La trans-
formation chimique qui a lieu dans la cellule électrochimique est modélisée par ’équation

de réaction :
ﬂDRedG + nGOXD = nDOXG + nGRedD.

m Entre les instants et ¢ + d¢, ’avancement de la

réaction passe de la valeur £ a &+ d& et une
ooy charge dg passe de I'électrode de droite a I’élec-

trode de gauche par le circuit extérieur. La
charge est liée a la variation d’avancement de la

| électrons
réaction par la relation : dg = nFd&. n repré-
.G De sente la quantité d’électrons échangés. Lénergie
électrique fournie au milieu extérieur est
U=y g Wy = Uldt. Or, Idt = dg. 1l vient donc

aec = NFUAE. La cellule électrochimique
recoit donc SW’ = — W, = —-nFUdE.

Si la transformation mise en jeu est réversible, lexpression de la différentielle de I'enthalpie
libre établie au chapitre 1 devient dG = W’ - SdT + VdP = — SdT + VdP - nFUdE.

Par ailleurs, pour un systéme siege d’une transformation chimique modélisée par une
seule équation de réaction, nous avons aussi établi au chapitre 1, "expression générale de
la différentielle de enthalpie libre du systeme : dG = — SdT + VdP + A,GdE.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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Attention
AH'=AH en gé-
néral, car les enthal-
pies molaires des gaz
parfaits et des phases
condensées pures ne
dépendent que de 7,
mais :

AGY # AG et
A8 = ALS.

En identifiant ces deux expressions, il vient A.G = —nFU. Or, le fonctionnement réver-
sible est obtenu pour /trés faible donc quand U = E, onaalors A,G = -nFE.

Soit une cellule €lectrochimique fonctionnant a la température 7'sous la pression 7,
siege d’une transformation chimique mettant en jeu I’échange de z électrons, modé-
lisée par 'équation de réaction npRedg + ngOxpy = npOxg + ngRedp. La force
électromotrice £ est liée a 'enthalpie libre de réaction par la relation :

AG = —nFE.

1.2.2.Relation entre force électromotrice et affinité chimique
Laffinité chimique de la réaction s est, rappelons-le, I'opposé de son enthalpie libre de
réaction : o — A.G.

Une conséquence importante est alors la suivante :

La mesure de la force électromotrice d’une cellule galvanique constitue une mesure
de Iaffinité chimique de la réaction de fonctionnement de cette cellule : &l = nFE.

Le systeme ne peut étre a '’équilibre chimique que si £ = 0. Lorsque £ # 0: s est non
nul donc le systeme est hors équilibre chimique.

Si E>0, s>0; le systtme évolue spontanément dans le sens direct (réduction de
Oxp) lorsque la cellule fonctionne. Le sens de déplacement des électrons est bien le sens
conventionnel indiqué sur la figure ci-dessus.

Si E<0, o <0;le systtme évolue spontanément dans le sens indirect (réduction de
Ox) lorsque la cellule fonctionne. Les électrons se déplacent dans le sens contraire du
sens conventionnel indiqué sur la figure ci-dessus.

1.2.3. Détermination des grandeurs de réaction
La mesure de la force électromotrice de la cellule électrochimique a différentes tempéra-
tures pour un systtme au méme avancement & et sous la méme pression P permet la
détermination des grandeurs de réaction associées a ’équation de réaction de fonctionne-
ment de la cellule étudiée.

AG(T) = —nFE(T). On sait que [“oid | = A8 il vient, A8 = nF( 2L
.G(T) = —nFE(T). On sai que( 5T );P = -A.S;ilvient, AS = n (ﬁ)g,p'
. oE oE
Par ailleurs, A, H = A,G+ TA_S = — nFE + TnF (7) S AH= nF(— E+ T(—) )
r r oT )¢ p oT )¢ p
Remarque : on pourrait également utiliser la relation de Gibbs-Helmholtz :
(%) ()
) s g,
oT R oT B T\ dT Je p T?
&P &P

1.2.4. Détermination des grandeurs standard de réaction

Lorsque I'on fait I'étude de la cellule électrochimique fonctionnant dans son état standard,
on détermine les grandeurs standard de réaction de ’équation de réaction de fonctionne-
ment de la cellule étudiée.

© Nathan, classe prépa
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0
AGO(T) = -nFEX(T); ASYT) = an%;T) :
- dEO(T)\ .
AIHO(T) = nF(— ENT)+ TT) H
dE(T) . . . . .
7 ot appelé coefficient de température de la cellule électrochimique.

) 2 Potentiel d’électrode, potentiel
d’oxydoréduction d’un couple

2.1. Potentiel d’électrode

2.1.1. Définition

Le potentiel d’électrode est la force électromotrice d’'une cellule électrochimique
dans laquelle I’électrode de gauche est I'électrode standard a hydrogene.

Rappel : Lélectrode standard a hydrogene est : Pt|Hy(g)(ag, ) = 1)[H*(ay. = 1).
Le potentiel d’électrode est une grandeur algébrique. Il est noté £(Ox/Red) ou Ox et

Red sont les partenaires du couple rédox constitutifs de I’électrode.
Si les constituants de I’électrode de droite sont dans leur état standard, la force électromotrice

de la cellule électrochimique est le potentiel standard d’oxydoréduction, noté E°(Ox/Red).

© Nathan, classe prépa

Par définition, a toute température, E°(H*/H,(g)) = 0.

La force électromotrice d’une cellule électrochimique s’exprime en fonction des poten-
tiels d’oxydoréduction des couples constitutifs des électrodes de droite et de gauche :
E = E(ox/red)p — E(ox/red)g.

2.1.2. Un abus d’écriture pratique
E%(Ox/Red) estle potentiel standard d’oxydoréduction du couple Ox/Red. C’est aussi
la force électromotrice de la pile suivante :
Pt|Hy(g)(ap, ) = DIH*(ay. = 1)||Ox(apy = 1), Red(ag.q = 1)|Pt alaquelle est associée
I’équation de réaction Ox + 7§1H2(g) = Red + nH".
En effet, la pile fonctionnant dans des conditions standard :

AGY = —nFE" = —nF(E%(Ox/Red) - E°(H*/H,(g))) = —nFE*(Ox/Red).

Par abus d’écriture, on associera a la demi-équation rédox écrite dans le sens de
la réduction Ox+ ne” =Red, la grandeur standard conventionnelle, notée

A5G, avec A, 4G’ = —nFE?(Ox/Red).

Lintérét de cette notation est de manipuler les demi-équations rédox comme des équa-

tions de réaction.

214‘
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Rappel
1F=96500C - mol ™.

Ainsi, ’équation de réaction n,0x; + n;Red, = nyRed; + 7,0x, (R) peut étre traitée
comme une combinaison linéaire des deux demi-équations rédox :

Ox; +ne” = Red; (1) et Oxy + n9e~ = Red, (2).

(R) = ny(1) — n; (2), il vient

AGY = nyA 1 5GO(1) = myA 9GO (2)

- nyn FEO(Ox,/Red;) — (-1, n,F E°(Ox,/Red,)).

Soit, A,G = —nyn,F(E?(Ox,/Red,) - E%(Ox,/Red,)).

2.2. Formule de Nernst

La mesure de la force électromotrice d’une cellule électrochimique permet une détermi-
nation expérimentale des potentiels d’oxydoréduction des couples rédox, la formule de
Nernst en permet le calcul.

Pour une demi-équation rédox 0Ox + 6B+ ne~ = BRed + ¢C:

o b o b

E(Ox/Red) = E9%(Ox/Red) + R—Tln[M] ~ E9(Ox/Red) + 2%0g (M]
nF B« n pc
ARed?c ARed4c

a 298 K avec, pour des potentiels exprimés en volt, R constante des gaz parfaits, 7°
température exprimée en Kelvin, F constante de Faraday et a; activité des diffé-
rents constituants i.

) 3 Etude d'une pile électrochimique

La force électromotrice £ d’une pile est par usage une grandeur positive, définie alors
comme la différence de potentiel entre le pole positif de la pile (celui ayant le potentiel le

plus grand) et le pole négatif de la pile (celui ayant le potentiel le plus petit) : £ = E, - E_.
Les deux définitions de la force électromotrice d’une pile concordent si dans la représen-
tation conventionnelle, le pole positif de la pile est placé a droite :

(-)Pt|Ox, Red(le plus fort)||Oxp(le plus fort), Redp|Pt(+)

Onaalors, £ = Ep-E; = E, - E_.

Le pole (+) de la pile a... le potentiel le plus grand ; on en déduit :

— que les électrons arrivent effectivement au pole (+) de la pile par le circuit extérieur. Plus
généralement, les électrons arrivent au pole (+) du générateur qui impose le sens de cir-
culation du courant dans le circuit ;

- que 'oxydant le plus fort se trouve au pole (+) de la pile (ou le réducteur le plus fort au
pole (-)).

Lorsqu’un exercice propose I’étude d’une pile électrochimique, la donnée d’une force
électromotrice positive ne signifie pas forcément que le pole positif est a droite car la
représentation qui en est donnée n’est pas obligatoirement une représentation conven-
tionnelle. Le premier travail consiste a déterminer les polarités de la pile en calculant les
potentiels d’oxydoréduction des couples constitutifs des électrodes.

Léquation de réaction de fonctionnement de la pile doit étre écrite dans le bon sens, c’est-
a-dire traduisant une évolution spontanée dans le sens direct lorsque la pile débite. Elle doit

faire intervenir les espéces effectivement présentes ou prépondérantes dans le milieu étudié.

© Nathan, classe prépa
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Rappel

Pour la transforma-
tion Ox + ne = Red,
écrite dans le sens de
la réduction,

A, ,G=-nFE,

hermo*

Remarque

Dans le cas d’une
pile on aurait
dGrp<OdW <0.

2

) 4 Electrolyse

4.1. Présentation

Considérons, par exemple, d’une part un métal M trempant dans une solution de M+ et
d’autre part un métal M’ trempant dans une solution de M’

+ Genérateur — Un générateur extérieur impose le sens de passage
du courant dans le systeme.

Usectolyse Les électrons arrivent au pole positif du
Anode | Cathode générateur qui impose le sens de circulation
du courant.
M M
P+ Y

Les électrons :
* arrivent au conducteur électronique de droite : sur cette électrode se produit une réduc-

. réduction
tion : M’ + re- ———— M’ ; C’est la cathode ;

* sortent du conducteur électronique de gauche : sur cette électrode se produit une oxy-
. oxydation R R

dation : M M?+ + pe~ ; c’est 'anode.

La transformation chimique qui intervient lors de I’électrolyse est donc modélisée par

I’équation de réaction : rM + pM'™* — rM#* + pM’.

© Nathan, classe prépa

4.2. Délectrolyse est une transformation forcée

Notons 7, le nombre électrons mis en jeu dans cette réaction d’oxydoréduction (n = rp).
Pour la transformation chimique se déroulant dans I'électrolyseur, I'expression de
Ienthalpie libre de réaction met en jeu les potentiels de Nernst (Ey,.., ¢ (& la cathode)
et By emo.a (a 'anode)) et vaut (¢f paragraphe 2.1.2) :

AG = —rx A oGMP+ pe= > M) +px A yGM ™ +re- - M)

—pFE

—TF Eypermo,c

thermo, A

soit ArG =7 Xl) X F(Ethermo,A - Ethermo,C) = nF(Ethermo,A - Ethermo,C) >0.
=n

Or, a température et pression constantes, la différentielle de ’enthalpie libre du systéeme
vaut : dGT,P = AerE.b = nF(Ethermo,A_Ethermo,C)dé'

Cette transformation chimique résulte du passage d’un courant dans les électrodes.

Si une intensité i traverse I’électrolyseur pendant un intervalle de temps d¢, la variation de
P'avancement de la réaction d§ sera tel que : dg = id¢ = aFd&.

Pendant d¢, le travail électrique effectivement mis en jeu vaut SW" = Ugeyrolysefd?, soit
encore : W™ = UgecyolysenFdE.

D’apres le Second Principe de la thermodynamique, dGy p < W™,

On Obtient’ ici, dGT,P = Aerg = nF(Ethermo,A_Ethermo,C)dé W= nFUélectrol)’Sed&

et on en déduit : Uélectrolyse = Ethermo,A - Ethermo,C'

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa



Remarque

On peut aussi définir
un rendement fara-
dique comme le rap-
port de l'intensité du
courant nécessaire a
la transformation
pendant une durée
donnée a lintensité
du courant qui par-
court effectivement
les électrodes.

Remarque

Dans les applications
numeériques, on
n’oubliera pas de tenir
compte dans []électrolyse
de la chute ohmique
dans I’électrolyseur.

} Lélectrolyse est une transformation forcée : Ugecirolyse = Einermo,a = Eihermo,c-

4.3. Rendement en potentiel d’un électrolyseur

Si on tenait compte du seul critére thermodynamique, pour un avancement & de laréaction,
il faudrait fournir a I'électrolyseur une énergie égale & EA,G = nFE(E yermo a = Eihermo.c)-
En fait, Iénergie a fournir vaut W* = nFEUgequolyse-
Le rendement énergétique de I’électrolyseur vaut :

énergie minimale a fournir pour effectuer la transformation _ §A.G
énergie réellement fournie w*
— an(Ethermo,A - Ethermo,C)
nF E.vUélectrolyse

Ethermo,A - Ethermo ,C .
U.

électrolyse

D’ou | rendement énergétique =

S
S
) 5 Dosage potentiométrique S
S
Un dosage potentiométrique consiste en la o
mesure d’'une différence de potentiel « a inten- g‘:
sité nulle » entre une électrode de mesure (appe- Z
lée aussi électrode indicatrice) et une électrode | FElectrode e
de référence de référence
La plupart du temps on utilise, comme électrode \ Electrode
de référence, une électrode au calomel saturé de mesure
(E.C.S) avec un pont salin. i H—
Le choix de I'électrode de mesure dépend de ce
qu’on cherche a mesurer !
On cherche a mesurer ... On utilise ...
—-un pH — une électrode de verre
- la concentration en ion Ag* — une électrode d’argent
— le potentiel lors d’un dosage rédox - une électrode de platine
‘ 217
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Avant la colle
'—-——.._|_-_-__:_

Tester ses connaissances

» Corrigés p. 236

W [| N []|=

On prendra R—len = 0,06log a 298K et
F=96 500 C - mol ™.

Dans une pile le pole négatif est 'anode ;

a. Vrai. D b. Faux.

Le potentiel standard du couple H*/H,(g)
est nul a toute température.

a. Vrai. D b. Faux.

La mesure de la force électromotrice d’une pile
permet, par une simple relation, la détermina-

D5

tion de I'enthalpie libre standard de réaction de
la réaction de fonctionnement de cette pile.

a. Vrai. D b. Faux.

Donner la relation entre la force électromo-
trice standard d’une pile et I'enthalpie libre
standard de réaction de la réaction de fonc-
tionnement de cette pile.

Etablir la relation entre la force électromotrice
standard d’une pile, son coefficient de tempé-
rature et 'enthalpie standard de réaction de la
réaction de fonctionnement de cette pile.

Savoir appliquer le cours

) 1

On considere, a 298 K, la pile électrochimi-
que constituée de la facon suivante :

* dans le bécher 1, on introduit 25 mL d’une
solution d’hexacyanoferrate (II) de potassium
a la concentration de 0,050 mol- L™ et 25 mL
d’'une solution d’hexacyanoferrate (III) de
potassium a la concentration de 0,100 mol- L
et on plonge un fil de platine.

* Dans le bécher 2, on introduit 50 mL d’une
solution de sulfate de cuivre (IT) ala concen-
tration de 0,010 mol - L ! et on plonge une
plaque de cuivre.

* Les deux béchers sont reliés par un pont
salin.

1. Déterminer les polarités de la pile.

2. Donner la représentation conventionnelle
de cette pile.

3. Indiquer les réactions qui ont lieu aux
électrodes quand la pile fonctionne.

4. Ecrire 'équation de la réaction de fonc-
tionnement de la pile.

D 2

P 3

On donne :
E9(Fe(CN)Y /Fe(CN); ) = E) = 0,35 V
et EO(Cu2*/Cu) = Ej = 0,34 V.

La force électromotrice de la cellule galvani-
que dont Iécriture conventionnelle est la
suivante :

Zn(s)|Zn%* 0,05 mol - L7,

Cl- 0,10 mol - L-1]AgCl(s)|Ag(s)

est de 1,02 V a 298 K. On donne pour cette
d_E = . —4 . K-1

a7 = 4,9-10*V . -K-L

1. Ecrire I’équation de réaction de la trans-
formation chimique qui a lieu lorsque la pile
débite.

2. Calculer, 2298 K, I'enthalpie libre, 'entro-
pie et 'enthalpie de réaction de la réaction de
fonctionnement de cette pile.

pile

Calculer le potentiel standard du couple
O,(g)/Hy,O(€¢) a 298 K connaissant, a

» Corrigés p. 236

298 K, AGO(H,O(£)) = ~237 kJ - mol-".

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa
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) 4

D 5

D 6

Exprimer E(l) le potentiel standard du cou-
ple MnO,/Mn?* en fonction de Eg, poten-
tiel standard du couple MnO,/MnO,(s) et

de Eg, potentiel standard du couple
MnO,(s)/Mn?*.

Exprimer, a 298 K, E(l) le potentiel standard
a pH=0 du couple Fe(OH)4(s)/Fe?* en
fonction de E(Q), potentiel standard du cou-
ple Fed3*/Fe?t, du pK, de Fe(OH)4(s) et
du pK, de I’eau.

Une pile a combustible SOFC est, schémati-
quement, constituée d’une anode alimentée
en combustible et d’'une cathode alimentée
en comburant, ces deux électrodes étant
séparées par un €lectrolyte (conducteur ioni-
que). Dans le cas d’une pile alimentée en
dihydrogene et dioxygene, I’équation qui
modélise la réaction d’électrolyse s’écrit :

Hy(g) + 30,(g) = H,0(0).

1. Ecrire la demi-équation de la réaction se
produisant a I’'anode et celle de la réaction se
produisant a la cathode dans le cas ot I’élec-
trolyte est de I'eau acidifiée.

2. On tient compte a présent du fait que
I’électrolyte est un oxyde solide et non de

p 7

l’eau : les porteurs de charge étant des
anions O?-, les demi-équations ne sont plus
ajustées avec des ions H*. Ecrire a nouveau
les demi-équations d’oxydoréduction.

3. Faire un schéma légendé de la pile.

4. Quels peuvent étre les avantages et les
inconvénients d’une telle pile a combustible ?

On effectue Télectrolyse d’une solution
d’acide sulfurique a pH = 0. On précise que
les ions sulfate et hydrogénosulfate n’inter-
viennent pas. On applique une différence de
potentiel égale a 2,0 V afin d’observer un
dégagement gazeux notoire sur les électrodes.
Lintensité qui traverse I’électrolyseur vaut
alors 1,0 A. On négligera la chute ohmique.

1. Faire un schéma du montage. A quelle
électrode obtient-on le dioxygene ?

2. Justifier que, d’un point de vue thermody-
namique, le dégagement gazeux devrait étre
observé des que la différence de potentiel est
supérieure a 1,23 V.

(E°(Oy(g)/H,0) = 1,23V apH=0)

3. Quelle quantité de matiére de dihydro-
géne et de dioxygene produit-on par unité
de temps ?

4. Quel est le rendement énergétique (en
tension) de I’électrolyseur ?

8 - Oxydoréduction en solution aqueuse, piles et électrolyses
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1 — Etude d’un accumulateur nickel-cadmium
(d’aprés banque PT)

Partie A : étude d’une pile nickel-cadmium

On considere, a 298 K, la pile sans jonction suivante :

- une électrode (1) constituée d’une tige de platine plongeant dans un mélange
Ni(OH)y(s), NiOy(s) dans une solution de KOH a 4 mol - L ™! et

—une électrode (2) constituée d’une lame de cadmium en présence de
Cd(OH),(s) immergée dans la méme solution de KOH a 4 mol - L%,

1 Déterminer le potentiel d’électrode de chacun des conducteurs métalliques.
2 Donner les polarités de la pile et une écriture conventionnelle de cette derniére.

3 Ecrire I’équation de réaction de fonctionnement de la pile et calculer son enthal-
pie libre standard de réaction.

On donne : a pH =0, E°(NiO,(s)/Ni?*) = 1,68V ;
EO(Cd?*/Cd(s)) = —0,40V et pK (Ni(OH)y(s)) = pK, = 15,4;
pK,(Cd(OH),(s)) = pK! = 14,3; pK, = 14 et F=96 500 C - mol™".

Partie B : charge et décharge de I'accumulateur nickel cadmium

La chaine électrochimique de 'accumulateur peut étre symbolisée de la maniere
suivante :

(=) Cd(s) [Cd(OH)y(s) |K*, HO™ [NiyOj(s) | Ni(OH)y(s) [ Ni(s)(+)
On précise que le nickel métallique Ni sert uniquement de collecteur de courant,
tandis que le cadmium participe a la réaction d’électrode.

) 4 Déterminer la position de 'anode et celle de la cathode, lors de la charge, puis
de la décharge de 'accumulateur. Rappeler la différence chimique essentielle
existant entre une pile et un accumulateur.

) 5 Indiquer les degrés d’oxydation des éléments métalliques dans les différentes
especes chimiques dans lesquelles ils sont engagés. En déduire les couples
oxydo-réducteurs mis en jeu au cours du fonctionnement de ’'accumulateur.

6 Déterminer les réactions électrochimiques mises en jeu aux électrodes, a la
charge, puis a la décharge de 'accumulateur.

7 En déduire les réactions globales de charge, puis de décharge de 'accumulateur.

8 Ce type d’accumulateur porte le nom « d’accumulateur alcalin ». Pouvez-vous
expliquer cette terminologie ?
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Partie C : fonctionnement de I'accumulateur

On charge 'accumulateur pendant 10 h, sous une différence de potentiel U = 1,8V
et une intensité /7 = 0,5 A.

9 Déterminer la charge Q, transmise a 'accumulateur.

10 Dresser un tableau d’avancement de la réaction de charge (on notera n,, n,,
ny et ny les quantités de matiére initiales respectives en Ni(OH)y(s),
Cd(OH)y(s), NiyO4(s) et Cd(s)), puis déterminer la relation qui existe entre
la charge électrique consommée dans I'appareil au cours de la charge, et la
quantité d’élément cadmium transformée par la réaction d’électrode.

11 Déterminer les masses d’élément nickel et cadmium ainsi transformés pendant
cette charge.

12 Calculer la quantité d’énergie W, recue par Paccumulateur. La partie qui y
reste stockée est-elle présente sous forme d’énergie électrique, ou sous forme
d’énergie chimique ?

13 On décharge Paccumulateur dans une résistance R = 105 Q; lintensité 7 du
courant vaut : / = 12,0 mA. Déterminer la valeur de la résistance interne r de
Paccumulateur, connaissant sa force électromotrice : £ = 1,30 V.

14 Au cours de cette opération, la masse de Ni,O,; diminue de 14,65 g. Détermi-
ner la charge électrique délivrée au réseau par 'accumulateur lors de sa
décharge : Q4. Indiquer la quantité d’énergie électrique correspondante,

Wdéch'
) 15 Calculer les rend o Qaen o W
culer les rendements electrlques. p; = 0 et énergétique : p, = _W .
ch ah

On donne les masses molaires : Ni : 58,7 g - mol™' ; Cd: 112,4 g - mol™! ;
O:16,0g-mol!; H:10g- moll

e résolution méthodique

Partie A

)1

Le potentiel délectrode est égal au potentiel d’oxydoréduction du couple constitutif de I'électrode.
Le calcul se fait en utilisant la loi de Nernst que I'on peut appliquer a n‘importe quel couple pour
peu qu’il mette en jeu I'élément aux degrés d’oxydation intervenant dans I'électrode. Par exemple,
ici, pour le compartiment (1), on peut faire le calcul 3 I'aide du couple NiO,(s)/Ni(OH),(s) ou
du couple NiO,(s)/Ni?*. Le choix dépend des données de I'énoncé.

Pour le compartiment (1), on considére le couple NiOy(s)/Ni?*.

© Nathan, classe prépa
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Le potentiel standard de ce couple étant donné a pH =0, on doit ajuster la demi-équation
rédox avec des H* pour une utilisation correcte de la loi de Nernst.

En effet, pour la demi-équation NiO,(s) +4 H*+2 e~ = Ni?*+ 2 H,O, la loi de Nernst

“N.'oz(s)(“H+)4
(aHZo)ZaNiz+
du couple sera égal au potentiel standard de ce couple lorsque a,.. = 1 eta,. = 1 (c'est-a-
dire 3 pH =0), I'eau est le solvant donc ay,0 = 1 et NiO,(s) constitue une phase condensée
pure donc aio,(s) = = 1. Cette expression ne peut étre utilisée qu’avec une valeur du potentiel
standard du couple apH=0.
Si la demi-équation est ajustée avec des HO~, on a alors
NiO,(s)+2 H,0 +2 e~ = Ni?" + 4 HO", la loi de Nernst s'écrit :
(an,0)%anio, (s
(aHof)4aN|~Z+
Le potentiel d’oxydoréduction du couple sera égal au potentiel standard de ce couple lorsque
a2 = 1 etayy = 1 (c'est-a-dire 3 pH = 14). Cette expression ne peut étre utilisée qu’avec
une valeur du potentiel standard du couple a pH = 14.
Les potentiels standard du couple considéré ne sont pas indépendants, I'équilibre chimique
étant réalisé au niveau de |'électrode, on a
aNiOZ(s)(aH+)4
2
(aHZO) aNiZ"

s'écrit: E = EpH o(NiO,(s)/Ni2+) + ~— 2 06 g[ ] Le potentiel d’oxydoréduction

Ed=E2y 1o (NIO, (s)/N.2+)+°°6 g(

= E,SH _ 14(NiO,(s)/Ni%*)
006, [Mm]

2 (apo-) ap:

PH o(NiO,(s)/Ni2+) + ~— g 06 g[

soit Egyy — 14(NiO,(s)/Ni2+) = Eppy_ o(NiO,(s)/Ni
K

€

& Eoy - 14(NiOy(5)/NiZ¥) = Eny_ o(NiO,(s)/Niz*) - 0,12pK,.

[H+]4)

NiOy(s)+ 4 H*+2 e = Ni2++2 HyO E, = E9(NiO,(s)/Ni2*) + 220 06 g([N_2+]
1

+14
En toute rigueur, on devrait écrire E; = E°(NiO,(s)/Ni e og(L) avec ¢

2 [NI'Z+](CO)3
concentration de référence égale 3 1 mol - L'!. Pour ne pas alourdir les écritures nous avons
choisi de I'omettre dans toutes les expressions de la loi de Nernst.

Avec [H*] = B (;_] et comme on est en présence d’une solution saturée de Ni(OH),(s),
e = KNIOH),(5)
[HO-]?

K
Onadonc |E; = E%(NiOy(s)/Ni2+) + 0,0310g(m]-

222 ‘
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10-56
10-154 x 42
Pour le compartiment (2), on considére le couple Cd?*/Cd(s).

AN.: E, = 1,68 +0,03log( ); E, = 043 V.

Cd+2 e = Cd(s) B, = ECd2*/Cd(s)) + 2P log(1Cd?1).

o ) , _ ) boi K(CA(OH),(s))
n est en présence d’une solution saturée de Cd(OH)y(s), [Cd?*] = W
K’
Onadonc | E, = E%(Cd2+/Cd(s)) + 0,0310g([HOS_]2).
10-143
AN.: E, = —0,40+0,0310g( - ); E, = —087 V.

, 2 Le conducteur métallique du compartiment (1) a le potentiel électrique le plus grand,
C’est le pole positif de la pile.
Le conducteur métallique du compartiment (2) a le potentiel €lectrique le plus faible,
C’est le pole négatif de la pile.

Dans I'écriture conventionnelle, la force électromotrice de la pile correspond au potentiel élec-
trique du conducteur métallique de droite moins le potentiel électrique du conducteur métalli-
que de gauche. Pour que la force électromotrice soit positive, il faut mettre le péle positif de la

pile 3 droite. S
Une barre verticale | correspond a un changement de phase entre deux constituants de la pile. g
g
On a donc Cd(s)|Cd(OH)y(s)|KOH 4 mol - L-1|NiO,(s)|Ni(OH),(s)|Pt. g
2

3 ©

La réaction de fonctionnement de la pile doit faire intervenir les espéces effectivement

présentes : Cd(OH),(s) et non Cd%*, Ni(OH),(s) et non Ni?*, HO~ et non H*.

Pour transposer la demi-équation rédox en milieu basique, il suffit de la coupler a

HO- + H* = H,0 eta M"+* + nHO~ = M(OH),(s).
* A la cathode :
NiOy(s) + 4H* + 2 e~ — Ni?* + 2 H,O
4 H,O =4 HO-+4 H* = NiOy(s)+2 HyO+2e=— Ni(OH),(s)+2 HO-
Ni%*+2 HO- = Ni(OH)y(s)

Remarque : la cathode étant le siége d’une réduction, la réaction électrochimique qui se

déroule a cette électrode ne peut se faire que dans le sens de la réduction d’ou I'utilisation ici de

— alaplace du=.
* A 'anode :
Cd(s) = Cd2+ + 2 e~

= Cd(s)+2 HO~ — Cd(OH)y(s) +2 €.
Cd?*+2 HO- = Cd(OH),(s) ‘
223
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Léquation de la réaction de fonctionnement de la pile est :
Cd(s) + NiOy(s) + 2 HyO = Ni(OH)y(s) + Cd(OH)y(s).

L'équation de la réaction de fonctionnement de la pile ne faisant pas intervenir HO™, la force
électromotrice de la pile est indépendante du pH de I'électrolyte.

Pour la transformation étudiée, A\G = -2 FE = A.G°+RTIn(Q,) avec Q, = 1 car
I’équation de la réaction de fonctionnement de la pile ne fait intervenir que des phases
condensées pures et le solvant pour lesquels Dactivité vaut 1. On a donc
AG = -2FE = A.G° = -2FE?". La force électromotrice de cette pile ne dépend donc
que de 7

La transformation d’une mole de cadmium et d’une mole de NiO,(s) s’accompagne de
I’échange de deux moles d’électrons, on a donc A,.G? = —-2FE° avec E? = E, - E,.

AN.: A,GO = —2x96 500 x (0,43 — (~0,87)) = —250 900 J - mol-! ;
A,G°=-251 KJ - mol-1.

Partie B

Lors de sa décharge, un accumulateur se comporte comme une pile ; lors de sa charge, il se com-
porte comme un électrolyseur.

)4

Clest bien souvent une question piége ! Au lieu d’attribuer directement la polarité « +» ou « —»
directement a I'anode ou a la cathode, le plus sage est de réfléchir a la transformation qui intervient.
On écrit que « Les électrons arrivent au péle positif du générateur qui impose le sens de circula-
tion du courant ».

On ajoute que « A I'électrode ou arrivent les électrons se produit une réduction » (en effet, dans

Réduction

le cas général, une demi-équation rédox sécrit : Ox + ne- 4;? ed).
xydation

On conclut au cas par cas (pile ou électrolyse) a I'aide d’un schéma !

Les électrons arrivent au péle positif du générateur qui impose le sens de circulation du

courant.
+
e ( e (’
Cathode | + — | Anode Anode | + - Cathode
« Ni » «Cd » « Ni » « Cd »
Accumulateur Accumulateur
Décharge (Pile) Charge (Electrolyseur)

Lors de la décharge de 'accumulateur, les électrons arrivent sur I'électrode de nickel. Sur
celle-ci se produit donc une réduction : c’est la cathode.

Lors de la charge de 'accumulateur, le pole positif du générateur extérieur est relié a
I’électrode de nickel. De cette électrode partent les électrons, une oxydation se produit,
c’est donc I'anode.
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Les réactions chimiques mises en jeu au niveau de 'accumulateur doivent étre renversables
afin de permettre la recharge.

5 Le cadmium se trouve au degré 0 dans Cd(s), au degré II dans Cd(OH),(s) (comme
dans Cd?* puisque qu’aucun électron n’est échangé dans une réaction de précipitation
comme Cd?*+2 HO- = Cd(OH),.)

Le nickel est au degré 0 dans Ni(s), au degré II dans Ni(OH)y(s)

(Ni(OH), = Ni?* + 2 HO") et au degré III dans NiyO4(s) (le degré d’oxydation d (Ni)
de Ni doit vérifier 2d, (Ni)+3xd(O) = 0 sachant que celui de I'oxygéne vaut
dox(o) = _II)

Dans un corps composé, la somme des degrés d’oxydation des différents éléments est égale a la
charge du corps composé étudié.

En général, dans un corps composé, le degré d’oxydation de I'élément oxygéne vaut — Il et celui de
I'élément hydrogeéne vaut + . Il existe quelques exceptions comme H,O, (degré d’oxydation — |
pour I'oxygéne).

Le degré d'oxydation d'un élément n’est pas modifié lorsque celui-ci est engagé dans une réac-
tion acido-basique, de complexation ou de précipitation.

Comme dans la question 3., il faut, ici, ajuster les équations de réaction en milieu basique.

Les demi-équations rédox des couples mis en jeu doivent étre ajustées en milieu basique
puisque I’électrolyte est K*, HO~.

Cd(OH),(s) +2 e~ = Cd(s)+2 HO- lestdéja!

Pour NiyO4(s)+2 HY + HyO+2 e~ = 2 Ni(OH)y(s), il faut faire une combinaison
linéaire avec la réaction d’autoprotolyse de 'eau HyO = H*+ HO~: on obtient alors
Niy,O4(s) +3 H,O+2 e~ = 2 Ni(OH),(s) +2 HO-.

6 D’aprés les résultats de la question 4., la réduction a lieu sur le nickel lors de la
décharge et sur le cadmium lors de la charge. On obtient alors :

charge
Cd(OH),(s)+2 e = > Cd(s)+2 HO-.

décharge
décharge
charge

, 7 Pour les réactions globales, on a finalement :

décharge
Ni,O4(s) + Cd(s) + 3 H,0 <> 2 Ni(OH)y(s) + Cd(OH),(s).

charge

On voit bien sur les deux questions précédentes, tout le soin qu’il fallait apporter dans la résolu-
tion de la question 4. !!!

Notons que dans ces conditions, les activités de toutes les espéces mises en jeu dans
I’équation de réaction valent 1.

, 8 1l s’agit d’'un accumulateur alcalin puisque ’électrolyte est une base K+, HO-.
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Partie C

On fait appel, dans cette partie, 3 des résultats (élémentaires !) du cours d'électrocinétique :
Q=1It U=RI, W=Ult =0U..

) 9 0, =Ixt=05x10x3600 = 1,8-104 C.

10 En notant &, avancement de la réaction lors de la charge, le tableau d’avancement

s’écrit :

2 Ni(OH)y(s) + Cd(OH)y(s) _harge  Ni,O4(s) + Cd(s) + 3 H,O
initial (en mol) gy n ny ny
avancement E.vch Ny — chh n = Eéch ny + E.vch ng + éch

On se reporte a la demi-équation rédox dans laquelle intervient le cadmium pour savoir que la
transformation d’une mole de cadmium s’accompagne de I'échange de deux moles d’électrons.

D’apres la question 6., il faut 2 Faraday par mole de cadmium transformé.
Dans ces conditions, on en déduit :

4
n(Cd transformé) = gch = -2'-F— = m =9 3 10-2mol.

11 La masse d’élément cadmium transformée vaut
mCd = gChMcd = 9,3 N 10_2 X 112,4’ = 10,5 g.

La masse d’élément nickel transformée vaut
my; = 2& My =2%9,3-1072%58,7~10,9 g.

© Nathan, classe prépa

12w, =UxIxt=18x%x0,5x10x3600 = 32,4 KJ.
Lénergie est stockée sous forme « chimique »... ce n’est pas un condensateur !

, 13 Dapréslaloidesmailles: £ = (R+7)] = r = %—R = ﬁé_ 105 = 3,3 Q:
r=3 Q.
, 14 Lavancement de la réaction de décharge vaut
My consommeé
Egech = —7 — e A g 9.10-2mol.

My;0,  2x587+3x160
On en déduit Que, = 2FE ey, = 2% 96 500 8,9 - 10-2= 17,2 - 103 C.
Wdéch = Udéch X Qdéch = 1,3 X 17,2 . 103 = 22,4 kJ

) 15 On calcule alors :

103
Qdech _ 17,210 ~0,95 : Ry~95 %;

— le rendement électrique : p; =

O4q 18,0-103
| Waeen _ 22,4 0
— le rendement énergétique : p, = W 32—4 =0,70: Ry =70 %.
ch ’
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en conclusion

* La détermination de la polarité d’une pile se fait en appliquant la formule de Nernst
aux couples rédox constitutifs des électrodes.

* L'équation de la réaction de fonctionnement de la pile doit faire intervenir les espe-
ces effectivement présentes ou prépondérantes du milieu.

* Afin de relier la polarité d’'une pile ou d'un électrolyseur aux termes anode et
cathode, il vaut mieux réfléchir a la transformation mise en jeu a chaque électrode
(oxydation ou réduction) plutét que d'utiliser un résultat « tout fait ».

2 - Etude d'une pile a8 combustible (d'apres ENSAIT)

On réalise au laboratoire, a la température constante 7'= 298 K, la pile a combusti-
ble suivante :

* La demi-pile de gauche est constituée d’un fil de platine plongeant dans une solu-
tion aqueuse d’acide sulfurique H,SO, dans laquelle barbote du dihydrogéne sous
la pression Py,

* La demi-pile de droite est constituée d’un fil de platine plongeant dans une solu-
tion aqueuse d’acide sulfurique HySO, dans laquelle barbote du dioxygene sous la
pression Pg .

Les deux demi-piles sont reliées par un pont salin et la solution aqueuse d’acide sul-
furique est la méme dans les deux demi-piles.

1 a. Donner Pécriture conventionnelle de cette cellule électrochimique.
b. Préciser quel est le role du pont salin.

2 a. Montrer que la force électromotrice ¢ de cette pile est indépendante de la
concentration de la solution d’acide sulfurique.
b. Pourquoi a-t-on cependant intérét a utiliser une solution d’acide sulfurique
concentrée ?
c. Calculer la valeur de la force électromotrice ¢ de la pile lorsque
Py, = Py, = 2 bar.
d. Quelle serait la valeur de la force électromotrice si la pile fonctionnait dans
les conditions standard ?

) 3 On relie les deux électrodes de platine a une résistance.
a. Faire un schéma détaillé de la pile en fonctionnement sur lequel on précisera le
sens de circulation des électrons, le nom des électrodes et la polarité de la pile.
b. Ecrire les réactions électrochimiques qui se déroulent aux électrodes.
c. Ecrire I’équation de la réaction de fonctionnement de la pile et calculer son
enthalpie libre standard de réaction a 298 K. 0
d. Calculer le coefficient de température de la pile d—e dans P'approximation
d’Ellingham. 2

g
On donne : E%(Oy(g)/HyO(€)) = 1,23 V,

AHO(H,O(€)) = —286 k] - mol-! et F=96 500 C - mol..

© Nathan, classe prépa

‘ 227

8 - Oxydoréduction en solution aqueuse, piles et électrolyses




228 ‘

e résolution méthodique

)1a.

Dans I'écriture conventionnelle d’une pile, un trait vertical | indique un changement de phase ;
|| désigne le pont salin.

La représentation conventionnelle de la pile est la suivante :
Pt|H,(g) Py, |HySO,|[HySO,|Oy(8) Po, Pt

b.

Un pont salin est constitué d'une solution électrolytique (nitrate d'ammonium par exemple) immo-
bilisée dans un gel d’agar-agar et placée dans un tube en verre. C'est donc un conducteur ionique.

Le pont salin permet d’assurer I’électroneutralité des solutions dans chaque demi-pile et
fermer le circuit électrique. Il est supposé ne pas introduire de différence de potentiel de

jonction.

)za.

Pour calculer la force électromotrice de la pile, il faut calculer le potentiel d’oxydoréduction des
couples rédox constitutifs des deux demi-piles.

Le potentiel d’oxydoréduction se calcule avec la formule de Nernst aprés avoir écrit la demi-
équation rédox du couple. Si les potentiels standard des couples rédox sont tabulés a pH =0, ce
qui est trés souvent le cas, il est indispensable d’ajuster les demi-équations rédox avec des H*.

Pour la demi-pile de droite, le couple a considérer est le couple O4(g)/H,O :

Pour la demi-pile de gauche, le couple a considérer est le couple H*/H,(g) :
0,06, (PO[H+] )
log Py,

0,06 (POQ[H+]4)
log| ———|.

2H +2 e = Hy(g) Eg = E(HV/Hy(g)) = EO(H/Hy(g)) + 5>

Les pressions partielles en dihydrogéne et en dioxygéne étant proches de P, la valeur du poten-
tiel d’oxydoréduction est proche de celle du potentiel standard d’oxydoréduction. Or,
EO%(H*/H,(g)) < E°(O,(g)/H,0). Lélectrode de droite est le pdle positif de la pile, celle de
gauche est le pole négatif.

La force électromotrice de la pile est ¢ = Ep — E.

On a donc PoIHA
0,06 JH*] 0,06, (PC[H*]?
¢ = (EO(OZ(g)/H20)+—1 g(OT)) (EO(H+/H2(g))+ g( LHZJ D
Po [H*]4(Py)?
= ¢= EO,(g)/H,0) - EGH/Hy(g) + (2L 1og 2t )

Po (Py,)?
e = E%(Oy(g)/H,0) - EO(H+/H2(g))+%1 g(O(QP—O)I_;Q)
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La force électromotrice de la pile est indépendante de la concentration en ion H*, donc
de la concentration en acide sulfurique.

Remarque : Ce résultat est valable uniquement parce que la concentration en ion H* est la
méme dans les deux compartiments.

b.

La force électromotrice correspond a la tension a vide de la pile, lorsque la pile débite la différence
de potentiel au borne de la pile est e — rl avec e force électromotrice de la pile, r résistance interne
de la pile et | intensité du courant qui traverse la pile. On a donc tout intérét a avoir une pile dont
la résistance interne est la plus petite possible donc qui présente la conductance la plus grande.

La solution d’acide sulfurique concentrée permet d’assurer une bonne conductance au
sein de la pile donc une faible résistance interne.

C.

Le potentiel standard du couple H*/H,(g) n’est pas une donnée de I'énoncé. C’est ce couple
qui sert de référence ; son potentiel standard est nul quelle que soit la température.

Py (P )?
¢ = E%(O,(g)/H,0) - ES(H*/Hy(g)) + 2XLlo ( 0,(Pn,) )

4 (P0)3

2
AN.:e=123-0+ 0’26log(2((12))3 )z 124 V; e = 1,24 V.

d.

Les conditions standard correspondent ici a une pression des gaz égale a la pression de référence.

Dans les conditions standard, on a ¢* = E%(O4(g)/Hy,0) - EC(H*/Hy(g)) ;
AN.:e% =123 V.

)3

Attention, les électrons ne circulent que dans les conducteurs métalliques. lls partent du péle
négatif de la pile et arrivent au péle positif de la pile en passant par le circuit extérieur.

0,(9)

Ha(9) W
|

H,SO, > H,SO,
Anode Cathode
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b.

La cathode est le siege d'une réduction ; I'anode, le siege d'une oxydation.

A la cathode se déroule : Oy(g)+4 H*+4 e~ — 2 H,O.
A Panode se déroule : Ho(g) > 2 Ht+2 e

C.

Il s’agit d’une réaction d'oxydoréduction. Pour écrire I'équation de réaction, il suffit déliminer

les électrons entre les deux demi-équations rédox.
Attention, il est indispensable ici de désigner en tant que réactifs I'espéce qui est réduite a la
cathode et celle qui est oxydée a I'anode.

Léquation de réaction de la transformation chimique qui a lieu lorsque la pile fonctionne
est: 2 Ho(g) + Oy(g) = 2 HyO(¥).
L'enthalpie libre standard de réaction de la réaction de fonctionnement est reliée a la force

électromotrice de la pile quand elle fonctionne dans des conditions standard.
Il faut déterminer le nombre d’électrons échangés avec attention.

La transformation d’une mole de dioxygene et de deux moles de dihydrogene s’accom-

pagne de échange de quatre moles d’électrons. On a donc |A,G? = —4 FeO.

AN.: A,G® = —475 kJ - mol-!,

Il est possible d’écrire I'équation de réaction de fonctionnement de la pile
H,(g) +% O,(g) = H,0O(£). Dans ces conditions, le nombre d’électrons échangés est 2 et

pour cette équation de réaction A G® = —2Fe®, ce qui est cohérent. Il est donc impératif de
bien préciser |'équation de réaction de fonctionnement de la pile.

On rappelle que pour une équation de réaction ZV[Mi =0, AH°298) = ZVIAfH?(298)

avec AfH?(Z98) enthalpie standard de formation de I'espéce M, a 298 K et v, nombre stcechio-
métrique algébrique de I'espéce M; dans I'équation de réaction.
Pour un corps pur simple pris dans son état de référence a la température T, I'enthalpie standard

de formation est nulle a cette température.
L'approximation d’Ellingham consiste & considérer I'enthalpie standard et I'entropie standard de
réaction indépendantes de la température en dehors de tout changement d’état.

dA,G(T) de?(T)
0 - _ 0 - .
AGUT) = ~4 F(T) & — 7

température de la pile fonctionnant dans I'état standard est relié a I'entropie standard de réac-
deo(T) _ ASUT) AHY(T)-AGT)
dT =~  4F T ’

Le coefficient de

= —A.S%T) = —4F

- Par ailleurs, A SO(T) =

tion par la relation

230 ‘
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On va donc calculer 'enthalpie standard de réaction de la réaction de fonctionnement de la
pile. Comme on est dans le cadre de 'approximation d’Ellingham, on fait le calcul a 298 K.
Lenthalpie standard de formation du dioxygeéne gazeux et du dihydrogéne gazeux sont
nulles, on adonc: A, H? = A,H%(298) = 2A:H(H,0(¢)).

AN.: A H® = -572 K] - mol!;
AS0 = (=572 000 — (~475 000))/298 = —325,5 ] - K-! - mol-1.

Soit en divisant par 4 F :

de® . 0
7 = —84-10% V- K.

en conclusion

* Les potentiels standard des couples rédox sont généralement tabulés a pH =0 : une
bonne utilisation de la formule de Nernst suppose d’ajuster la demi-équation rédox

du couple avec des H*.

* Les réactions électrochimiques qui se déroulent aux électrodes doivent faire inter-
venir les constituants de la demi-pile considérée. A I'anode, la demi-équation rédox
doit étre écrite dans le sens de I'oxydation ; a la cathode, la demi-équation rédox
doit étre écrite dans le sens de la réduction.
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10 min

1

Détermination d'une grandeur
de formation

On étudie a 298 K, les deux cellules galvaniques
dont ’écriture conventionnelle est la suivante :
Cellule (1) :
Fe(s)|Fe(OH),(s)|NaOH
Cellule (2) :
Pt(s)|H2(g)P=1bar|NaOHaq, ¢|HgO(s)|Hg (€)| Pt(s).
Dans les deux cellules, Iélectrolyte est une solution
aqueuse de soude de concentration ¢. On mesure la
force électromotrice algébrique de ces deux cellules
et on obtient £, = 973 mV et £, = 926 mV.

A cette température, 'enthalpie libre standard de
formation de ’eau vaut —236,5 kJ - mol ™.

> Corrigé p. 239

aqp ¢|HgO(s)|Hg(€)[Pt(s)

1. Ecrire pour chacune des piles les réactions élec-
trochimiques qui interviennent a chaque électrode
et ’équation de réaction de la réaction de fonc-
tionnement de la pile.

2. Montrer que la force électromotrice de chaque
pile est indépendante de ¢.

3. Déterminer I'enthalpie libre standard de forma-
tion de Fe(OH),(s).

2)

Fonctionnement de la pile bouton

zinc-oxyde d’argent

Les expériences ont été menées sur une pile bouton

D350 d’une capacité de 100 mAh. La représenta-

tion conventionnelle de cette pile est :
Zn(s)|ZnO(s)|KOH(aq)|AgyO(s)|Ag(s).

La force électromotrice algébrique £ de cette pile a
été mesurée a différentes températures et la courbe
donnant E en fonction de T(K) est une droite
d’équation £ = -1,8 - 10-47 + 1,650 en V.

10 min
> Corrigé p. 239

1. Ecrire les réactions électrochimiques se dérou-
lant aux électrodes lors du fonctionnement de la
pile.

2. Ecrire I’équation de la réaction de fonctionne-
ment de la pile.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

3. Déterminer, a 298 K, 'enthalpie libre et I'entro-
pie standard de réaction de cette pile. En déduire la
valeur de I'enthalpie standard de réaction a 298 K.

4. La pile débite un courant d’intensité constante
égale a 100 uA. Pendant combien de temps la pile
pourra-t-elle fonctionner ?

3)

Dissociation d'une molécule d’eau
(Centrale)

La réaction de décomposition de I'eau s’écrit :

H,0(0) = Hy(g) + 50,(g).

20 min
> Corrige p. 240

Données a 298 K :
Composé | AH® (K] - mol™) | §9(J-mol!-K7)
H,(g) 130
0,(8) 204
H,0(¢) ~986 70

1. A laide des données qui figurent dans le
tableau calculer, 2 298 K :

a. l'enthalpie standard de réaction A, H°. La réac-
tion est-elle endothermique ou exothermique ?

b. l'entropie standard de réaction A,S°. Commen-
ter son signe.

c. Penthalpie libre standard de réaction A, G°.
Que vaut, a 298 K, Iaffinité chimique s du systéeme
ou l'eau liquide est en présence de dihydrogeéne
gazeux et de dioxygene gazeux tous deux a la pres-
sion partielle de 1 bar ? La molécule d’eau est-elle
stable a la température envisagée ?

2. On réalise une pile a dihydrogene et a dioxygene.
La force électromotrice de cette pile est notée E.

Pt Pt
0x(9) —> 1 2] <«— HA9
1 bar 1 bar

I
o ' o
o ' o
o ' o

oo | 00

pH214 1 pHS14

© Nathan, classe prépa



a. Quelles sont les réactions susceptibles de se pro-
duire a chaque électrode ? Ecrire I'équation de
réaction modélisant la transformation qui se
déroule quand la pile fonctionne. Quelle électrode
est 'anode ? laquelle est la cathode ? La différence
de potentiel E est positive, quelle électrode se
trouve au pole positif de la pile ?

b. Montrer que £ = E°.

c. On admet que la relation qui lie 'enthalpie
libre standard A G° d’une réaction d’oxydoréduc-
tion a la force électromotrice standard d’une pile
est A,G" = —nFE? ou n est la quantité (en moles)
d’électrons échangés au cours de la réaction et F la
constante de Faraday F = 9,65-10*C - mol™.
Calculer E° pour cette pile. Cette valeur corres-
pond-elle au potentiel rédox standard d’un couple
usuel ? Quel est ce couple ? Justifier le résultat.

)

Détermination du pK_ de I'eau (Centrale)
Afin de mesurer la valeur du pK, de l’eau, on
construit deux piles :

Pile 1: Pt|Hy(g)|H;0%, Cl- | AgCl(s) | Ag(s)
La pression de dihydrogene est de 1 bar et la
concentration de I'acide chlorhydrique vaut

¢, = 1073 mol - L.

Pile 2 :

Ag(s)| AgCl(s) [ (K*, HO*) + (K*, Cl7) [Hy(g) | Pt
La pression de dihydrogeéne est de 1 bar et la
concentration des espéces ioniques vaut

¢, = 1073 mol - L-L.

On donne :

E%(Ag*/Ag) +0,0591log( K (AgCl)) = 0,222 V.
Le chlorure d’argent est trés peu soluble dans la
solution avec laquelle il est en contact.

20 min
> Corrigé p. 241

1. a. Ecrire les équations des réactions qui ont lieu
aux électrodes de platine et d’argent quand la pile
1 débite.

b. Quelle est la force électromotrice (f.e.m.) E,
de la pile 1 ? Quel est le pole positif de cette pile ?

2. a. Ecrire les équations des réactions qui ont lieu
aux électrodes de platine et d’argent quand la pile
2 débite.

b. Déterminer le potentiel de ’électrode de pla-
tine de la pile 2 en fonction de la concentration en
ions hydroxyde et de la constante K. Déterminer
le potentiel de I'électrode d’argent. Quel est le
pole positif de cette pile ? Quelle est I'expression
desafem. E,?

3. Les piles sont reliées par leurs électrodes
d’argent, la mesure de la force électromotrice de la
pile double conduit a 0,472V a 25°C (le pole
positif se trouvant sur I’électrode de platine de la
pile 1), quelle est la valeur du pK, de I’eau ?

5)

Etude d’un verre photochrome
(Centrale)

Linsertion de cations M*, avec M = H, Li, Na, K|
dans les sites du cristal d’oxyde WO, considéré
comme incolore, conduit a la formation de com-
posés de formule M,WO; appelés « bronzes de
tungsténe » et de couleur bleue foncée. Pour pré-
server la neutralité électrique du matériau cette
insertion de cations doit s’accompagner d’une
insertion d’électrons qui induisent la réduction
d’une fraction d’ions tungsténe W6+ en ions W5+

45 min
> Corrige p. 242

Document 1

Longueur d’onde (en nm, échelle non linéaire)

400 500 600 1000 2000
T T T T T
1,5 F -

< Visible

(o]

S 10f

2

3

2 o5t

Spectre d’absoption d’un bronze de tungstene
de composition H ;WO en film mince

1. Le document 1 donne le spectre d’absorption
d’un bronze de tungsténe. Montrer qu’il y a cohé-
rence avec la couleur bleue.

2. Ecrire la demi-équation rédox relative au couple
WO;/M,WO3;. Quelle est la fraction d’ions tungs-
tene W6+ réduits en ions W2+ ? Quelle est la valeur
maximale théorique x,,, que peut prendre x ?

max
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s’entrainer

3. Un film mince d’oxyde WO,, de masse molaire
M = 232,0g-mol’}, d’épaisseur ¢ = 80nm, de
surface S, de masse volumique p = 7 200 kg - m™,
est déposé sur une couche d’un corps transparent
susceptible d’apporter des électrons (par exemple
de l'oxyde d’indium InO, dopé a I’étain) déposé
lui-méme sur une lame de verre transparente. Cet
ensemble, qui constitue une premiére électrode,
plonge dans un électrolyte susceptible de fournir des
ions M*, par exemple les ions H* d’une solution
d’acide sulfurique. Une lame de platine plonge éga-
lement dans la solution et constitue une deuxieme
électrode. Enfin, un générateur de courant est bran-
ché aux bornes de cette cellule (voir document 2).

Document 2

D

Solution d’acide
sulfirique
C=1mol-L"’
ﬂl] <<—— lame de verre
Electrode de // A%~
platine

film WO43 couche InO,

En choisissant le sens du branchement du généra-
teur, on peut imposer la réduction de I'oxyde de
tungsténe en bronze de tungsténe ou le phénomene
inverse. Le changement de couleur renversable
associé est appelé « électrochromisme ».

a. Préciser le sens du branchement du générateur
qui permet d’observer le changement de couleur
du film d’oxyde de tungsténe : incolore — bleu
foncé. On précisera également le sens du mouve-
ment de tous les porteurs de charge dans la cellule.

b. Ecrire les équations des réactions électrochimi-
ques qui se produisent aux deux électrodes.

4. On cherche maintenant la valeur maximale
limite &}, que peut atteindre x dans cette expé-
rience.

Pour cela, on exploite le document 3 donnant
I'absorbance s du film d’oxyde de tungsténe a
deux longueurs d’onde différentes en fonction de
la charge Q délivrée par le générateur par unité de
surface d’électrode (94 est sans unité, Q est en
mC - cm2). On simplifiera le modéle en suppo-
sant que la couleur bleue est attribuée exclusive-
ment a la présence des ions W5+,

Chimie Mp, PT o Nathan, Classe prépa

Document 3

o
)

A, =850 nm

A
o o
> w

Ay =690 nm

o o
oW

Absorbance

o
=

5 10 15 20 25 28 Q(mC-cm3?)

a. En supposant, dans un premier temps, que
toute la charge surfacique Q est impliquée dans le
processus d’insertion, exprimer x en fonction de
0, des données du texte et de la constante de Fara-
day F (F =96 500 C - mol™}).

b. A partir du document, montrer que le proces-
sus d’insertion est limité. Evaluer la charge Q)
correspondante.

c. En réalité I’hypothése du 4.a) n’est valable
qu'au début de I'insertion. Ensuite des réactions
parasites consomment de la charge. Des expérien-
ces complémentaires montrent que 50 % de la
charge est consommeée par ces réactions parasites
au cours de la totalité de I'insertion. En déduire la
valeur limite &}, et la formule du bronze formé.

d. Montrer que, au début du phénomeéne d’inser-
tion (Q <8 mC-cm™), la loi de Beer-Lambert
AN) = e(MECy;5. (e(h)  est le coefficient
d’absorption molaire a la longueur d’onde A et
Cyys. est la concentration molaire des ions W5+
dans loxyde) est vérifiée aux deux longueurs
d’'onde A; et A, pour le film d’oxyde solide,
comme pour une solution. Au-dela, la loi de Beer-
Lambert est-elle mise en défaut ?

5. On cherche a concevoir un dispositif optique,
dit dynamique, dont on pourrait moduler la trans-
mission de la lumiére par électrochromisme selon
les besoins : vitrages de fenétres (adaptation selon
le temps...), rétroviseurs (adaptation pour éviter un
éblouissement...).

a. On choisit plutdt un autre électrolyte, toujours
transparent, mais solide : pourquoi ? Y-a-t-il cepen-
dant un inconvénient ?

b. On supprime également la plaque de platine :
pourquoi ? On la remplace par une autre électrode,
électrochrome. Le document 4 propose quelques
exemples de matériaux : lequel vous parait le plus
judicieux pour cette deuxiéme électrode ? Pourquoi ?
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Document 4 :

Changement de couleur de quelques matériaux

électrochromes
Matériau 2 &b
électrochrome Forme oxydée | Forme réduite
WO, jaune trés pale | bleu
MoO; jaune tres pale | bleu
V,0; jaune vert
IrO, bleu noir incolore
Ni(OH), jaune brun incolore
Diphtalocyanine vert rouge

de lutécium

c. En supposant que la cinétique du processus
électrochrome est limitée par les échanges électro-
chimiques et en gardant pour simplifier la valeur
de Q,,, déterminée en 4.b), calculer la durée At
nécessaire au changement de couleur maximal du
vitrage dynamique d’un rétroviseur de surface
S = 0,5dm? alimenté par une batterie délivrant
un courant d’intensité constante 7 = 0,1 A.

Faire un commentaire. Expliquer pourquoi un tel
systéme, bien que trés confortable pour I'ceil, ne
peut pas encore remplacer les cristaux liquides
dans les systemes d’affichage des montres ou des
calculatrices.
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corrigés

Tester ses connaissances

b 1 Réponse a. Le pole négatif d’une pile est le conduc-

teur métallique d’on partent les électrons vers le circuit
extérieur. Ces électrons sont créés par une réaction
d’oxydation d’'un réducteur Red — Ox + ne~: I'élec-
trode est une anode.

2 Réponse a. Clest ce couple rédox qui sert de réfé-
rence pour la détermination des potentiels standard
de tous les autres couples rédox.

3 Réponse b. La force électromotrice d’une pile est
liée par une relation simple a I'enthalpie libre de réac-
tion A,G de la réaction de fonctionnement de la pile.
La détermination de I'enthalpie libre standard de
réaction A G° sera immédiate a partir de la mesure
de la force électromotrice si la pile fonctionne dans
des conditions standard.

b 4 Soit une pile fonctionnant dans les conditions

standard de force €lectromotrice E°. La transforma-
tion chimique est modélisée par une équation de
réaction mettant en jeu ’échange de n électrons.

5 Soit une pile fonctionnant dans les conditions
standard de force €lectromotrice E°. La transforma-
tion chimique est modélisée par une équation de
réaction mettant en jeu I’échange de n électrons.

On a alors A,G° = —nFE?

dA GO dEO
0 - 7 _ .
et ASY = 7 nF 37
Or, A,H® = A.G°+TA,S°.
. dE°
Il vient donc A,H? = —nFE° + TnFﬁ

dEo)
VAA

soit, [ A, HO = nF(— E'+T—

Savoir appliquer le cours

1 1. Pour la demi-pile 1, la demi-équation rédox est :
Fe(CN)) +e = Fe(CN); .
[Fe(CN)f;‘]j

Onadonc E, = E(l)+0,0610g — |
[Fe(CN)g 1

0,100 x 25

AN.: [Fe(CN)Y] = =5 — = 0,050 mol - L

et [Fe(CN)Y] = w = 0,025 mol - L1,
0,050 _

E =035+ 0,0610g(m) ~0,37 V.

Pour la demi-pile 2, la demi-équation rédox est :
Cu?*+2 e = Cu(s).

Onadonc E, = Eg +0,03log ([Cu?*]).

AN.: Ey = 0,34 +0,0310g(0,010) = 0,28 V.

E, > E,, le pole positif est le fil de platine plon-
geant dans le bécher 1, le pole négatif est la lame
de cuivre plongeant dans le bécher 2.

Attention : pour déterminer la polarité d’une pile, il
faut bien comparer les valeurs des potentiels calculés
a partir de la loi de Nernst et non les valeurs des
potentiels standard.

2.
Cu(s)|Cu?*0,010 mol-L-!||[Fe(CN); 0,050 mol-L-1,
Fe(CN)¢ 0,025 mol - L-1|Pt.

3. La demi-pile 1 est le siege d’une réduction, au
niveau du fil de platine se produit :

Fe(CN)y + e~ — Fe(CN): ™ ;
La demi-pile 2 est le siege d’une oxydation, au
niveau de la lame de cuivre se produit :

Cu(s) = Cu?t+2 e-.

4. Léquation de réaction de la réaction de fonction-
nement de la pile est :

2 Fe(CN);” + Cu(s) = 2 Fe(CN); + Cu?+

2 1. La force électromotrice algébrique de la pile est
positive, I’électrode de droite est le pole positif de la
pile.

Lélectrode de droite est la cathode siege d’une
réduction, il s’y déroule AgCl(s) +e-— Ag(s)+ Cl—;
P’électrode de gauche est ’'anode siége d’une oxyda-
tion, il s’y déroule Zn(s) —» Zn?*+2 e~.
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qui a lieu lorsque la pile débite est :

Léquation de réaction de la transformation chimique k 4 Ecrivons les demi-équations rédox dans le sens de

2 AgCl(s)+Zn =2 Ag+2 Cl- +Zn?**

AN.:

AG = -196,9 KJ - mol-1.

AS = ZF%;

AN.: AS = 2%x96 500(-4,9 - 10-%)
= -94,6 ] -mol!-K1;

AS =-95] -mol ! - KL

AH = AG+TA,S;

AN.:

AH = -2252 k] - mol-!.

la transformation :

1
H,(5) +504(8) = H,0(0)
AGY = AGY(H,0(¢)).

équations rédox :

30,(g)+2 H'+2 e = H,0(0) (1)
avec A, G = ~2FE%(O,(g)/H,0())
etde 2 H +2 e~ = Hy(g) (2

avec A, ,,Gy = ~2FEO(H*/H,(g)).

ArGO = A1/2G(1) - A1/262

Or, E°(H*/Hy(g)) = 0, il vient donc

_AGO
E%(O4(g)/H,O8)) = __Afi%‘ﬂn

AN. : E9(O,(g)/H,0(£)) = 1,23 V.

I’échange de deux moles d’électrons.

2. Au cours de la transformation d’une mole de zinc et
de deux moles de chlorure d’argent (I), deux moles
d’électrons sont échangées. Onadonc : A,.G = -2FE;

AG = -2x96 500 x 1,02 = —196 860 J - mol ! ;

AH =—196 900 +298(—95) = -225210 J - mol-!;

| 2] Lenthalpie libre standard de formation de I'eau
liquide correspond a ’enthalpie libre de réaction de

Léquation de réaction de la réaction de formation de
Peau est une combinaison linéaire des deux demi-

Léquation de réaction correspond a (1) — (2), on a donc

=—2F(E°(Oy(g)/H,0(6)) - E°(H/H,(g)))-

On peut aussi dire que cette équation de réaction
correspond aussi a I’équation de réaction de la réac-
tion de fonctionnement de la pile suivante :

Pt|Hy(g), Py, |HySO,|[HySO,|O4(g), Po, [Pt.

La transformation d’une mole de dihydrogéne et
d’'une demi-mole de dioxygeéne s’accompagne de

la réduction.
MnO; +8 H*+5 e~ = Mn2* +4 H,0 (1)
A, G = -5 FEO(MnO}/Mn2*)
MnO, +4 H*+3 e~ = MnOy(s) +2 H,O (2)
A5Gy = —3FE)(MnO,/MnO,(s))
MnO,y(s)+4 H*+2 e~ = Mn2*+2 H,O (3)
A, 4Gy = 2 FE/(MnO,(s)/Mn?*)
Ona (1) = (2) + (3), il vient donc :
A1/2G(1) = Al/QG(Q)"'Al/QGg & -5FE(MnO,/Mn?*)
= —3FE°(MnO,/MnO,(s))
- 2FE%(MnOy(s)/Mn?*)

0 0
Dot E(l) _ 3E2+2E3'
5

5 Ecrivons les demi-équations rédox dans le sens de
la réduction.

Fe(OH);(s)+3 H*+e = Fe2++3 H,O (1)

A, 5G] = -FE°(Fe(OH),(s)/Fe?")

Fe3++ e~ = Fe?* (2)

A, Gy = —FEO(Fe3+/Fe2+)

Fe(OH);(s) = Fe3*+3 HO- (3)

A.Gy = —-RTIn(K,) = —0,06Flog(K,) = 0,06FpK,
H,0 = H*+HO- (4)

AG] = -RTIn(K,) = -0,06Flog(K,) = 0,06FpK,
Ona (1) = (2) + (3) — 3(4), il vient donc :

A1/2G£1) = A1/2Gg +ArGg_ BArGg

& —FE| = —FEy +0,06FpK,—0,18FpK,

& |E) = E)-0,06pK,+0,18pK,

Remarque : on peut bien str résoudre ce type de ques-
tion, comme en premiére année, a 'aide des lois de
Nernst.
Le potentiel est le méme pour tous les couples d’un
systéme a I’équilibre.
CE o= B [H*]Y _
Alors: E, = E| + 0,0Glog([—m—]) =K,
[Fes*])
[Fe?']
Fes+][Ee>T
& EY = E)+0,06lo ([—)
e BB
K

[Fe3*][HO" ]?
[H*]*[HO- |3
%/3—/

E + 0,061 [KJ e
= Ly s OgF'

[4

= Ey+ 0,0610g(

= Eg+ 0,0610g[
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corrigés

k 6 1. Lorsque la pile débite :

—a lanode, le combustible (H,) est oxydé; il se

produit : Hy(g) oY o Y+ 4 Qe (lorsque Iélec-
trolyte est de 'eau acidifiée) ;
—a la cathode, le comburant (O,) est réduit ; il se

réduction

produit alors : Oy(g) +4 H*+4e-—— 2 H,0.

2. Lorsque D’électrolyte est un oxyde solide, il faut
faire intervenir O%~ comme porteur de charge au
lieu de H*. 1l suffit, en fait, de combiner les demi-
équations rédox précédentes avec I’équation de
réaction :

02-+2 H* = Hy0.

On trouve ainsi :

{é l'anode : Hy(g) + 02~ - H,O(1) + 2e-

ala cathode : Oy(g) +4e~ -2 O2-

3. Les é€lectrons arrivent, du circuit extérieur, au pole
positif de la pile. C’est donc I’électrode alimentée en
dioxygene qui constitue le pole positif de la pile.

circuit extérieur

e
{,24_02

_,j .|

©*

4. La pile a combustible constitue, a priori, une
source d’énergie relativement « écologique ». Les
réactifs sont abondants et d’obtention peu cotteuse,
le produit de la réaction est de ’eau. Cependant, la
production et le stockage du dihydrogéne pose
encore de nombreux problémes technologiques, en
particulier au niveau du coiit et de la sécurité.

D 7 1. Lesélectrons arrivent au pole (+) du générateur.

A Télectrode reliée au pole (+) on a donc :

2 HyO — Oy(g) +4 H* + 4e~. Sur cette électrode,
I’eau est oxydée avec dégagement de dioxygene :
c’est Panode.

A Pélectrode reliée au pole (-) on a donc :
4H*+4e~ — 2H,(g). Sur cette électrode, 'eau est

réduite avec dégagement de dihydrogene : c’est la

cathode.
e .
[ + Générateur R
i M \
02 H2
UAC
Anode Cathode

2. D’aprés la loi de Nernst, I'oxydation de Teau
devrait se faire, 2 pH = 0, pour un potentiel thermo-
dynamique supérieur a 1,23 V, la réduction de I'eau
pour un potentiel inférieur a 0 V (puisque, par con-
vention le potentiel standard du couple H*/H,(g)
estnula pH =0).

La différence entre les deux potentiels vaut 1,23 V.
D’un point de vue thermodynamique, il suffit d’appli-
quer 1,23 V pour que P’électrolyse de I'eau se fasse.

3. La transformation chimique lors de DIélectrolyse
peut étre modélisée par I'équation de réaction :
2 HyO — Oy(g) +2 Hy(g) au cours de laquelle

. . . n, Mo, My,
4 électrons sont mis en jeu. Alors — = =

£ -1 "2
En 1 s, pour une intensité de 1 A, la charge électrique
. . S S 105
mis en jeu vaut 1 C = 96500 1,04 -10-° F.

En 15, on met donc en jeu 1,04 -10-° mol d’élec-
trons pour obtenir 0,26 - 10-° mol de O, et
0,52 - 10-° mol de H,.

4. Le travail électrique mis en jeu, pendant le temps ¢,
vaut W = Upclt. Surles 2,0 V appliqués a ’électro-

lyseur, seul 1,23V sert réellement au processus

d’électrolyse ; le rendement vaut donc % ~(,62.

On a donc un rendement de I’ordre de 60 %.

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa
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S’'entrainer

) 1 1 La force électromotrice algébrique de la pile est
positive, 'électrode de droite est le pole positif de la pile.
Pour la cellule (1), au niveau du platine se déroule une
réduction :

HgO(s)+2 H*+2 e~ — Hg(¢¥) + H,O,

soit, comme le milieu est basique,

HgO(s) + H,O +2 e~ — Hg(¢) +2 HO-;

au niveau du fer se déroule une oxydation :
Fe(OH)y(s)+2 H*+2 e~ — Fe(s) +2 H,0,

soit comme le milieu est basique,

Fe(s)+2 HO-— Fe(OH)y(s) +2 e™.

Léquation de la réaction de fonctionnement de la pile
(1) est :

Fe(s) + HyO + HgO(s) = Hg(€) + Fe(OH),(s) | (1).

Pour la cellule (2), au niveau du platine de I’électrode de
droite se déroule une réduction :
HgO(s) + H,O +2 e-— Hg(¢¥) +2 HO—;
au niveau du platine de I’électrode de gauche se déroule
une oxydation :
Hy(g)+2 HO-—2 HyO +2 e~.
Léquation de la réaction de fonctionnement de la pile
(2) est :

| Hy(g) + HgO(s) = Hg(0) + H,0 | 2)

2. Léquation de la réaction de fonctionnement de la pile
ne fait pas intervenir les ions hydroxyde, la force électro-
motrice de la pile sera indépendante de ¢
En effet, pour la cellule (1),

AG, = -2 FE, = A,G)+RTIn(Q,))
car 'équation de réaction de la réaction de la pile ne fait
intervenir que des phases condensées pures et le solvant.
Onadonc AG, = -2 FE, = AG) = -2 FE|.

La force électromotrice de la pile correspond a la force
électromotrice standard, elle ne dépend que de la tem-
pérature.

La force électromotrice de la pile (1) est indépendante
de ¢

De méme, pour la cellule (2),

AG, = -2 FE, = A,Gy + RTIn(Q,,)
po 9
avec Q9 = P =1 car Py = PO.

2

Onadonc A,G, = -2FE, = A,Gy = -2 FE,. La force
électromotrice de la pile correspond a la force électromo-
trice standard, elle ne dépend que de la température.

avec 0, =1 )

La force électromotrice de la pile (2) est indépendante
de c.

3. On cherche Ienthalpie libre standard de réaction de
la réaction de formation de Fe(OH),y(s), c’est-a-dire de
la réaction d’équation :

Fe(s) + Oy(g) + Hy(g) = Fe(OH)y(s) (a).
Cette équation de réaction est une combinaison linéaire

des équations de réaction (1), (2) et de 'équation de
réaction de formation de I’eau liquide :

Hy(g)+5 Ox(8) = H,0(0) (3)
AGS = AG(H,O(0)).
Ona(a)=(1)-(2) +2 (3)

dot AG) = AG)—A,G)+2 AG.

La force électromotrice des cellules étudiées correspond
a une force électromotrice standard.

Il vient A,G) = —2FE, et AG) = -2 FE, soit,

AG) = AGO(Fe(OH),(s))
= -2 FE, +2 FE,+2 A.G)(H,0(¢)).
A.N. :
A{GO(Fe(OH),(s))

= —-2x%96 500 %x0,973 + 2 x 96 500 x 0,926 — 2 X236 500
= —-482071 ] - mol-!;

A;GO(Fe(OH),(s)) = —482,1 K] - mol-1.

2 1. Auniveau de Ag se déroule une réduction :
Agy,O(s)+2 H* +2 e-— 2 Ag(s) + H,O(¢)
soit, en se placant en milieu basique,

Agy,O(s) + HyO+2 e —> 2 Ag(s) +2 HO~.
Au niveau de Zn se déroule une oxydation :
Zn(s) + HyO — ZnO(s) + 2H* + 2e-

soit, en se placant en milieu basique,

Zn(s)+2 HO~ — ZnO(s) + HyO + 2e-.

2. Léquation de la réaction de fonctionnement de la
pile est :

AgyO(s) +Zn(s) = 2 Ag(s) + ZnO(s)

3. Léquation de réaction de fonctionnement de la pile
ne fait intervenir que des espéces en phases condensées
pour lesquelles I'activité vaut 1. La force électromotrice
mesurée correspond a la force électromotrice standard
de la pile.

La transformation d’une mole de zinc et d’'une mole de
Ag,O met en jeu 'échange de deux moles d’électrons,
on adonc: A,G°(298) = -2 FE(298).

AN.: E°298) = 1,596 V
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et A,G°(298) = —308,0 K] - mol-!;

dA,G(T) dE°
0 = — == Y o —_
A,50(298) = — 2F
o dE() - _ . —4 .K-1
AN.: S = -18-104 V-K

et A,$0(298) = —35 J-mol-!- K-1;
A HO(298) = A.G°(298) + 298A,5°(298) ;
AN. : A, H0(298) = —318,4 k] - mol-".

4. La pile a une capacité de 100 mA - h, elle débite un
courant d’intensité constante égale a 100 nA.

.10-3
100- 107 _ 1 000 h.

Ell foncti dant —————
e pourra fonctionner pendant —--—r

3 1a. D’apres la loi de Hess :
AH® = AHO(H,) + %AfHO(OQ) — A{H'(H,0).

AN.: A HO(298K) = 286 k] - mol L

AH°> 0, latransformation est endothermique.

b. 4,8 = §O(H,) + 3 5%(0,) ~ S°(H,0)

AN.:

IS < 204 NG -1 -1
A SY(298K) = 130+T_7O =162 J- K~ -mol™ :
A,8°(298K) = 162 J - K~! - mol .

Evi’g = g > 0: la réaction de décomposition de l'eau
s’:ccompagne d’'une augmentation de la quantité de
matiére en phase gaz, on doit s’attendre a avoir A S? > 0.
c. Puique A,GO(T) = A H(T) - TA,S8%(T),
a298K:

A,G°(298K) = 286 — 298 x 162 - 10-3 = 238 k] - mol ! :

A,GO(298 K) = 238 K] - mol .
d=— Z"f“f = _A,G"-RTIn(Q,)

on a,

1

Py Pont
= ~AG- RTln((?H(f)(To(f)l).

Lorsque les deux gaz se trouvent a la pression PO :

A = -A,G* = 238 k]. mol .

Le critere d’évolution du systeme siege d’une réaction
chimique est #4d€ = 0. Puisque o{ <0, le systéeme ne
peut évoluer spontanément que vers la gauche
(d§ < 0). HyO est stable a 289 K.

2. a. A Iélectrode (1) intervient le couple O,/H,O.
La demi-équation rédox, ajustée en milieu acide,
sécrit : Oy(g) +4 H*+4e~ = 2 HyO. Ici, on se place
a pH = 14, il faut faire intervenir les ions HO- plutot
que H*. En combinant cette équation avec 4 fois
I’équation de réaction d’autoprotolyse de I'eau :

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

H,O = H*+ HO- on trouve finalement :

(1) Oy(g)+2 HyO+4e- = 4 HO-.

A Télectrode (2) intervient le couple HyO/H,. De la
méme fagon, la demi-équation rédox

2 H*+2e~ = Hy(g) ajustée en milieu basique s’écrit :
2) 2 H)O+2e- = Hy(g)+2 HO-.

Lorsque la pile débite, c’est la réaction spontanée, dans
les conditions de ’expérience, qui intervient. D’apres la
question 1.c), cette réaction est :

1
H2(g)+§ 0,(g) = Hy,0O.

A Télectrode (1) se déroule une réduction, c’est la
cathode. A Télectrode (2) se produit une oxydation,
c’est anode.

Lorsque la pile débite, le dioxygene est réduit. Les élec-
trons arrivent, depuis le circuit extérieur, sur 'électrode 1 :
celle-ci constitue donc le pole positif de la pile :

(1) pole + et (2) pole —.

b. Laloi de Nernst, pour le couple (1), s’écrit :

0,06 Po,
El = EO(OQ/HQO)'FTlOg(( PO)[H+]4)

La loi de Nernst, pour le couple (2), s’écrit :

0,06
2

[H* |
()

P
E=E, —E,= (E"(OZ/HQO)+0’T()610g((70()2)[H+]4D

E, = EO(H*/H,) +

log

Alors :

5 2
0,06, | [H']

_ 0 + .
E°(H*/Hy) + =5 P
2
()

E = E°(O,/H,0) - E(H*/H,)

. Py\/P
— E%(0,/H,0)~ E'(H*/H,) + O’fblog(( P?;X H)

On précise, par ailleurs, que Py = Py, = 1bar = P%;
dans ces conditions on trouve :

E = E°%(O,/H,0) - E°(H*/H,) = E°.

La force électromotrice E de la pile est égale a sa force
électromotrice standard E°.

Notons que cette grandeur est indépendante du pH. Le
fait de se placer en milieu basique n’intervient pas dans
le résultat : £° = E£°(O,/H,0) - E°(H*/H,) puisque
ni les ions HO-, ni les ions H* n’interviennent dans
’équation de réaction.
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c¢. Pour la transformation Hy(g) + % O,(g) = H,O(),
2 moles d’électrons sont mis en jeu pour I'obtention
d’une mole de HyO (a partir de 1 mole de Hy(g) et de %

mole de Oy(g)). On a donc n = 2. Lenthalpie libre
standard de réaction, écrite dans ce sens, est 'opposé de
celle calculée au 1. c.. On en déduit :

_—AG’  938.103
T 2F T 2x96 500
Puisque, par convention, E°(H*/H,) = 0 V, cette
fem standard correspond au potentiel standard du cou-
ple O,/H,0.

E° ~1,23V: E%=123 V.

) 4 1. a. Aux électrodes de la pile 1 interviennent les
2H"+2e- = Hy(g)

couples rédox : .
AgCl(s) + e~ = Ag(s)+ Cl-

b. Le potentiel de 'électrode de platine vaut :
2
0’05910g [H+]

2 Py,
)
= 0,059 log(c).-

Le potentiel de I'électrode d’argent vaut :

EAg(l) = EO(Agt/Ag) + 0,059 log([Ag*])

K (AgCl)
[Cl] )

Ep1) = E°(H*/H,) +

E°(Ag*/Ag) + 0,059 log(
(Ia solution étant saturée, on a
[Ag'1[CI- ] = K,(AgCl(s)).
Epey = E°(Agt/Ag) + 0,059 log(K,(AgCl))

— 0,059 log(cy)
AN.: Ep;, = 0,059 log(10-3) = -0,177V ;
E g1y = 20,222 + 0,059 log(10-%) = 0,399 V.
Raisonnons en force électromotrice algébrique. La force
électromotrice pour la pile (1) écrite conventionnelle-
ment sous la forme : Pt|Hy(g) |H;O,
Cl- | AgCl(s) | Ag(s) vaut
El = Eélectrode de droite(1) — Eélectrode de gauche(1) soit
Ey = Ep1y— Epry = 0,399 - (-0,177) = 0,576 V :
E, = 0,576 V.
E, >0, l'argent (I) est réduit : la réaction qui intervient
quand la pile (1) débite est modélisée par 'équation de
réaction :
2 AgCl(s) + Hy(g) = 2 Ag(s)+2 H*+2 CI-.

2. a. Aux électrodes de la pile 2 interviennent les cou-
ples rédox :

{2 H,0 +2e~ = H,(g)+2 HO-
AgCl(s) + e~ = Ag(s)+Cl-

b. Le potentiel de ’électrode de platine vaut

2
Epg) = EO(H+/H2)+O’(;5910g %]— . Comme
B
" Ke . 5z =
[Ht] = o7 le potentiel de I’électrode vaut égale-
ment : ( K )2
Epgoy = EO(H*/Hy) + 22104 HO"V |

2 Py,
(7)

Dans les conditions de expérience :

Epy 9y = 0,059 log(K,) - 0,059 log(c)-

Puisque ¢, = 103 mol - L™}, on a

Epy9y = 0,177 + 0,059 log(K,).

Le potentiel de I’électrode d’argent est le méme dans les

deux piles puisque la concentration en Cl- est la méme

dans les deux solutions électrolytiques :

Epga) = Engry = 0,399 V.

Raisonnons en force €lectromotrice algébrique. La force

électromotrice pour la pile (2) écrite conventionnelle-

ment sous la forme :

Ag(s) [ AgCl(s) | (K*, HO*) + (K*, Cl-) | Hy(g) | Pt
vaut Ey = Eqecirode de droite(2) = electrode de gauche(2) SOit
Ez = EPt(Z) - EAg(2)

(0,177 + 0,059 log(K,)) - 0,399

-0,222 + 0,059 log(K,) V.

3. On relie les deux piles par leur €lectrode d’argent. On
forme ainsi la pile (3) :
Pt|H,(g) |H;0%, CI- | AgCl(s) | Ag(s)
Pile(1)
| AgCl(s) | (K*, HO") + (K*, CI~) | Hy(g) | Pt

Pile(2)
Toujours de maniere algébrique, la force électromotrice
pour la pile ainsi constituée vaut :
ES = Eélectrode de droite(3) — Eélectrode de gauche(3)
Puisque Epg1) = Epgy):

Ey = EPt(Q)_ Pt(1)
= (Epyg)— Enga) + (Epgry = Epy1)
E, E,
= E, +E,.
On trouve ainsi :
E, = 0576 V

= E;=E +E,
E, = - 0,222 +0,059log(K,)
E4 =0,354 + 0,059 log(K.,).
Lénoncé précise que le pole positif de cette pile se
trouve sur I'électrode de platine de la pile (1), c’est a

dire sur I’électrode de gauche. On a donc E;<0 :
E, = —0472 V.
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On en déduit : log(K,) = il 5 14,0 :

0,059
soit pK, = 14,0.

5 1. Le matériau absorbe principalement dans le
domaine des grandes longueurs d’onde du spectre visi-
ble, c’est-a-dire qu’il absorbe dans le rouge. La couleur
percue est donc bleue (couleur complémentaire du
rouge sur le cercle chromatique).

2. La demi-équation rédox relative au couple
WO,;/M, WO, s’écrit :

WO, +xM*+xe- = M,WO,.

En ce qui concerne les ions tungsténe, tout se passe
comme si on avait : xW0* +xe- = x W5+,

La fraction d’ions W6+ réduits en ions W>* vaut x;
cette valeur ne peut dépasser x = 1.

3. a. On souhaite réaliser une réduction au niveau du
film de WO; puisqu’on souhaite voir apparaitre la cou-
leur bleue. Les électrons doivent arriver au niveau de
’électrode correspondante qui doit étre reliée a la borne
négative du générateur.

Lélectrolyte est une solution d’acide sulfurique, il con-

tient donc les ions H* et HSO, ou SOi_. Lesions H*

vont migrer vers I'électrode contenant WOj; les ions

max

hydrogénosulfate HSO; ou sulfate SO? vers Iélec-
trode de platine.
b. Au cours de cette électrolyse se produit :
Pole (-) : électrode WO4/InO, :
réduction : WO3 + xH* + xe- - H,WO,.
Pole (+) : électrode Pt : oxydation de I'eau :
2 HQO—>J—C O, +x H + xe.
4 4
4. a.D’aprés la stoechiométrie de la transformation
associée a la réduction, le passage de x Faraday au niveau
de lélectrode permet de réduire 1 mole de WO,. La

quantité d’ions W5+ formés vaut donc QTS .

La quantité d’ions W+ initialement présents vaut :
masse volume
€Su.
M
-
masse molaire
Ainsi, la fraction de W6+ réduit vaut :
os
_ quantité de W%+ formés

= = &
quantité initiale de W6+

N
F
TS

M

i=

_ oM

YT FE
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b. Labsorbance n’augmente plus lorsque Q dépasse
environ Q@ =25mC - ecm™ ; au-dela de cette valeur,
les ions H* ne s’inseérent plus dans la structure.

c. 50 % seulement de cette charge contribue a la réduc-
tion de WO+,

On en déduit la valeur limite :

Qjmen C-m™

oo 05x25-1079-10% x 232 10% _ ) o9
lim = 77780 . 109 x 7200 x 96500
m kg -m™!

kg - mol™!

=
C - mol™!
Xim = 0,5 et donc la formule du bronze de tungsténe
H, ;WO; (soit également HW,Oy).
d. Des questions précédentes on déduit que la concen-

tration CW_H en ions W5t est proportionnelle a la
charge surfacique effectivement mise en jeu puisque

M
Cys = xCy = ——2 0
W+ Wiotal )
o euFCWtomle
ne dépend que

des caractéristiques du film

Au début du phénomeéne d’insertion (pour

0 < 8mC - cm™), on constate pour les deux longueurs
d’onde une évolution affine de ’absorbance A4 en fonc-
tion de la charge surfacique Q ; A4 est donc proportion-
nelle a Cyy;. en accord avec la loi de Beer Lambert.
Au-dela, la proportionnalité entre 4 et Q n’est plus véri-
fiée mais on ne peut pas savoir si la loi de Beer-Lambert
est mise en défaut ou non car, a cause des réactions
parasites et de 'existence d’une limite maximale, la con-
centration en ions W3+ n’est plus proportionnelle a Q.

5. a. Lutilisation d’un électrolyte solide est, a priori,
techniquement plus simple puisque ’on n’a pas a se sou-
cier de problemes de fuites. Ce solide doit bien str étre
transparent, mais il doit également étre un bon conduc-
teur ionique afin de ne pas avoir une résistance interne
trop importante pour la cellule.

b. Le platine, trés cotteux, doit aussi, si possible, étre
remplacé.

Sur P'électrode de platine, on observait un phénomeéne
d’oxydation. Le matériau qui convient le mieux est celui
qui passe de lincolore au bleu lors du phénomeéne
d’oxydation : il s’agit de 'oxyde d’iridium IrO,.

C-m3? m2
e Af = O S _ 7250 x70,5-10% _ 19.5 s
7 0,1 S
e
At = 12,5 s.

Le temps nécessaire au changement de couleur est
beaucoup trop important pour de nombreuses applica-
tions...
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Remarque

Les ions H* (s'ils in-
terviennent) sont, la
plupart du temps, du
coté de 'oxydant.

Remarque

Lorsque les ions H*
interviennent et qu’ils
sont du coté de I'oxy-
dant, le potentiel stan-
dard apparent d’un
couple diminue lors-
que le pH augmente.

Toutes les constructions et exploitations se font a la température constante de 298 K, tem-

pérature pour laquelle on prendra I%TIn = 0,06log.
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) 1 Principe de construction d'un diagramme
potentiel-pH

1.1. Quelques rappels du cours de premiére année

1.1.1. Potentiel standard apparent

On considére un couple rédox dont la demi-équation rédox s’écrit :
0Ox+n e +m H* = B Red+ ¢ HyO.

Celle-ci sera toujours écrite en milieu acide (pH = 0) pour écrire convenablement la loi
de Nernst (les potentiels standard étant, la plupart du temps, tabulés a pH = 0) mais aussi
pour en faciliter ’ajustage.
Le potentiel du couple rédox, établi d’apres la loi de Nernst, vaut alors :
0,06, ((a(Ox))*[H*]™ 0 0,06 x m 0,06, ((a(Ox))*
Tlc’g( (a(Red))P ) = Loxrea == PH IOg((a(Red)ﬁ)

Ne dépend que du pH Dépend des activités
de Ox et Red

0
E= EOx/Red +

0,06 x m
n

On définit le potentiel standard apparent : ESPP = E%x JRed — pH; Cest le

potentiel de Nernst du couple lorsque I'activité de toutes les especes (sauf H*) sont éga-

les a Iunité.
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Remarque

La conclusion est
identique si H* inter-

vient dans la demi-
équation rédox, en
remplacant le poten-
tiel standard du cou-
ple par son potentiel
standard apparent.

Rappel
Dans un composé
donné, la somme

des degrés d’oxyda-
tion des différents
éléments est égale a
la charge de ce com-
posé. Dans la plupart
des cas, le degré
d’oxydation de I’élé-
ment H vaut +I (sauf
dans H, !) et le degré
d’oxydation de I’élé-
ment O vaut -II (sauf
dans O, ou il vaut 0
et dans les composés
comportant une liai-
son peroxyde (HyO,
par exemple) ou il
vaut - I).
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1.1.2. Domaines de prédominance ou d’existence de Ox et Red

pour un soluté : un domaine de prédominance
Ona: B . y . .
pour une phase condensée pure : un domaine d’existence

E
Lorsque Ox et Red sont introduits dans les conditions standard, le
Ox domaine de I'oxydant apparait pour un potentiel supérieur a EOOX /Red>
E%x/ked . - R IEIot <~ 0
Red celui du réducteur pour un potentiel inférieur a E, geq-

1.1.3. Prévision qualitative du sens d’une réaction rédox

Pour savoir si (d'un point de vue thermodynamique et dans les conditions standard) 'oxy-
dant Ox; d’un couple est susceptible de réagir quantitativement sur le réducteur Red, d’un
autre couple, il suffit de superposer les domaines des deux couples sur un méme diagramme.

* Si les domaines sont disjoints (figure de gauche) :
E Ox,; et Red, ne peuvent exister (8'il s’agit de soli- E
0 des) ou étre prédominants (s'il s’agit de solutés)
O/ e simultanément. La réaction est alors favorable aux

0
Ox,/ Red,

Red
produits de la réaction (Red; et Ox,).
Ox, * Dans le cas contraire (figure de droite), si les domai-
O,/ Redy| nes ont une partie commune, la réaction évolue peu. %, ;. 1

Red,

Dans le cas ou Ox; et Red, sont en solution, ces
espéces peuvent coexister de fagcon majoritaire dans le
milieu.

E (V) E (V) E (V)

Fe D)
0,77 0,52 o
cu(s) Cu

Fe cur Cu(s)

—-0,44 4 0,16 A
Fets) )

Cas de I'élément fer Cas de I'élément cuivre

1.1.4. Stabilité du degré d’oxydation intermédiaire d’un élément

Lorsqu’une espéce présente plus de deux degrés d’oxydation, le fait de savoir si les degrés
d’oxydation intermédiaires sont thermodynamiquement stables (dans les conditions stan-
dard) se pose. Superposer les différents couples d’'un méme élément sur un méme dia-
gramme permet de répondre a cette question.

On peut ainsi prévoir que, dans les conditions standard :

—les ions Fe?* sont stables ;

—les ions Cu* sont instables : le diagramme doit alors étre simplifié afin de ne tenir
compte que des espéces stables (Cu(s) et Cu?*).
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Remarque

Si les conventions uti-
lisées ne sont pas pré-
cisées, c’est a vous
d’indiquer clairement
celles que vous avez
choisies.

Remarque

On notera avec un
indice f les grandeurs
(concentrations  ou
potentiels) prises aux
frontieres.

Une remarque trés importante s’impose également a propos de ces diagrarnrnes :

Les especes de plus haut degré d’oxydation se trouvent aux potentiels les plus grands,
les especes de plus bas degré d’oxydation se trouvent aux potentiels les plus petits.

Une réaction de dismutation a lieu lorsqu'une espéce contenant un élément a un degré
d’oxydation intermédiaire se transforme en deux autres espéces a des degrés d’oxydation dif-
férents. Déquation de réaction de la dismutation de Cu* s'écrit: 2 Cu* = Cu(s) + Cu?* (sa
constante d’équilibre thermodynamique est supérieure a 1).

Une réaction d’amphotérisation (ou de médiamutation) a lieu lorsque deux espéces conte-
nant un élément a des degrés d’oxydation différents donnent naissance a une espéce au degré
d’oxydation intermédiaire. Ainsi, Fe3* et Fe(s) réagissent selon 'équation de réaction :
Fe(s) + 2 Fe3* = 3 Fe?* (dontla constante d’équilibre thermodynamique est supérieure a 1).

1.2. Conventions aux frontiéres

Si 'on souhaite tenir compte de I'influence de la concentration des espéces dissoutes sur
les domaines précédents, il faut faire intervenir les potentiels de Nernst et non plus les
potentiels standard. Mais, pour cela, il faut préciser la signification des frontiéres qui inter-
viennent entre telle ou telle espeéce.

Les frontieres peuvent mettre en jeu soit des espéces au méme degré d’oxydation (réaction
acido-basique, de complexation, apparition d’un précipité...), soit des espéces a des degrés
d’oxydation différents.

Nous présentons, ici, la convention la plus « classique » mais '’énoncé du probléme peut
trés bien en imposer d’autres (souvent pour simplifier les calculs).

Il faut, avant tout, préciser la concentration atomique globale C, de I’élément étudié
(appelée concentration de tracé).

Par convention :

* A la frontiére entre deux espéces en solution : on écrit 'égalité des concentrations
atomiques de ’élément présent de part et d’autre de la frontiere.

* A la frontiere entre une espéce en solution et une phase condensée pure : la
concentration atomique de ’espéce en solution est égale a C,.

* A la frontiére avec un gaz : la pression partielle du gaz est prise égalea P° = 1 bar.

Commentaire : il est utile de préciser « concentration atomique » (et non molaire) lorsqu’on
étudie une frontiére entre I, (aq) et I- par exemple. Léquipartition de I’élément iode de
part et d’autre de la frontiére s’écrit 2 [I(aq)]; = [I7];. Comme, par ailleurs :

Cy

C
0 et [Iy(aq)l; = <

Cy = 2 [I,(aq)l;+ [I"];, on trouve [[7]; = =

1.3. Diagramme potentiel-pH

1.3.1. Potentiel du couple Ox/Red en fonction du pH
On peut alors représenter 'évolution du potentiel du couple Ox/Red (de demi-équation
rédox oo Ox +n e~ +m H* = B Red + ¢ HyO) pour lequel la loi de Nernst s’écrit :

_ 0,06, ((a(Ox))“[H*]"
£ = EOX/Red+Tlog( (a(Red))P )

© Nathan, classe prépa
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Remarque

Lorsque H* inter-
vient, la pente de la
droite frontiére est, la
plupart du temps, né-
gative.

"
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Les conventions précédentes permettent de déterminer les activités a(Ox); et a(Red); a
la frontiére entre les domaines de Ox et Red. On peut alors, dans 'expression du potentiel
a la frontiere E; faire apparaitre un terme constant et un terme qui ne dépend pas de
[H*]:

0,06, ((a(OX)f)“) 0,06

- 0 2 - 2 +1m
Ei = Eoy/Red + .08 (a(Red) )P += log([H*]™)
-

C' : terme indépendant de [H*] __0,06x mPH
n

On obtient alors 'équation numérique de la frontiére entre les domaines de Ox et Red :

E = Ce_ 0,06n>< mpH
E
Par rapport a la droite frontiere, le domaine de Ox
prédominance ou d’existence de l'oxydant se \
trouve au-dessus et celui du réducteur en dessous.

Red

1.3.2. Superposition de plusieurs couples

Pour savoir si 'oxydant Ox; d’un couple est suscep-
tible de réagir quantitativement sur le réducteur
Red, d’un autre couple, il suffit de superposer les
diagrammes potentiel-pH des deux couples.

On peut conclure que :

- pour pH < pH,,: Ox; oxyde Red, (avec obten-
tion de Red; et Ox,) puisque leurs domaines
respectifs sont disjoints ;

- pour pH > pH,,: Ox, et Red, peuvent coexister.
La réaction entre eux sera peu favorable aux produits.

1.3.3. Frontieres verticales sur un diagramme potentiel-pH

Si des échanges de H* (ou HO-!) interviennent entre plusieurs espéces au méme degré
d’oxydation, alors des frontiéres verticales doivent apparaitre entre ces espéces. La récipro-
que est également vraie, la présence de frontiére verticale dans un diagramme potentiel-pH
traduit I’échange de H* entre espéces au méme degré d’oxydation.

® Dans le cas d’un élément non métallique, ces frontieres traduisent des équilibres acido-
basique. On doit alors retrouver, en se déplagant sur une droite horizontale sur le dia-
gramme les domaines de prédominance des acides et bases mis en jeu. I’égalité des con-
centrations a la frontiere conduit, en général, a une frontiere verticale pour pH = pkK,
du couple mis en jeu.

H,A | HA- | A

pKa1 pKa2 pH

* Dans le cas d’un élément métallique, ces frontiéres traduisent, le plus souvent, des équilibres
de précipitation et/ou de complexation. Lorsque le degré d’oxydation correspond a celui du
cation métallique M"*, on aura souvent a tenir compte de la précipitation de I’hydroxyde
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Attention

Dans un diagramme
en p(ligand) il faut
placer les especes
dans le bon ordre :
«plus p(ligand) est
grand, moins il y a
de ligand dans le
milieu » !

Attention
On sera particuliére-
ment vigilant, dans
cette étape, a ne pas
se tromper dans les
valeurs de ces fron-
tieres !

M(OH),(s) et parfois méme a la formation d'un complexe M (OH);[) e (avec p>n)
lorsque 'hydroxyde se dissout en présence d’'un exces de base (hydroxyde amphotere).

Les abscisses des frontiéres verticales correspondent alors au pH d’apparition (ou de dispari-
tion) du précipité lorsque la concentration du soluté est égale a la concentration C,, choisie
pour le tracé du diagramme.

M | MOH)s) | MOH)P "
pHo pH, pH
t a la frontiere t

M = G, [M(OH) ™" ] = €,

1.3.4. Frontiéres entre espéces a deux degrés d’oxydation différents

A chaque frontiére verticale sur le diagramme doit
correspondre une rupture de pente pour la frontiére
qui traduit un échange d’électron entre deux degrés
d’oxydation différents.

La frontiére entre deux degrés d’oxydation, sur un
diagramme potentiel-pH, apparait alors comme une
succession de segments de droite. Cette frontiere

M(OH)¥ ="~

M(s) est toujours continue. C’est d’ailleurs cette conti-
nuité aux ruptures de pentes qui permet de calculer
pH, pH, pH | aisément les équations numériques des différentes

frontieres mises en jeu.

Ainsi, par exemple, la frontiére entre M”* et M(s) est un segment de droite horizontal
(puisque aucun H* n’est échangé entre eux).
Si, a pH, un précipité de M(OH),(s) apparait, la frontiere entre M(OH),(s) et M
dépend du pH. Léquation de cette frontiére peut aisément étre calculée par continuité au
point d’abscisse pH,,.
Il en sera de méme a pH; si'on forme le complexe M(OH);,p_n)f.

1.3.5. Principe de construction
Afin de construire un diagramme potentiel-pH d’un élément donné, on opére de la fagon
suivante (on se reportera a 'exercice n°2 de « Savoir résoudre les exercices » pour la
construction commentée d’un diagramme) :
* On détermine le degré d’oxydation de I'élément dans chacune des espéces proposées et
on classe ces espéces par degré d’oxydation croissant.
* Pour les espéces & un méme degré d’oxydation, on détermine (éventuellement en écri-
vant les équations de réaction des équilibres acide-base mis en jeu) 'ordre dans lequel ces
espéces apparaissent lorsque le pH augmente.
* On calcule les valeurs numériques des frontiéres verticales entre especes 2 un méme degré
d’oxydation (en utilisant les constantes thermodynamiques et les conventions aux frontiéres).
* On construit éventuellement un tableau faisant apparaitre de bas en haut les especes a
un degré d’oxydation croissant et de gauche a droite les domaines de prédominance ou
d’existence en fonction du pH.
* On détermine les frontieres £; = f(pH) entre degrés d’oxydation successifs. La premiére
frontiére, mettant en jeu les espéces en milieu acide, est déterminée a partir du potentiel
standard du couple mis en jeu (et de la convention a la frontiére), les frontiéres suivantes
sont, le plus souvent, déterminées par continuité aux différents changements de domaine.

© Nathan, classe prépa

‘ 247

9 - Diagrammes potentiel-pH



Remarque

Le role oxydant de
I'ean apparait si 'on
écrit la demi-équation
rédox sous la forme :
2 Hy,O +2e =

H,(g)+2 HO-.
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* On trace une premiére ébauche du diagramme potentiel-pH en exploitant les résultats
précédents.

* Si plus de deux degrés d’oxydation sont évoqués pour I’élément, on s’assure de la stabi-
lité des différentes especes de degré d’oxydation intermédiaire. Si les domaines de prédo-
minance ou d’existence d’une espéce se trouvent scindés en deux, il y a dismutation de
cette espéce (graphiquement cela se traduit par une intersection de deux frontieres). Il faut
alors calculer ’équation d’une nouvelle frontiére entre les degrés d’oxydation inférieur et
supérieur a celui de 'espéce non stable.

* On trace le diagramme définitif et on place le nom des différentes especes dans leur
domaine respectif.

1.4. Conclusion

* Dans un diagramme potentiel-pH, on ne fait apparaitre dans les différents domaines que
les espéces majoritaires (dans le cas de solutés) ou qui existent (dans le cas de solide ou,
plus généralement, de phases condensées pures).

* Des frontiéres verticales délimitent des espéces au méme degré d’oxydation, leur équa-
tion se détermine a partir des équilibres d’échanges de H* (acido-basicité, précipitation,
complexation) en respectant les conventions d’usage aux frontiéres.

* Les autres frontiéres mettent en jeu des échanges d’électrons entre espéces a des degrés
d’oxydation différents. Leurs équations se déterminent en écrivant la loi de Nernst pour
'un des couples (en respectant les conventions d’usage aux frontiéres) puis, le plus sou-
vent, en procédant par continuité aux ruptures de pente.

Les espéces apparaissent alors dans un diagramme potentiel-pH :
* par degré d’oxydation croissant de bas en haut ;
* par stabilité croissante en milieu basique de gauche a droite.

E

Degré d’oxydation croissant

Complexe en solution
Base

Cation métallique  Précipité d’hydroxydes

Acide

>

pH

) 2 Diagramme potentiel-pH de I'eau

2.1. Systémes d’oxydoréduction de I’eau

Leau intervient dans deux couples rédox qui jouent un role extrémement important.

* Couple O,/H,O dont la demi-équation rédox est Oq(g) +4 H*+4e- = 2 H,O.
Leau intervient ici comme réducteur.

Le potentiel d’oxydoréduction du couple, donné par la loi de Nernst vaut :

0 0,06 Py,
E=E) o+ Tlog((-ﬁ(f)[H‘f]‘*).

E; = 1,23 -0,06pH |

A la frontiére (POQ)f = 1 bar et on obtient
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Remarque

Ce diagramme po-
tentiel-pH étant ex-
plicitement au pro-
gramme, il est bon
d’en connaitre 1’allu-
re ainsi que sa posi-
tion par rapport au
diagramme de I’eau.

* Couple H,O/H,: ce couple correspond au couple H*/H, dont la demi-équation
rédoxest 2 Ht+2 e~ = Hy(g).
Le potentiel d’oxydoréduction du couple, donné par la loi de Nernst vaut :

0,06, | H*?
2 8| Py,
()

E; = 0-0,06 pH |.

Signalons que I’on ne tient pas compte ici d’une autre espéce qui intervient dans le systeme
rédox de I'eau, a savoir : 'eau oxygénée H,O, qui n’est pas stable thermodynamiquement.

E = 15‘1){+/H2 +

A la frontiere (Py,); = 1 bar et on obtient

2.2. Diagramme potentiel-pH de I’eau

Le domaine de stabilité thermodynamique de £
I'eau est compris entre les droites d’équations 1,28 ©:(9)
00,06 pH et 1,23 - 0,06 pH. \
H,0
0
pH
Ha(9)

2.3. Exploitation

Du point de vue thermodynamique :

* Leau est oxydée par tous les oxydants dont le potentiel est supérieur a 1,23 — 0,06 pH
avec dégagement de dioxygene. Cependant de nombreuses réactions sont trés lentes
(comme celle de I'eau oxygénée, du permanganate de potassium ou du dichlore par
exemple) et on a une stabilité cinétique (métastabilité) pour ces espéces.

* Leau peut oxyder tous les réducteurs dont les potentiels sont inférieurs a —0,06 pH avec
dégagement de dihydrogene. Le pouvoir oxydant de I'eau est d’autant plus marqué que
'on se trouve en milieu acide. Leau est ainsi responsable de la corrosion (oxydation) de

nombreux métaux.

)’ 3 Diagramme potentiel-pH de I'élément fer

3.1. Diagramme

On se limite, pour ce diagramme aux
especes Fe(s), Fe?t, Fe(OH)y(s), Fe3*
et Fe(OH);(s).

Le diagramme potentiel-pH, construit
pour une concentration de tracé
Cy = 0,01 mol - L-1, est représenté en
traits pleins et en couleur.

On y a superposé, en traits pointillés, le
diagramme de I'eau.

E(V)
2,0
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3.2. Exploitation du diagramme

* Quelques commentaires généraux :

— Le fer(II) est stable pour tout pH vis-a-vis du fer(0) et du fer(III).

— Fe?* et Fe3* ne sont prépondérants qu’en milieu acide ; en milieu basique Fe?* préci-
pite sous forme d’hydroxyde Fe(OH),(s) de couleur verte alors que Fe3* donne un pré-
cipité rouille de Fe(OH);(s).

* Superposition du diagramme potentiel-pH de I'eau

- Le fer(II) et le fer(III) sont stables dans 'eau pour tout pH.

~ Le fer(II) est oxydé en fer(ITI) par le dioxygene dissous dans 'eau. A P’air, le précipité
vert de Fe(OH),(s) se transforme en précipité rouille de Fe(OH);(s). Une conséquence
importante est que les solutions de Fe?* ne se conservent pas longtemps.

- En milieu désoxygéné, le fer(0) est oxydé par ’eau en fer(II) pour tout pH (avec déga-
gement de Hy(g)).

— En milieu oxygéné, le fer(0) est oxydé en fer(I1I) pour tout pH (sans dégagement de Hy(g)) .
* Le fer(II) est facilement oxydable par tous les oxydants « classiques » de la chimie miné-
rale. Ces réactions sont mises a profit pour le dosage de Fe?* (par MnO, ou Ce** par
exemple) en milieu acide.

) 4 Elaboration du zinc par hydrométallurgie

Lélaboration du zinc par hydrométallugie est une application du diagramme potentiel-
pH du zinc qui vous est proposé ci-aprés a titre d’information.

Fig-5 g On se limite, pour ce diagramme aux

1.0 espéces %n(s), Zn?*, Zn(OH),(s) et
Zn(OH), .

Le diagramme potentiel-pH, construit
pour une concentration de tracé
Cy = 0,01 mol - L1, estreprésenté en
traits pleins et en couleur.

On a superposé, en traits pointillés, le
diagramme de I'eau.

0,5

0,0 -

0 2 4 6 8 10 12 14 pH

Les différentes étapes qui permettent de passer du minerai de ’ T ‘
zinc (principalement de la blende ZnS) au zinc métallique o

. . - - . rillage
sont indiquées sur le schéma ci-contre. @ ¢

Le minerai contient des impuretés sous forme d’oxydes, de ’CalCine :Zn0 + impuretés ‘

sulfures, de carbonates de métaux trés divers et également @Lixiviation

des éléments non métalliques comme le silicium sous forme

de silice. ’Solution 1 ZnPt + impuretés‘

Purification

Lopération de grillage consiste a transformer les sulfures en @

oxydes par fort chauffage en présence d’air. Léquation de la ’ Solution : Zn2* ‘

réaction modélisant cette transformation s’écrit, dans le cas Electiolyse

de ZnS : 3 @
ZnS(s) + 5 Oy(g) = ZnO(s) + SO4(g)- y métal : Zn(s) \
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La calcine contient ZnO dont la réduction peut-étre envisagée :

— soit par voie thermique (réduction par le carbone et ses oxydes dans un haut fourneau,
voir exercice n° 3 de « Savoir résoudre les exercices » du chapitre 7), elle s’interprete alors
a l’aide des diagrammes d’Ellingham ;

— soit par électrolyse, ce qui dans le cas du zinc nécessite 'obtention d’une solution de sul-
fate de zinc (on parle alors d’hydrométallurgie).

Lopération de lixiviation consiste, dans le cas général, en I'attaque du minerai par une
solution d’acide ou de base. Ici, I'attaque de la calcine se fait a I'aide d’acide sulfurique.
Les sels de sulfates peu solubles comme Pb(SO,)(s) précipitent, les autres cations métal-
liques se trouvent alors en solution.

m * Les étapes de purification ont pour but

I'obtention d’une solution a électrolyser
dans laquelle I'espece la plus facile a
réduire est Zn?*. Parmi les impuretés on
trouve, a ce stade, une quantité impor-
tante d’ions Fe3+ et Cu?*.

La superposition des diagrammes poten-
tiel-pH du fer (en bleu), du cuivre (en noir)
et du zinc (en gris) permet d’interpréter les
phénomenes mis en jeu (fig. 6).

Les ions Fe3*+ sont éliminés par précipita- g
tion sélective. 5,
g
Les ions Cu?* sont réduits a I'état métallique grace a de la poudre de zinc ; Cu(s) ainsi N:,
formé s’agglutine sur de la poudre de zinc et est éliminé par décantation. Lopération mise £
en jeu, ici, porte le nom de cémentation. La cémentation consiste en la réduction d'un 2
cation métallique par un autre métal. ©
Tous les cations métalliques plus faciles a réduire que Zn?* sont ainsi éliminés par cémen-
tation. De ce fait, lors de I’électrolyse, on pourra, par réduction obtenir du zinc métallique
pratiquement pur a la cathode.
‘ 251

9 - Diagrammes potentiel-pH




retenir I'essentiel

~ Avant la colle

Tester ses connaissances

> Corrigés p. 285

On prendra systématiquement les conventions aux

[rontieres proposées dans le cours avec égalité des
concentrations atomiques de Uélément étudi¢ a la
[rontiere entre deux espéces en solution.

On prendra I%wln = 0,06log 298 K.

D 1 Déquipartition de I'élément iode de part et
d’autre d’une frontiere entre I,(aq) et I~
conduit, pour une concentration totale en élé-

ment iode égalea C;, a:

Daa[12]=%) et [I—]:%"
by =%) et [I7] =%>
e [IQ]=% et [I-]:%Q
L la =%9 et [I] :%2

D 2 La constante thermodynamique de ’équili-
bre Fe(s)+2 H* = Fe?*+ Hy(g) diminue
quand le pH augmente.

D a. Vrai
D b. Faux

D 3 1. En quoi consiste une opération de lixivia-
tion ? Donner un exemple.

2. En quoi consiste une opération de cémen-
tation ? Donner un exemple.

D 4 1. Tracerlallure du diagramme potentiel-pH
de I'élément fer.

2. Quelles sont les frontiéres qui dépendent
de la concentration prise pour le tracé du
diagramme ?

3. a. Le fer est-il attaqué par une solution
d’acide sulfurique ? Si oui, écrire 'équation
de la réaction correspondante.

b. Le fer est-il attaqué par I'eau en absence
de dioxygene ? Si oui, écrire ’équation de la
réaction correspondante.

c. Le fer est-il attaqué par 'eau en présence
de dioxygene ? Si oui, écrire '’équation de la
réaction correspondante.

4. Comment peut-on doser les ions ferreux ?

Savoir appliquer le cours

» Corrigés p. 286

) 1

1. Placer dans les différents domaines du
diagramme potentiel-pH de I’élément man-
ganese ci-contre les espéces solides Mn,
MnO, et Mn(OH), ainsi que les ions
Mn?*, MnO, et MnOi_ en solution.

E(V)
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D 2

2. Lorsqu’on dose le fer(II) par le permanga-
nate (en milieu acide), peut-on mettre le
fer(I) dans la burette et MnO, dans le

bécher (Eypys. por = 0,77 V) ?

Leau (ou ses ions) peut agir comme oxydant
ou comme réducteur. Les valeurs des deux
potentiels rédox standard, a pH = 0,
valent : 0,00 V pour HyO/H, (g) et 1,23 V
pour Oy(g)/H,0.

1. Ecrire les 2 demi-équations rédox dans
lesquelles interviennent les couples de I’eau.

2. En déduire les expressions correspondan-
tes des potentiels d’oxydoréduction.

3. Tracer le diagramme £E = f(pH) de
l'eau, de pH = 0 a pH = 14.

4. Préciser les propriétés oxydoréductrices
de 'eau pour chaque domaine délimité dans
le diagramme.

5. Le potentiel rédox standard du couple
AI3+/Al(s) vaut - 1,67 V.

a. Situer ce couple sur le diagramme précé-
dent, en admettant que la concentration en
espéce dissoute est égale 2 102 mol - L1,
b. Sachant que le produit de solubilité de
I’hydroxyde d’aluminium AI(OH); vaut
10-32, borner le domaine précédent.

» 3

Compléter le diagramme, tracer la frontiere
Al(OH)4(s)/ Al(s).

c. Expliquer pourquoi une surface d’alumi-
nium peut demeurer sans dommage au con-
tact de I’eau de pluie, de pH supérieur a 5.
d. En milieu trés acide, apres avoir trempé
du papier d’aluminium ménager quelques
secondes, on assiste a une vive réaction
accompagnée d’un dégagement gazeux et a
la disparition totale du métal. Ecrire les
équations de réaction des deux transforma-
tions mettant en jeu 'oxydant H* lors de
cette expérience.

Apres traitement et grillage des sulfu-

res on obtient, a partir du minerai de zinc, de
la calcine. Nous la modélisons par un
mélange d’oxyde de zinc(II), d’oxyde de
fer(ITI) et d’oxyde de cuivre(II), d’oxyde de
plomb(II) et de silice. On précise que le sul-
fate de plomb n’est pas soluble dans I'eau.
1. Ecrire équation de la réaction de grillage
de ZnS.

2. Quelles vont étre, dans le cas de la calcine
que nous étudions, les différentes étapes qui
vont conduire a I’élaboration du zinc métal-
lique (par hydrométallurgie) ? On se repor-
tera, éventuellement, aux diagrammes
potentiel-pH du cours.
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1 — Diagramme potentiel-pH
de I'élément chlore (d’aprés Centrale)

Le diagramme potentiel-pH de I’élément chlore est tracé pour une concentration
totale en élément chlore dans la solution aqueuse de ¢ = 0,10 mol - L1, Les espé-
ces mises en jeu dans ce diagramme sont le dichlore en solution aqueuse Cl,, les
ions chlorure CI- et hypochlorite ClO- ainsi que I'acide hypochloreux HCIO.
Toutes les espéces sont en solution. La frontiére entre espéces correspond a I’égalité
des concentrations molaires en élément chlore de part et d’autre de cette frontiere.
EWT

1,71

1,6 1

151

14 f

1,31

1,21

1,14

14

0,9 +
0,8

. pH

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13
Dans tout le probléme on ne tiendra pas compte des réactions sur ’eau susceptibles
d’intervenir.

On donne les masses molaires (en g - mol™) : H: 1,0 ; O : 16,0 ; Na : 23,0 et Cl : 35,5.
Partie A - Lecture du diagramme potentiel-pH

1 Identifier les espéces A, B, C, D.

2 Déterminer, a partir du diagramme et en justifiant la méthode utilisée :
a. le potentiel standard du couple HCIO /CI-.
b. le pKa du couple HCIO/ClO-.

) 3 Calculer les pentes des différentes frontiéres du diagramme.

Partie B — Eau de chlore

Leau de chlore est une solution obtenue par barbotage de Cl, (g) au dessus de
laquelle régne une pression partielle de dichlore égale a 1 bar. Dans ces conditions,
la concentration de Cl, en solution reste constante, égale a 0,10 mol - L.,

) 4 a. Ecrire I’équation de réaction modélisant la dismutation du dichlore en milieu

acide. Calculer sa constante d’équilibre thermodynamique.
On donne E?{CIO/Clz = 1,59V et EOCIZ/CI* = 1,38 V.

b. Que vaut le pH et le potentiel pris par une électrode de platine plongeant
dans une solution d’eau de chlore a 0,10 mol - L1 ?
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Partie C — Eau de Javel

En faisant passer un courant de dichlore dans une solution de soude, on obtient
de I'eau de Javel.

a. En s’aidant du diagramme potentiel-pH, écrire I’équation de réaction de la
transformation qui se produit.

b. Calculer la constante d’équilibre associée a cette réaction.

c. Quel est le constituant oxydant de ’eau de Javel ?

d. Quel est I'intérét de 'eau de Javel par rapport a 'eau de chlore ?

e. Pourquoi est-il formellement déconseillé de mélanger de ’acide concentré et
de I'eau de Javel ?

Le degré chlorométrique désigne le nombre de litres de dichlore (assimilé a un
gaz parfait) qui peuvent étre libérés par l'addition d’acide chlorhydrique, en
quantité non limitante, a un litre d’eau de Javel dans les conditions normales de
température et de pression (273 K, 1,013 bar).

a. Quelle est la concentration en ions hypochlorite d’une eau de Javel commer-
ciale a 48 « degrés chlorométriques » ?

b. Quelle est la concentration des ions ClO-, en mol - L7}, d’'une solution a
1,0 mg - L! en élément chlore ? En déduire le volume d’eau de Javel commer-
ciale a verser dans une piscine contenant 60 m? d’eau pour obtenir la méme
concentration.

e résolution méthodique

Partie A

La démarche générale pour placer les espéces proposées dans le diagramme potentiel-pH est :
a) classer les espéces par degré d’oxydation croissant ;

Lélément chlore se trouve aux degrés d’oxydation : —I dans Cl-, 0 dans Cl,, I dans HCIO
et ClO~ (puisque le degré d’oxydation de H, dans ces espéces, vaut I et celui de O vaut —II).

b) trouver les frontiéres verticales délimitant des espéces au méme degré d’oxydation.

Au degré I : équilibre acidobasique HCIO = ClO~+ H* intervient.
HCIO est un acide faible, CIO~ est sa base conjuguée.

On peut alors construire ci-contre un tableau pré- s oo 75 oH
sentant ces différents résultats. : :
1 HCIO clo-
On identifie alors les différentes espéces :
A=HCIO; D=ClO;B=Cl et C=Cl. of Gl
» cr

Notons que I'espece au degré d'oxydation intermédiaire (Cl,) n’est pas stable pour tout pH et
se dismute dés que pH > 2,2.
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)za.

La droite frontiére entre les domaines A (HCIO) et C (CI~) va nous permettre de déterminer le
potentiel standard du couple HCIO /CI-.

La demi-équation rédox pour le couple HCIO/Cl- est : HCIO + H* + 2e~ = CI-+ H,O ;
0,06 log ([HClO][Hﬂ)

la loi de Nernst s’écrit £ = E?_IC]O ot 75 o

HCIO et ClO- sont deux espéces en solution (contenant chacune 1 atome de chlore) ;
par convention a la frontiere entre ces deux espéces [HCIO]; = [Cl~];. Léquation de la

droite frontiére vaut alors E; = E%CIO Jo-+ % log ([H*]) = E%C]O so-—0,03pH.

Sur le diagramme, cette frontiére correspond au segment de droite délimitant les domaines
A et C. En prolongeant ce segment de droite, on trouve une ordonnée a I’origine voisine

L 0
de 1,48 V. On en déduit : Eyeg, 0 = 1,48 V.
b.

Deux espéces au méme degré d'oxydation sont séparées par une frontiere verticale. On écrit la
transformation modélisant I'équilibre mis en jeu entre les deux espéces de part et d’autre de la fron-
tiére. La valeur du pH & la frontiére et les conventions prises pour établir cette frontiére permettent
de calculer le quotient réactionnel a la frontiére, et donc la constante d’équilibre mise en jeu.

Léquilibre HCIO = CIO~+ H*, met en jeu deux espéces en solution qui contiennent
chacune un atome de chlore. Par convention, a la frontiére, on a [HCIO]; = [CI];.

[CHRTH ), _
[HClo— ¢

Graphiquement, on constate que pH; = 7,5 ; ce qui donne Q, =
On trouve alors K, = 10-7>% soit pK, = 7,5.

Vue la stoechiométrie de la réaction, on pouvait également écrire :

i [Base] \ _ [CIO-]
ot = p. + s ({221 < .+ ({93

soit, a la frontiére, pH = pK,.

3

Pour déterminer les pentes des différentes frontieres, il suffit d’écrire dans les lois de Nernst uni-
quement le terme qui dépend de [H*].

06 log ([H*]2) |Cste — 0,06 pH| -0,06

D/C| ClO-+2H*+2e~ = CI"'+Hy,O |... + 5

Demi-équation Loi de Nernst Frontieére |Pente (V)
A/B|2HCIO + 2H* + 2e~ = Cl, + 2H,O|... + 0’56 log ([H*]?)|Cste — 0,06 pH| -0,06
B/C Cl,+2e- = 2 CI- H* n’intervient pas Cste 0
A/7C| HCIO+H*+2e = CI-+H,0 |... +O,§6 log ([H*]) |Cste—0,03pH| -0,03
0,
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Partie B

) 4 a. La réaction de dismutation du dichlore en milieu acide met en jeu les couples rédox
HCIO/Cl, : 2HCIO +2H* +2e~ = Cl, + 2H,0
Cly/Cl~ : Cly +2e~ = 2CI-
la transformation s’écrit: Cl, + H,O = HCIO + H* + Cl- (équation (1)). Soit K (1) la

constante thermodynamique de cet équilibre.
A Téquilibre, les potentiels de Nernst des deux couples mis en jeu sont égaux.

0 0,06 [HCIO2[H+*]2 0 0,06 [Cly]
Excioscl, + 5 log (——————[CIQ] ) = Eq o+ 5 log (—"—[ CL 2)-
. HCIO2[H*]2[CI-]?
Soit encore E%12/01——E?{CIO/012 = 0,03 log ([ [C]IQS 1 [[CIQ]]) = 0,03 log ((K°)?).

. Léquation de réaction qui modélise

El o - Ey
0 Cl/Cl HCIO/Cl
On trouve log (K;) = —* 0,06 2.
On pourrait également écrire :
(a) 2HCIO + 2H"+ 2e"=Cl,+ 2H,0 A,,G, = ~2FE}cio/c),
1| L 0 0
(b) Cl,+2e-=2Cl A5G, E—2FEL 4
%(b) = %(a) =(1) Cl,+2H,0=HCIO+H*+CI- AG"= %(A,/ch-AWGﬂ) =—RTIn(K))
£ £ &
0 (7 0 0 cl,/c- ~ EHalo/cl g,
& In(Ky) = p5(Ec), /a-~ Encio/ar,) < log (Ky) = __5_6’_(_)_6_______2 3
AN.: log (K) = L3859 _ 35 it k0 = 1035, K
0,06 ©
On trouve K? < 1, en toute logique puisqu’en milieu acide, Cl, est stable.
b. Le bilan de la réaction de dismutation s’écrit :
Cl, + H,O = HCIO + H* + CI" K =103 < 1
Concentration initiale (mol - L™!) 0,1
Concentration a I’équilibre 0,1 h h h
La concentration en Cl, est maintenue constante puisqu’elle est imposée par la pression par-
tielle du gaz (loi de Henry). Dans un exercice ou elle ne le serait pas, on supposerait cet équilibre
peu déplacé vers la droite.
Alors, a I’équilibre chimique :
- 3
OO - o~ k) e = 4f0,1K7 = /10705 =109 mol - LT : pH ~ 1.
2 )
Le potentiel E, pris par 'électrode de platine plongeant dans la solution, peut se calculer
al'aide de I'un des deux couples (puisque les potentiels des deux couples sont égaux) :

0 0,06 [Cly] 0,1 )
E=Ey o+ log ([ Cl-]2) = 1,38 +0,03log (m) = 1,38+0,03log (102) = 1,44 V ;
E=144 V.
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Partie C

5 a. En milieu basique, la réaction de dismutation du dichlore s’écrit :
Cl, + 2HO- = CIO~ + Cl- + H,O (équation (2)).

Pour trouver cette équation de réaction, il suffit, partant de I'équation de réaction (1) écrite en
milieu acide Cl, + H,O = HCIO + H* + CI- d’ajouter 2HO~ & droite (1 pour H* et I'autre
pour HCIO) et 2HO~ 3 gauche.

. . s . CIO-1[CI7]
b. Soit Ko 1 tante de cett tion ; a1 libre ch :K°=[—-
01 9 a constante de cette reacuion ; a equl 1bre C 1m1que 9 [Clz][HO_]Q

5 . 0 . 0
Cherchons a exprimer K, en fonction de K.

K = [CIO-][CI-] [HCIO][H*]? _ ([HCIO][CI—][Hﬂ)([ClO-][H’r])( 1 )
2 7 [Cl,][HO-2[HCIO][H*]2 [Cl,] [HCIO] J\[H*]2[HO-]2

K\K,
KQ

e

On pourrait également chercher une combinaison linéaire entre les équations de réaction (1),
acidobasique (A) et d’autoprotolyse de I'eau (E)

(@D Cl; + H,O = HCIO + H* + CI-
(A) HCIO = ClIO~ + H*
(E) H,O = H*+ HO-
(M +(A)—2X%x(E) = (2) Cl; +2HO- = CIO~ +CI-+H,0
KIK
De la combinaison linéaire précédente (1) + (A) —2(E) = (2), on tire directement Kg = 12u-

e

K°K -3,5 -7.5
AN.: K(Z) = 12a = 10 XliOZ = 1017 K(Q) = 1017,
K a0

On trouve bien /<§ > 1; résultat logique puisque Cl, se dismute en milieu basique.

c. Dans I’eau de Javel, 'oxydant est I’ion hypochlorite C1O0-.

d. Dans un flacon de dichlore bouché, on a toujours équilibre entre le dichlore gazeux et
le dichlore en solution. Lorsqu’on ouvre le flacon, du dichlore gazeux s’échappe donc
dans 'atmosphére, et comme ce gaz est nocif il vaut mieux éviter de le respirer. Leau de
Javel ne présente pas cet inconvénient (méme si son odeur peut déplaire !).

e. Un des dangers potentiels dans I'utilisation domestique de I'eau de Javel est de la
mélanger avec un acide fort. On observe, dans ces conditions, une réaction d’amphotéri-
sation de I’élément chlore qui conduit a un dégagement de dichlore. Cette transforma-

tion est modélisée par ’équation de réaction : CIO-+Cl-+2 H* = Cl,+H,0.
| — [
eau de Javel acide fort qui \s-:dégage

6 a. 1 litre d’eau de Javel a 48 « degrés chlorométriques » est susceptible, par définition,
de libérer 48 litres de dichlore dans les conditions normales de température et de pres-
sion.
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Les conditions normales de température et de pression correspondent, conventionnellement, a
une température de 0 °C (273 K) et une pression de 1 atmosphére (1,013 bar).
Dans ces conditions, le volume molaire d’un gaz parfait vaut :

_RT_8314X273 5 24.102 m? - mol~' = 22,4L - mol"!
e oo 1 L T T

Le dichlore étant assimilé a un gaz parfait, la quantité de matiére correspondante vaut

en Pa enm™
_ PV _1,013-10° x 48103 _ »
"0, =R7T T salixas | ormel L

D’apres la stoechiométrie de la réaction écrite a la question 5 e., I'obtention de 2,14 mol
de Cl, nécessite une méme quantité de matiéere d’ion CIO-. La concentration en ion
hypochlorite de la solution d’eau de Javel vaut donc ¢, = 2,14 mol - L.

b.

N’oublions pas que la solution d’eau de Javel est un mélange équimolaire d'ions CIO~ et Cl-.

Si la solution contient 1,0 mg - L™! en élément chlore, on a 0,5 mg - L' d’élément chlore
sous forme d’ions ClO~ ('autre moitié étant sous forme d’ions CI-).

10-3
On a, dans ces conditions, une concentration en CIO™: ¢; = % ~1,4-10mol - L.

Pour ¥V, = 60 m?® d’eau, on souhaite avoir ¢,V; = 1,4-10-°%x 60 - 103 = 0,84 mol de

oV
ClO-, ce qui nécessite un volume V, = % = g’% = 0,40 L de solution commerciale.
0 >

11 faut ajouter 0,40 L de solution commerciale dans I'eau de la piscine.

On n’a pas tenu compte, a juste titre, de la dilution !

2 i
en conclusion :

L'utilisation du diagramme potentiel-pH d’un élément permet de prévoir si les réactions
de dismutation ou d’amphotérisation dans telles ou telles conditions seront quantita-
tives ou non.

© Nathan, classe prépa

‘ 259

9 - Diagrammes potentiel-pH



260 ‘

2 — Diagramme potentiel-pH de I'élément
chrome (d’aprés banque PT, Centrale)

Le diagramme potentiel-pH de I’élément
chrome ci-contre a été tracé pour une 20
concentration en élément chrome (atomi- g
que) en solution de ¢, = 0,1 mol - L™! avec
les conventions usuelles.

Le diagramme fait intervenir les espéces o5
solides Cr(s) et Cr(OH)4(s) (de couleur
verte) ainsi que les espéces en solution
Cr%* (de couleur bleue), Cr3* (de cou- -05

leur verte), Cr(OH),, CrQO%_ (de cou- -1,0

leur orangée) et CrO’~ (de couleur jaune). -15 2

0,0

Les droites frontieres relatives aux couples
de ’eau ont été ajoutées sur le diagramme (trait pointill€).

On donne les masses molaires en g - mol™ :
M(Cr) = 52,0; M(O) = 16,0; M(N) = 14,0; M(H) = 1,0; M(Pb) = 207,2

Partie A — Détermination de grandeurs thermodynamiques a partir
du diagramme

1 Placer, en le justifiant, les différentes espéces du chrome dans leur domaine.

2 On précise que, par convention, on a égalité des concentrations atomiques en
élément chrome a la frontiére entre deux espeéces en solution.
a. Déterminer le potentiel standard des couples Cr3+/Cr?* et Cr?+/Cr(s).
b. Déterminer le produit de solubilité K, de Cr(OH); (s).
Déterminer I'équation littérale de la frontiére entre Cr(OH)s (s) et Cr?* en
fonction de Egr3+ o K K, et cg.
c. Déterminer la constante globale de formation du complexe Cr(OH), notée f3,
(constante d’équilibre associée a la transformation Cr3++4 HO- = Cr(OH),).

d. Déterminer la constante d’acidité K, du couple %Crz o?‘/ CrOz_.

) 3 A une solution de Cr?* on ajoute une solution de soude diluée. Qu’obtient-on ?

Ecrire I’équation de réaction modélisant la transformation observée.

Partie B — Description d’une expérience

4 Unvolume V; = 20,0 mL d’une solution d’acide chlorhydrique (acide fort dans
'eau) de concentration ¢; = 0,10 mol - L! est placé dans un erlenmeyer main-
tenu a ’abri de I’air ; on y introduit m; = 10,4 mg de chrome en poudre.

On observe un dégagement gazeux et le bleuissement de la solution. A la fin du
dégagement gazeux, on obtient la solution 5.
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a. Donner I'équation de réaction (1) modélisant la transformation observée, en
supposant que Cr®* ne se forme pas.

b. Calculer sa constante d’équilibre K (1).

c. Lorsque le dégagement gazeux est termine, subsiste-t-il de la poudre de
chrome dans le récipient contenant .S, ? Justifier la réponse.

d. Calculer le pH de la solution §.

) 5 La solution S, est laissée a lair libre et soumise, par agitation magnétique, a
I'action du dioxygene O, de I’air ; on observe un changement de teinte rapide
du bleu au vert.

Apres 15 minutes d’agitation, on obtient la solution §,.

a. Proposer une explication du changement de couleur observé et donner
I’équation de réaction (2) modélisant la transformation impliquant le réactif
chromé de la solution §,.

b. Peut-on thermodynamiquement considérer cette réaction comme quantitative ?
c. Calculer la concentration de I'espéece chimique chromée obtenue.

Partie C — Synthése du jaune de chrome

De formule PbCrO,, le chromate de plomb est un pigment minéral jaune tres uti-
lisé en peinture. C’est lui qui donne leur couleur aux célebres taxis new-yorkais, par
exemple.
La synthese du pigment colore suit le mode opératoire suivant :
1) Introduire dans un erlenmeyer de 100 mL 0,10 g de nitrate de chrome
hydraté de formule Cr(NOyj);, 9 HyO et 10 mL d’eau distillée. Agiter.
2) Ajouter goutte a goutte de la soude a 25 % en masse jusqu’a I'apparition d’un
précipite.
3) Ajouter encore quelques gouttes de soude jusqu’a dissolution du précipité.
4) Ajouter avec précaution 5 mL d’eau oxygénée qui se comporte comme un
oxydant.
5) Chauffer prudemment pour éliminer excés d’eau oxygénée, pendant quinze
a vingt minutes.
6) Acidifier la solution en rajoutant de I'acide éthanoique.
7) Ajouter goutte a goutte une solution de nitrate de plomb a 1,7 mol - 1. Le
pigment commence peu a peu a précipiter.
8) Refroidir puis filtrer.

) 6 a. Quel est le nombre d’oxydation du chrome dans le nitrate de chrome ?

b. Indiquer sous quelle forme se trouve le chrome a la fin de chaque étape.

c. On obtient une masse de chromate de plomb de 63 mg. Calculer le rende-
ment de la synthese.
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e résolution méthodique

Partie A
1

Afin de placer les espéces dans un diagramme potentiel-pH d’un élément donné, il faut, avant
tout, déterminer le degré d'oxydation de cet élément dans les différentes especes.

Le degré d’oxydation § du chrome dans les différentes especes vaut 0 dans Cr(s) ; II
dans Cr?* ; III dans Cr3* mais aussi dans Cr(OH), (formellement Cr3* + 3 HO-) et
dans Cr(OH), (formellement Cr3* + 4 HO").

Il vaut VI dans Crgog_ (puisque 2 x & + 7 x (-2) = -2) etdans CrOZ_
— — — -

2 atomes 7 atomes degré d’oxy-  charge
de chrome d’oxygeéne dation de O de I'espece

(puisque 8+ 4 x(-2) = -2.)

Pour un degré d’oxydation donné, il faut ensuite classer les especes en fonction du pH.

Au degré III, Pajout d’ions HO- a une solution de Cr3* conduit a un précipité
d’hydroxyde Cr(OH);(s). Cet hydroxyde est amphotere, il se dissout en milieu trés
basique pour donner le complexe Cr(OH),. On place donc de gauche a droite Cr3+,
Cr(OH)4(s) et Cr(OH),.

Attention, pour le chrome VI, la réponse n’est pas triviale... afin de déterminer, entre crzoi‘ et

CrOi_ qui est I'acide et qui est la base, il faut ajuster I'équation de réaction acide-base.

Léquation de réaction qui lie Cr, Og_ et 2 CrOi_ sécrit :

Cr,07 +H,0 = 2 CrO} +2 H*.

Attention, bien souvent, pour ajuster les charges, « on » oublie de multiplier la charge 2~ de CrOi_

5L I : ; 2-
par 2 ... on est alors obliger d’introduire des électrons : Cr +Z2e

et I'on se retrouve alors avec un échange d'électrons entre deux espéces au méme degré d’oxyda-
tion. Une étourderie est toujours possible ! Les degrés d’oxydation ne doivent pas nous servir uni-
quement a classer les espéces I'une par rapport a 'autre ; on peut aussi les utiliser pour s’assurer que
le nombre d’électrons échangés entre deux espéces est cohérent !

2- . 0 . D1
Cr,O7 réagit sur 'eau pour libérer des ions H*, c’est donc lui I'acide.

En résumé on obtient le tableau ci-contre. 5
Aux problémes de dismutation prés, les
especes doivent se retrouver dans cet ordre VI Cr,0% cro>
sur le diagramme.

m Cr3+ Cr(OH), Cr(OH),

M Cr2+

0 Cr

pH
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On peut alors placer les différentes espéces  £(v)
de Télément chrome sur le diagramme 201
potentiel-pH ; les frontieres verticales 15
séparant des espéces au méme degré

d’oxydation. 101

2 a.Pour le couple Cr3+/Cr?*: Cr¥*+e- = Cr?*, la loi de Nernst sécrit:

0 [Cr3+]
E= B oo+ 0,06log([ o

espéces en solution. Par convention, on a égalité des concentrations a la frontiere :
S . N 0
[Cr3+]; = [Cr?*];. Léquation de la droite frontiere est donc E; = E a0

). La frontiére entre Cr®* et Cr?* met en jeu deux

Par lecture directe sur le graphe, on trouve E0Cr3+ Joper =— 0,42V,

Pour le couple Cr?*/Cr(s): Cr?* +2e- = Cr(s), laloi de Nernst s’écrit :
0,06
2
et une espéce en solution. Par convention, la concentration de I'espéce en solution vaut

E = EOCr2+ Jore t log([Cr?*]). La frontiére entre Cr?* et Cr(s) met en jeu un solide

la concentration de tracé ¢,: [Cr?*]; = ¢,. Léquation de la droite frontiére est donc
0
Ef = ECr“/Cr + 0,0glog(CO).

On lit, sur le graphe, £;~0,92 V. Avec ¢, = 0,1 mol - L-!, on trouve
Eloor = —0,92 - 0,03log(0,1) = 0,89 V: Egacr = —0,89 V.

Attention, la valeur de la frontiére a pH = 0 ne correspond pas systématiquement au potentiel
standard du couple. Il faut toujours préciser la convention utilisée avant d’exploiter (ou de cons-
truire) le diagramme.

b. Le produit de solubilité de Cr(OH)4(s) vaut, a 'équilibre entre le solide et ses ions en
solution, K, = [Cr3*][HO-]3. A la frontiere entre Cr3* et Cr(OH),(s) on a
[Cr3*]; = ¢, (puisqu’il s’agit d’'une frontiére entre une espéce solide et une espéce en
solution) et on lit sur le graphe pH=4,4 donc, a la frontiére:
[HO], = 10-96 mol - L.

On en déduit : K, = [Cr3+]f[HO‘]? = 0,1 x(10-96)3 = 10-298: K ;= 10730 : pK_ =~ 30.

pH = 4,4 correspond au pH d’apparition du précipité de Cr(OH);(s) lorsqu’on ajoute HO™ a
une solution de Cr3* 3 la concentration de 0,1 mol - L.

L'énoncé ne nous incite pas, ici, a déterminer I'équation de la frontiére entre Cr(OH);(s) et
Cr2* par continuité mais plutdt a se référer au couple Cr3*/Cr2*.

© Nathan, classe prépa
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Le potentiel de Nernst du couple Cr3*/Cr?* (de demi-équation rédox Cr3+ + e~ = Cr?)

3+
vaut £ = E(ér3+/cr2+ + 0,06log([Cr ]).

[Cr2%]

En présence de précipité de Cr(OH),(s), on peut écrire
K,  K[H*?

MO~ g

e

K, = [Cr3*][HO|? < [Cr3*] =

Toujours en présence de Cr(OH)4(s), on peut alors écrire

K

_;[H+]3
E= B 0 4006log| 2| = B4 0.06l0g] — X |4 01810 ([H*])
Cr3+/Cr2+ ’ g [CI‘2+] Cré+/Cr2+ ’ g Kz[cr2+] ’ g .

La frontiére entre Cr(OH)4(s) et Cr?* fait intervenir, en présence du solide, Cr?* ala
concentration de tracé ¢, ; son équation littérale est donc de la forme :

E;=E 0,061og| 2
f = &~Cr3t/Cr2t + 0, og |- 0,18pH
o

c. La constante globale de formation du complexe Cr(OH),, B,, est la constante

d’équilibre thermodynamique de I’équation de réaction Cr3*+4 HO- = Cr(OH),.

‘ [Cr(OH);]

A Téquilibre chimique : ——————— = B,.
d e IO - P

Aucune frontiére, sur le graphe, n’apparait entre les domaines de Cr3* et Cr(OH),. La frontiére

dont on dispose met en jeu Cr(OH), et Cr(OH);(s), c'est celle-ci que I'on doit exploiter.

© Nathan, classe prépa

Cr(OH), s’obtient par dissolution de ’hydroxyde amphoteére selon I'équation de réaction
Cr(OH),(s) + HO- = Cr(OH), de constante K. A la frontiére (entre un solide et une
espéce en solution) : [Cr(OH),]; = ¢, et, on lit sur le graphe pH = 13
(donc [HO-]; = 10-! mol - LY).

[Cr(OH) ]y 0,1 _

On en déduit : K = H{—(}]f =01 1.
Il nous reste a exprimer B, en fonction de Ket K.
[Cr(OH),] _ [Cr(OH),] 1

A Tléquilibre chimique : B, =
soit B, = 1030,

falls

[COTHO* ~  [HO] [CO*HO TP

Remarque : on peut également trouver la relation entre les constantes thermodynamiques d'équilibre
K, K, et B, en cherchant une combinaison linéaire entre les équations de réaction :

(1) Cr(OH)4(s) = Cr** +3 HO- K,

(2) Cr3*+4 HO- = Cr(OH), B4 ¢ On constate que (3) = (1) + (2) : on en déduit :
(3) Cr(OH);(s) + HO- = Cr(OH), K

K=KXXB4

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa



On cherche a déterminer la constante d’équilibre thermodynamique, notée K,, de I'équation

de réaction % Cr20§_+% H,0 = CrOi_+ H*. Pour cela, on se place a la frontiére entre

Crzog_ et CrOi_; ce qui nous permet de connaitre les concentrations des différentes espéces

mises en jeu a I'équilibre.

0 ol ) o Ll [CrO3 1, [H )
L'équilibre chimique étant réalisé, il nous reste a écrire Q, = —— = K-
A LCr, 07 1

Attention, il y a 2 atomes de chrome dans Cr20§_ pour 1 dans CrO‘Z,_ (cf. «Tester ses
connaissances » n°1).

Sur le diagramme, la frontiére entre Cr2Og_ et croi‘ apparait pour pH=7,7; on a
donc [H*]; = 10-77.

Toujours a cette frontiére, 'équipartition de ’élément chrome entre les deux espéces en
solution s'écrit : 2 [Cr,037]; = [CrO3 ;.

Léquation qui traduit la conservation de I'élément chrome est :
¢ = 2 [Cry05 ]+ [CrOT ],

On en déduit [CrO} ], = %0 et [Cr,O7 |; = %0 etdonc K, =

AN.: K, = J0,1x(10-77) = 1082 ; K, = 1082 < pK, = 8,2.

)3

Une erreur classique, ici, consiste a prendre un point dans le domaine de Cr%*, se déplacer horizon-
talement vers la droite (pour rendre compte de I'ajout de soude) et conclure que I'on obtient
Cr(OH);(s) ! Cette analyse est fausse car, si on transforme Cr?* en Cr(OH);(s), on réalise une
oxydation de I'élément chrome ; il faut obligatoirement qu’une réduction intervienne ! Ce n’est pas

I'eau qui est réduite (puisqu’on ne tient pas compte de cette réaction), c’est Cr2* qui est réduit.
« Le fait d’augmenter le pH n’implique pas que le potentiel reste constant »

Le chrome au degré d’oxydation II n’est stable que sous forme d’ion Cr?*. Lorsqu’on
augmente le pH, on observe une dismutation du chrome II en chrome 0 et chrome III.

On obtient, formellement, 3 Cr(degré Il) = 2 Cr(degré ) + Cr(degré 0).

Dans les conditions expérimentales proposées (soude diluée), on obtient Cr(s) et Cr(OH);(s).
Partant de 3 Cr?* = 2 Cr3* + Cr(s) on trouve, en ajoutant 6 HO- a gauche et a droite :

3 Cr?*+6 HO- =2 Cr(OH)4(s) + Cr(s)

On peut dire également que I'on combine I'équation de réaction 3 Cr?* = 2 Cr3*+Cr a
2 fois I'équation de réaction de précipitation : Cr>* + 3 HO~ = Cr(OH);(s).

© Nathan, classe prépa
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Partie B

Le domaine de stabilité thermodynamique de I'eau est compris entre les droites d'équation
1,23 — 0,06 pH et 0,00 — 0,06 pH. Une espéce est thermodynamiquement stable dans I'eau si
son domaine de prédominance (ou d’existence dans le cas d’une phase condensée) possede une
partie commune avec celui de ['eau.

Les domaines de Cr(s) et Cr2* apparaissent en dessous de la droite 0,00 — 0,06 pH. Cr(s) et
Cr?* ne sont pas thermodynamiquement stables dans I'eau.

Le chrome au degré d'oxydation Ill est stable dans I'eau pour tout pH puisque les domaines de
Cr3*, Cr(OH); (s) et Cr(OH); et celui de I'eau sont non disjoints.

La frontiére entre le chrome aux degrés lll et VI coupe la droite 1,23 — 0,06 pH pour pH = 1.
Pour un pH supérieur a cette valeur, le chrome au degré VI est stable dans I'eau ; pour pH < 1,
CrZO;_ est thermodynamiquement instable dans I'eau.

4 a. Le chrome métallique devrait étre oxydé en Cr3* par les ions H*; I'énoncé précise
que Cr est oxydé en Cr?* (couleur bleue).
Léquation de réaction modélisant cette transformation est :

Cr(s)+ 2 H* = Cr2* + Hy(g) | (1).

Afin d'ajuster cette équation de réaction, on peut écrire les deux demi-couples rédox mis en
] {ZH++2e‘ = H,(g)
jeu:

Cr¥t +2e= = Cr(s)

b. La loi de Nernst, pour chacun des couples, s’écrit :

o 0 0,06 [H*]?
2H"+2e” = Hy(g) = Envm, = Epom, + =5 log (P(HQ))

PO

Cr2t+2e = Cr(s) = Ecp.,o = E(():r2+/Cr + O’zﬁ log ([Cr?*])

Le potentiel d’oxydoréduction est le méme pour tous les couples du systeme a équilibre ;
P y p p Y q
on en déduit :
2
0 0,06 [H*]; 0 0,06 9t
EH+/H2 + 5 log (;LP(HQ)) = Ecpoo o+ 5 log ([Cr leq)
PO Jgq

0,06 [Cr2+]éq(@)éq

PO 0 0
Aand 9 IOg 9 = EH*/Hz - ECr“/Cr‘

0 eq

N Pa s - 0
A Téquilibre chimique : Q, ., = K| ; on a donc
0 0
EH*/HZ_Ec#*/Cr

0,03 log (KY) = Eyy. y — Etyp o, & K| = 107 008

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa
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= 0 V eton atrouvé a la question 2. a : Eocr2+/cr =-0,89V.

g 0
Par convention EH+/HZ

0-(=0,89)
Dapplication numérique donne : K(l) =10 0.0  =1030: K‘; ~ 1030,

c. Les quantités de matieres initialement mises en jeu sont :

(H") = C,V; = 0,10x20-10-3 = 2,0 - 103 mol ;
my _ 10,4-1073

M(Cr) 52,0

Cr est introduit en quantité bien plus faible que H*. Cr est le réactif limitant.

_ +.
pour H*: my540

- pour Cr : 7,1 (Cr) = = 2,0- 10~*mol.

D’aprés I'équation de la réaction, introduire les réactifs dans les proportions stoechiométriques
il (C) L Nl (HT)
1 i 2
avoir Cr et H* introduits dans les proportions stoechiométriques.

- Il faudrait donc 1,0 - 10-3 mol de chrome pour

revient a partir de :

Cr est un solide, I’état final du systéeme n’est pas un état d’équilibre, il correspond a la dis-
parition totale du chrome métallique du milieu réactionnel.

On rappelle (cf. chapitre 5 du cours de thermodynamique) que I’état final d’un systéme est un
état d’équilibre uniquement si toutes les espéces mises en jeu sont présentes. C'est toujours le

N
cas dans un équilibre homogeéne. Si I'équilibre est hétérogéne, il faut que toutes les phases soient g
présentes. N
2 =il s . S
g
d. Le tableau d’avancement s’écrit : 5
Cr(s) + 2H* = Cr2t + Hy(g) g
Etat initial (mol) 0,20 - 1073 2,0-10°3 0
Etat intermédiaire (mol)  0,20- 1073 -&  2,0-1073 - 2 €
Etat final (mol) 0 1,6 - 1073 0,20 - 10°3
Le volume de la solution vaut V; = 20,0 mL, la concentration en ions H* dans le
N (HT . 10-3
milieu est [H*] = ﬁna[gl ) = 12’(? 11(())_3 = 0,08 mol - L ™! ; on en déduit pH = 1,1.
5 a. Le changement de couleur observé (de bleu au vert) met en évidence 'oxydation
des ions Cr?* en Cr?* en présence du dioxygene de lair.
Le dioxygene est réduit en HyO, I’équation de réaction modélisant la transformation est :
Criteer = G 4Cr?* + Oy(g) + 4 H* = 4Cr¥* + 2H,0| (2)
= r2t + + = 3t +
O,(g) + 4H* +4e- = 2H,0 218 2
L'équation de réaction est ajustée avec des H* car on vient de montrer que le pH vaut 1,1.
b. Plus de 1,5 V sépare, sur le diagramme, le domaine de Cr?* et celui de O, ; on peut
donc raisonnablement s’attendre a une réaction quantitative. ‘ 27
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Il ny a pas de réponse toute faite a la question « A partir de quel écart de potentiel peut-on
considérer que la réaction est quantitative ? ».
La meilleure réponse immédiate est certainement « Ca dépend de la réaction ! », la meilleure
réponse raisonnée est « La réaction est quantitative si son quotient réactionnel demeure toujours
inférieur a la constante d’équilibre ! ».
En effet, cette question sous-entend que I'on cherche a s’assurer que la constante d’équilibre est
trés grande, par exemple supérieure 3 104; alors que I'on a vu dans les exercices de thermodyna-
mique des réactions (entre phases condensées) totales avec une constante de 1,2 par exemple.
Sinon, on a vu a la question 4. b. (et dans de nombreux exercices du chapitre 8) que la cons-
tante d'équilibre se mettait sous la forme :
nombre d'électrons échangés x différence des potentiels standard

KO = 10 0,06
Pour avoir un ordre de grandeur, pour 1 électron échangé, la constante d’équilibre atteint 101°
dés que I'écart des potentiels atteint 0,6 V.

c. Dans Détat final, suite aux réactions (1) et (2) 'élément chrome se trouve sous la forme
9,010~

W = 1,0 IO_QmOI'L_l:

d’ions Cr3* ala concentration : [Cr3+] =
[Cr3*] = 1,0 -10-2 mol - L1

Notons que, contrairement au chrome solide dans la question 4. d. il reste, ici, d'infimes traces
d’ions Cr?* en solution car Cr?* et Cr3* se trouvent dans la méme phase.

Partie C

6 a. La formule de l’ion nitrate est NOj, la charge des 3 anions vaut donc -3 ; la struc-
ture est neutre donc il s’agit de Cr3* : on a du Cr(III).

Lorsque I'on cherche le degré d’oxydation d’un élément présent dans un sel, il est parfois plus
simple de « séparer » d’abord la partie anion de la partie cation et ensuite de déterminer le
degré d’oxydation souhaité plutét que d’écrire que la somme des degrés d’oxydation de toutes
les espéces est nulle.

b.
On exploite le diagramme potentiel pH pour trouver sous quelle forme se trouve I'élément

chrome dans les différentes étapes.

1) Suite a la dissolution du sel dans ’eau on obtient I'ion Cr3+.

2) Lajout de soude dans le milieu conduit a un précipité vert de Cr(OH)(s).

Contrairement au Cr(ll) qui se dismute en milieu basique (cf. question 3), le chrome (ll1) est sta-
ble, on ajoute HO™ sans qu'il y ait changement du degré d’oxydation de I'élément chrome.

3) Un exces d’ion hydroxyde conduit a la dissolution de ce précipité, on obtient alors le
complexe Cr(OH),.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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4) Leau oxygénée oxyde alors le Cr(III) en Cr(VI). En milieu basique, on obtient I'ion
chromate CrOi_.

5) On passe en milieu acide, ce qui ne change pas le degré d’oxydation de I’élément

. . 2-
chrome, on se trouve alors en présence de bichromate Cr,O7; .

6) Enfin, 'ajout d’ions Pb?*+ conduit a la précipitation de chromate de plomb PbCrO,(s)
que 'on n’a plus qu’a filtrer dans I'étape 7).
c. La masse molaire du chromate de plomb vaut :
M(PbCrO,) = 207,2+52,0 + 4x 16,0 = 323,2g - mol ..
La masse molaire du nitrate de chrome vaut :
M(Cr(NOy),, 9 HyO) = 52,0 +3 x (14,0 +3x16,0) + 9x 18,0 = 400,0 g - mol™".

Initialement, on est parti de n(Cr(NOj),, 9H,0) = %’61(-)(-)-8 = 2,50 - 10~*mol ;

on a obtenu 7(PbCrO,) = g—’Q%G-g =1,95-10"*mol, le rendement de la synthése vaut donc
n(PbCrO,) 1,95 104 .

rendement = looxn(Cr(NO3)3, 9H,0) - 100 x W =78 : rendement = 78 %.

Ce serait, bien sir, une grossiére erreur que d’écrire :
) , g q

masse(PbCrO,) 0,063
rendement = 100 x = 100 x =~
masse(Cr(NO;),, 9 H,0) 0,100
En aucun cas le calcul d’un rendement ne doit faire intervenir un rapport de masse !
Le rendement correspond au rapport de la quantité de matiére (nombre de mol) en élément
chrome présent dans le produit de réaction a la quantité de matiere (nombre de mol) en élé-
ment chrome introduit :
D enderment-=1100x quantltcla <,:|e matle.r‘e en chrome dans le produn.t <.)b.t<.3nu'
quantité de matiére en chrome dans le reactif initial

= 63 %.

© Nathan, classe prépa

en conclusion

* Dans un diagramme potentiel-pH les espéces de plus haut degré d'oxydation de
I’élément étudié apparaissent en haut du diagramme, les espéce de plus bas degré en
bas.

* Ecrire les échanges de H* ou HO~ permet de classer, pour un degré d'oxydation
donné, les domaines des espéces en fonction du pH.

* Il faut tenir compte des conventions aux frontiéres utilisées lorsqu’on souhaite cal-
culer une grandeur thermodynamique a partir des frontieres du diagramme.

* Deux especes dont les domaines sont disjoints ne sont pas compatibles entre elles.

* Attention : le fait d’augmenter (ou de diminuer) le pH par ajout de base (ou
d’acide) n‘implique pas que le potentiel reste constant.

* Il faut savoir exploiter un diagramme potentiel-pH pour interpréter des transforma-
tions chimiques « simples » comme I'ajout d’un acide, d’une base, d'un oxydant...

* Le calcul d’un rendement fait toujours intervenir des quantités de matiére (en mol).
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3 — Codépét électrochimique cuivre-zinc
(d’apres Centrale)

Pour augmenter la qualité de surface d’une piéce en acier, on désire recouvrir cette
piece d’un alliage cuivre-zinc (laiton). Une méthode pour réaliser ce codépot de
deux métaux est la réduction d’ions cuivre et zinc, en solution aqueuse, directement
sur la piece métallique.

Données 2 298 K : %ln(lO) = 0,06 V.

Couple rédox | Cu?*/Cu (s) | Cut/Cu (s) | Zn**/Zn (s) | Oy(g)/H,O | H*/H, (g)

E° (V) 0,34 0,52 -0,76 1,23 0

Complexe : Zn(OH)i_: pKq = 17,7; Cu(CN)g_: pKg = 28,6.
Couple acide-base : HCN/CN~: pK, = 9,3.

E(V)
1,6 ‘ ‘
1,4
1,2 &
11

0,8
0,6
0,4 "l

1
1
1
1
1
1
1
!
1
I
0,2 T \.
o2 || T
!
1
T
1
_I
= |
o

14

02 L
04 [T~
-0,6 - _‘ e
-08 T
=1l Q-
-1,2 - =~
1,4 D
-1,6

[ ATl
ENAINNANEEEN

/
/

b/

Te - -

01 2 3 4 5 6 7 8 9 1011 1213 14 15 pH

A B C D E F
pH 0 0 3 5 6,5 13,8
E(V) 1,38 0 0,28 0,40 -0,82 -1,20

Partie A

, 1 Calculer le potentiel d’électrode imposé par les couples suivants, a pH = 0:
Cu?t/Cu(s), Zn?*/Zn(s), Oy(g)/H,0. On prendra [soluté] = 10-2mol - L}
et P(OQ) = lbar.

Chimie MP, PT - © Nathan, Classe prépa
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Placer dans les cartouches du diagramme £-pH les espéces suivantes :

Cu?t, CuyO(s), Cu(OH),(s), Cu(s), Zn**, Zn(OH), (s), Zn(OH)i_, Zn(s),
O, (g), Hy (g) et HyO.

Les encadrements des cartouches sont relatifs aux frontiéres tracées (traits bleus,
traits pointillés, traits gris).

Déterminer la pente du segment CD.

a. Une solution aqueuse a pH = 1 contient les espéces zinc(II) et cuivre(II). Sous
quelle forme se trouvent ces especes ? Eta pH = 14°?

b. Ecrire les équations de réaction des transformations qui ont lieu lors du pas-
sage de pH = 1 a pH = 14. Peut-on encore utiliser cette solution basique
pour réaliser le dépot ? Pourquoi ?

Partie B

On réalise le montage de la figure ci-dessous. La solution est a pH = 1.

— o

-~
E

piéce a

anode —> recouvrir
(cathode)

solution aqueuse
~<— contenant les ions
cuivre et zinc

pH =1

) 5 a. Quel doit étre le signe de la f.e.m. E du générateur pour que la piéce se

recouvre de métal ? Justifier.

b. Ecrire les trois échanges électroniques qui peuvent avoir lieu sur la cathode.
c. Ecrire ’échange électronique qui peut avoir lieu sur ’anode (on admettra que
les anions de la solution n’interviennent pas et que I’électrode est inoxydable).

On augmente progressivement |E| a partir de la valeur nulle. Déterminer, a par-
tir du diagramme, la plus petite valeur de |E| pour laquelle il y a une réaction
électrochimique. Que se passe-t-il sur la cathode ?

Quelle doit étre la plus petite valeur de |E| pour que l'on puisse avoir un dépot
de laiton sur la piece ? Quelle est la « réaction parasite » qui a lieu ? Ces condi-
tions de dépot sont-elles satisfaisantes ? Pourquoi ?

Partie C

8 a. La réaction Cu,O(s)+H,O = 2 Cut+2 HO- a pour constante d’équili-
bre K, = 1073°. Quelle est la nature du couple Cu,O/Cu*? On identifiera
chaque membre du couple.

b. Quelle est la solubilité s de CuyO dans une solution aqueuse a pH = 14°?

© Nathan, classe prépa
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>9 On utilise a présent une solution basique (pH = 14) de cyanure de sodium
NaCN. Le cyanure de sodium se dissocie entierement en ions cyanure CN- et
sodium Na*. La concentration d’ions cyanure est [CN~]; = 1 mol L

a. Dans quel domaine de pH I'ion CN~- est-il majoritaire par rapport a HCN ?
Est-ce vérifié a pH = 14°?

b. Ecrire la réaction de dissolution de Cu,O dans la solution d’ions cyanure. Cal-
culer la valeur numérique de la nouvelle constante d’équilibre K et commenter.
c. Quel est le facteur limitant la solubilité de CuyO (s) ?

) 10 OI} s’'intéresse au couple Cu(CN)g_/ Cu (s).

a. Ecrire la demi-équation rédox entre ces deux espéces, en solution cyanurée.
Déduire des données le potentiel standard de ce couple. Calculer sa valeur.

b. Calculer le potentiel d’une solution contenant Cuf(s), Cu(CN)g_ a
10-2mol - L' et CN- a 1 mol - L' a pH = 14. Tracer, sur le diagramme E-pH,
la courbe correspondant a la frontiére entre Cu(s) et Cu(CN)g_, pour pH > 10.
c. Montrer que, si 'on utilise une solution contenant Cu(CN)g_ et Zn(OH)i_
a pH = 14, on peut réaliser un dépét de laiton.

e résolution méthodique

Partie A

)1

Il s’agit, ici, d'une application numérique des lois de Nernst.

Couple Loi de Nernst Pott?r}tlel flans a
les conditions imposées
— 0 2
S Cute) E = E(Cu +/CO“2)6 E = 0,34+0,03log(10-2)
u + e = u(s
+=5-log(ICu®]) | =028V
— 0 2
It sve = 70t k= E°(Zn +/Z()“())6 E = ~0,76+0,03log (10-2)
n + Ze” = n (s c
+=5= log (IZn*]) | = -0,82V
E = E°(0,/H,0)
Oy(g)+4 H +4 e~ = 2 H,O PO, |E = 1,23V

)z

Dans un diagramme potentiel-pH, les espéces sont placées par degrés d’oxydation croissant de
bas en haut.

Deux espéces aux méme degré d’oxydation sont séparées par une frontiére verticale. Il suffit
d'écrire I'équilibre acide/base mis en jeu entre ces deux espéces pour identifier I'espéce acide (3
gauche de la frontiére) et I'espece basique (a droite de la frontiére).

272 ‘
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Sur le diagramme potentiel-pH on trouve :

— en pointillé : le diagramme du zinc. Au degré 0 on trouve Zn(s) ; au degré II on place en
milieu acide Zn?* puis, lorsque le milieu devient de plus en plus basique Zn(OH)j (s), et

enfin Zn(OH)i_ ;

S +2HO- +2HO- 2
En effet: Zn?* —— Zn(OH),(s) —— Zn(OH),

— en trait plein : le diagramme du cuivre. Au degré 0 on trouve Cu(s) ; au degré I intermé-
diaire se trouve CuyO (s) et au degré IT: Cu?* en milieu acide et ’hydroxyde Cu(OH),
en milieu plus basique ;

— en double trait : le diagramme de ’eau avec H, (g), HyO et O, (g), dans cet ordre lors-
que le potentiel augmente.

D’ou le diagramme :

E(V)
1,6 ‘ ‘ 0 T
” | |
1,2 i 0, | : :
1 1 1
T HO [ T
08 - ] : ~ |
06 | LTSS :
: [c | o ~__ H
04 L'l \L |\§ ‘&
0,2 T i | Cu(OH)EI ) D)
o8 [ ~[cu0 I | g
e e T
oa Ho [T . \\.L £
—06 - _‘ - VO | Z.
' ! zn2+ L : L_ }_\\ : ©
08¢ T Ta Zn(OH),, ~g
—1 | S~ - o= 2 —
. Ja TGN Zn(ok); |
' Cul F|>_
14
-1,6
012 3 45 6 7 8 910111213 1415 pH
3 Le segment CD sépare les especes Cu?t et Cu,O dont la demi-équation électronique
est: 2 Cu?*+H,0+2 e = Cu,O+2 H*
La loi de Nernst s’écrit :
0,06 [Cu?+]?
E = E'(Cu?*/Cu,0) + %5Plog| )
( 2 ) 9 g [H+]2
= E%(Cu?*/Cuy0) + 0,06 log ([Cu?*]) - 0,06log(H*)
= Cste 4+ 0,06pH.
La pente de le droite frontiére vaut + 0,06 V.
Il s’agit, ici, d'un des rares cas pour lequel la pente est positive ; les H* sont du c6té du réduc-
teur dans la demi-équation rédox et donc au dénominateur dans la loi de Nernst.
‘273

9 - Diagrammes potentiel-pH ‘



274‘

) 4aA pH = 1, on trouve Cu?* et Zn?* en solution. A pH = 14, on a un précipité de
Cu(OH), (s) et le complexe Zn(OH)i_ en solution.

Zn2* + 4 HO- = Zn(OH);
b. En passant de pH = 1 a pH = 14, on a effectué :

meétallique a partir de la solution électrolytique semble, a priori, difficile.

Partie B

5 a. Sur la piéce a recouvrir, il faut réaliser la réduction des cations métalliques selon :
M2+ +2 e~ = M(s). Par le circuit extérieur, il faut donc que électrons arrivent sur la
cathode ; celle-ci doit étre reliée au pole négatif de la pile. Avec la convention du

schéma, on doit avoir E > 0.

Relier directement anode/cathode a la polarité du systtme (pile ou électrolyseur) est

dangereux !
Nous ne pouvons que conseiller d’écrire d’abord les transformations qui ont lieu aux électrodes.
réduction

On analyse ensuite le sens de déplacement des électrons : Ox + ne- === Red et on conclut
oxydation

sur la polarité : les électrons arrivant au péle positif du générateur qui impose le sens de circula-
tion du courant.

Cu?*+2 e = Cu(s)
b. A la cathode on s’attend, a priori, aux réductions : { Zn?* +2 e~ = Zn(s) .

2 H +2 e = Hy(g)

c. A l’anode on doit avoir oxydation : 2 HyO = Oy(g)+4 H*+4 e~

Y6
L'électrolyse est une transformation forcée ; lors d'une électrolyse :
— l'oxydant le plus facile a réduire est celui qui appartient au couple ayant le potentiel le plus grand ;
— le réducteur le plus facile a oxyder est celui qui appartient au couple ayant le potentiel le plus petit.
Par exemple, supposons que I'on puisse, lors d’'une électrolyse, oxyder soit Red,, soit Red, et

réduire soit Ox;, soit Ox,. Les espéces mises en jeu sont entourées sur le diagramme ci-dessous.
Dans ces conditions la réaction d’électrolyse la plus favorable conduit a I'oxydation de Red; a

I'anode et a la réduction de Ox; a la cathode.
| Oxydation >
1%&1 LL‘—\ Ox, (Red; >\—> Ox,

Red, 'OX;)  Red, ¢hOxg)
RN = Espéce la plus facile a réduire

Espeéce la plus facile a oxyder

Réduction |

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa

Cu?*+2 HO- = Cu(OH),(s)

Le milieu devient hétérogene, 'obtention d’un dépot homogene de cuivre et de zinc
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Compte tenu des espeéces présentes et a I'aide du diagramme, on trouve que :

| Oxydation >

{H,0b 0,
~_08 0 =03 )

. _ o =12 E(V)
o DR T RSRRP ECRey
< Réduction |

- seule I'eau peut étre oxydée. A pH = 1, T'oxydation de I’eau nécessite un potentiel
supérieur a E, = 1,2V (environ d’apres le graphe, en réalité ce potentiel vaut
1,23-0,06pH = 1,17VapH = 1);

- Pespéce la plus facile a réduire est Cu?*. La réduction des ions cuivrique nécessite un
potentiel inférieur 2 £, = 0,3V (0,28 V d’apres la question 1.).

Ainsi, d’'un point de vue thermodynamique, dés que la différence de potentiel aux bornes
de la cellule d’électrolyse atteint £ = E, - E. = 1,2-0,3, soit £ = 0,9V, on observe les
transformations :

{a P’anode : oxydation de 'eau : 2 HyO = O4(g) +4 H*+4 e

a la cathode : dépot de cuivre : Cu?* + 2e~ = Cu(s)

) 7 Si on souhaite a la fois réduire Cu?* et Zn?*, il faut, d’apres le diagramme, imposer un
potentiel a la cathode inférieur a E; = —0,8 V. Ceci nécessite d’appliquer une différence
de potentiel E supérieure a £, - E, = 1,2—-(-0,8) = 2,0 V.

Dans ces conditions, la réduction des H* intervient également. On doit tenir compte de
la réaction « parasite » : 2 H*+2 e~ = H, (g).

Le probléme majeur est, vu I’écart des potentiels mis en jeu, que 'on ne pourra pas pro-
voquer simultanément le dépot de cuivre et de zinc puisque les ions Cu?* sont beaucoup
plus facile a réduire.

Partie C

8 a.La réaction Cu,O(s)+H,O = 2 Cu*+2 HO~ est une réaction acide-base.
Cu, O (s) est une base puisque cette espéce réagit sur I’eau pour donner des ions HO—;
Cu™ est son acide conjugué.

b.

La solubilité d’'un composé solide est la quantité de matiére de ce solide que I'on peut dissoudre
par litre de solution.

On considére une solution saturée. A P'équilibre chimique [Cu*]2[HO-]2 = K. A
pH = 14: [HO"] = 1 mol - L'! et donc [Cu*] = A/K = 10~ mol - L. La solubilité
de Cuy,O correspond a la quantité de solide que I'on peut dissoudre par litre de
solution : ceci conduit 2 [Cut] = 2s; on en déduit s = 5 - 10~16mol - L1,
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, 9 a. CN- est majoritaire par rapport 2 HCN pour pH > pK, soit pour pH > 9,3. A
pH = 14, CN- est largement majoritaire.

On rappelle les domaines de prédominance pour un couple acide-base :

Acide Base

PK, pH

b. En présence d’un exces d’ion cyanure, Cu* forme le complexe Cu(CN)g_. Léqua-
tion de réaction de dissolution de Cuy,O(s) s’écrit alors :

Cu,O(s) + H,O +6 CN- = 2 Cu(CN)> +2 HO-.

Cette équation apparait comme une combinaison linéaire de la réaction de dissolution

dans I'eau écrite au C-l.a. et de la réaction de formation du complexe (de constante
1

Ky
Cu,O +H,0 = 2 Cu*+2 HO- (1)

Cu*+3 CN- = Cu(CN):™ (2)

Cu,O +H,O +6 CN- = 2 Cu(CN); +2 HO- (3)

(3) = ()+2x(2) = K = KB; = 1030 (1028:6)2 = 10272
soit K~ 1,6 - 1027,

La complexation du cuivre (I) facilite ainsi nettement la dissolution de Cu,O.

d’équilibre B = 10%8.9) : on en déduit alors la constante d’équilibre K.

c. Dans ces conditions, le facteur limitant est la concentration initiale en ions cyanure,
ceux ci étant consommés pour former le complexe.

© Nathan, classe prépa

10 a. La demi-équation rédox associée au couple Cu(CN)gf/ Cu(s) sécrit :
Cu(CN)2 +e~ = Cu(s) +3 CN-.
Pour ce couple, la loi de Nersnt s’écrit :
[Cu(CN )§‘1)_
[CN-]3
Le systéme étant a I’équilibre, ce potentiel est aussi égal a celui du couple Cu*/Cu: on
en déduit :

E = E°(Cu(CN)>"/Cu) + 0,06 log(

[Cu(CN); ]

9_
E = E°(Cu(CN)2/Cu) + 0,06 log( e

) — E9(Cu*/Cu) + 0,06 log ([Cu*])

soit E°(Cu(CN)3 /Cu)

E%(Cut/Cu) + o,omog(w]

[Cu(CN); ]
=Ky, (aléquilibre)
E%(Cu*/Cu) + 0,06 log (K 4).

AN.: E(Cu(CN)2"/Cu) = 0,52 + 0,06 log (10-28.:6) = —1,196 V
E%(Cu(CN)y /Cu)=~-1,20 V.
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b. Lorsque [Cu(CN)g_] = 102 mol - L' et [CN-] = 1 mol- L on calcule :

102
13

E=-120+006 log( ) - 132V

Cette valeur est indépendante du pH, ce qui se traduit par une droite horizontale sur le
diagramme potentiel-pH (cette droite a été ajoutée en couleur sur le diagramme de la
question 2).

c. A pH = 14, grace a la formation du complexe Cu(CN)?, les ions Cu(I) et Zn(IT) se
trouvent tous deux en solution dans I’électrolyseur (contrairement a la question 4 b.).
D’apres la question précédente, on peut réduire le cuivre(II), présent majoritairement
sous forme de complexe Cu(CN )§‘, pour E=~-1,3V.

D’aprés le diagramme potentiel-pH, on peut réduire le zinc(II), présent majoritairement
sous forme de complexe Zn(OH)i_, pour E=~-1,2V.

Contrairement a ce qui se passait en milieu acide (cf question 7), on va pouvoir désor-
mais réduire simultanément le cuivre(II) et le zinc(II) a la cathode et, ainsi, former du lai-
ton (mais il peut également y avoir un dégagement de dihydrogene).

en conclusion -

Lors d’une électrolyse, le réducteur le plus facile a oxyder est celui qui, dans le milieu,
a le potentiel le plus petit ; 'oxydant le plus facile a réduire est celui qui a le poten-
tiel le plus grand. Si on souhaite réduire (ou oxyder) simultanément deux espéces, il
faut que leurs potentiels soient voisins.

4 — Diagramme potentiel-pNH;
de I'élément cuivre (d’aprés Mines-Ponts)

Le diagramme potentiel- pNH; de I'élément cuivre ci-dessous a été tracé pour une
concentration en élément cuivre en solution ¢, = 1,0 mol - L™! avec les conventions

usuelles (pNH; = —log([NH;]). Les espéces mises en jeu sont les complexes :

Cu(NHB)i+, Cu(NHg);, les ions cuivriques Cu?*ainsi que le cuivre métallique

Cu(s).

E(V) 1 T T T T

0,8 L

0,6

10

PNHg
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Placer, en le justifiant, les différentes especes dans leur domaine respectif.

Etablir, par le calcul, les pentes des frontieres (1), (2) et (3).

Déterminer la constante globale de formation du complexe Cu(NH3)i+.

H W N =

La premiére étape de I’élaboration du cuivre par hydromeétallurgie peut étre
une lixiviation ammoniacale ; les processus chimiques peuvent étre modélisés
par ’équation de réaction suivante :

Cu(s) + 4 NH, + %og(g) +H,0 = Cu(NH,)>* +2 HO-.

a. Calculer la valeur du potentiel du couple O,/H,O dans les conditions
suivantes : P(Oy) = PY et pNH; = 1, ce qui correspond approximativement
aun pH égal a 11 (on donne E°(O,(g)/H,0) = 1,23 V).

b. Conclure sur la faisabilité du processus de lixiviation.

» résolution méthodique

)1

La démarche générale pour placer les espéces proposées dans n‘importe quel type de diagramme
potentiel-p (espéce quelconque) est la méme :
a. classer les especes par degré d'oxydation croissant ;

Lélément cuivre se trouve aux degrés d’oxydation :
+ II dans Cu?* et dans le complexe Cu(N H3)i+ (équation de réaction de formation de

ce complexe étant : Cu?*+4 NH, = Cu(NHg)i+, Pélément cuivre se trouve effective-
ment au degré d’oxydation II) ;

+ I dans le complexe Cu(NHS);r (Péquation de réaction de formation de ce complexe

étant: Cut+2 NH;, = Cu(NH3);, I’élément cuivre se trouve effectivement au degré
d’oxydation I) ;

0, bien sur, dans le cuivre métallique Cu(s).

On constate, sur le diagramme que le cuivre au degré d’oxydation intermédiaire (+1I)
n’est stable que pour de faibles valeurs de pNHj.

b. trouver les frontiéres verticales délimitant des espéces au méme degré d’oxydation.

MAIS... ici, il faut étre particulierement vigilant et ne pas placer de fagon « aléatoire » le com-
plexe et le cation métallique par rapport a la frontiére verticale.

Sur un axe en pNH;, la concentration en NH; est d’autant plus importante que la valeur de
pNH; est petite, c’est donc sur la gauche du diagramme que I'on a le plus de NH;, c’est donc
sur la gauche du diagramme que I'on obtiendra les complexes de maniére prépondérante.

Au degré II : I’équilibre de complexation

. . . 5 PNH
Cu’?*+4 NH; = Cu(NHg)Z+ intervient. Le domaine 82 ’
. - 2
de prédominance du complexe se trouve a gauche de I | CuNHy)," cuet
la frontiére verticale (pour les grandes concentrations "
. . | Cu(NHy),
en ammoniac donc pour les faibles valeurs de pNH,).
Le domaine de prédominance de Cu?* se trouve a © Cus)”

droite de la frontiére.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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On peut alors construire un tableau présentant ces différents résultats :
On identifie alors les différentes espéces : 4 = Cu(NH3)i+; B=Cu?; C= Cu(NH3);;
D = Cu.

)z

Pour déterminer les pentes des différentes frontieres, il suffit d’écrire dans les lois de Nernst uni-
quement le terme qui dépend de [NH;].

Demi-équation Loi de Nernst Frontiére Pente (V)

1
1 | Cu(NH,); +e- = Cu(s)+2 NH, +0,0610g([NT3]2) Cste+0,12pNH, | +0,12

1
2 Cu(NHB)zH.e— = Cu(NHS);’+2NH3 +0,0610g([NH3]2) Cste+0,12pNH, | +0,12

3 |Cu?*+e +2NH; = Cu(NH,), - +0,06log([NH4]2) | Cste - 0,12pNH; | —0,12

Signalons que, contrairement aux diagrammes potentiel-pH, il n’est pas rare de trouver des droi-
tes frontiéres de pente positive dans un diagramme potentiel-p(ligand) comme celui-ci.

3 On repere, sur le diagramme, la frontiere entre Cu?* et Cu(NHB)iJr pour pNH; = 3,2.

Cette frontiere met en jeu deux espeéces en solution, on a donc, par convention, équiréparti-
tion de I’élément cuivre de part et d’autre de la frontiére.

[Cu(NH,);"]; = [Cu2*];

[NH,], = 1032 mol - L1’

La constante globale de formation du complexe, notée B,, est la constante d’équilibre
associée a ’équation de réaction Cu?*+4 NH, = Cu(NH3)i+. En calculant le quotient

réactionnel sur la frontiére et en I'égalant a 8, on trouve :

= W]f R B, = B, = (10%2)* = 10128: B, = 10128,

" e [NH,l!  [NH,]! )

On peut donc écrire, a la frontiére : {

Q

Attention au nombre stoechiométrique 4 dans I'équation de réaction de formation du
complexe ; la constante d’équilibre recherchée ne vaut pas 103.2 |

) 4 a. Pour le couple O,(g)/H,O: Oy(g)+4 H*+4 e~ = 2 H,O, la loi de Nernst

P(O
Sécrit : £(0,/H,0) = E9%(0,/H,0) +¥ log (( (1)02))[H+]4).

Lorsque P(O,) = P’ et pH = 11 ona:
E(O,/H,0) =1,23-0,06pH = 1,23-0,06x 11 = 0,57V : E(O,/H,0) = 0,57 V.
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b. Dans les conditions de ’expérience proposée, on impose de se placer, sur le dia-
pNH; =0

gramme, au point de coordonnées .

Ce point se trouve dans le domaine de prédominance du complexe Cu(NHs)iJr, on se

trouve (largement) en dehors du domaine d’existence du cuivre métallique ; ce dernier
est donc oxydé en cuivre(II) sous forme de complexe Cu(N H3)i+.
La lixiviation ammoniacale, modélisée par I’équation de réaction proposée :

Cu(s) +4 NH; + % Oy(g) +H,0 = Cu(NHB)iJr +2 HO-, permet effectivement la disso-

lution du cuivre métallique.

en conclusion

L'exploitation d’un diagramme potentiel-p (ligand) se fait exactement de la méme
maniére que celle d'un diagramme potentiel-pH. Il faut « juste » étre particuliére-
ment vigilant 3 la place respective du (ou des) complexe(s) par rapport au cation
métallique :

Complexe | Cation métalique

p(ligand)

< Concentration croissante en ligand |

Chimie MP, PT - © Nathan, Classe prépa
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s’entrainer

1 ) 20 min
Diagramme potentiel-pH de I'élément
cadmium (d’aprés Mines-Ponts)

On donne le diagramme E-pH suivant, tracé pour

une concentration de cadmium dissous égale a
10-2mol - L1

> Corrigé p. 287

E(V)

—-0,46

pH

8,1 11,3

1. Ce diagramme fait intervenir les solides Cd(s),
Cd(OH), (s) et les espéces en solution Cd?* et
HCdO, . Identifier, en le justifiant, ces différentes
especes sur le diagramme.

2. Déterminer E°(Cd2*/Cd) en utilisant a bon
escient le diagramme.

3. Calculer le produit de solubilité de Cd(OH), (s)

ainsi que la constante de formation de HCdO a
partir de Cd(OH), (s) et HO~.

4. Donner léquation de la droite séparant le
domaine de Cd(OH), (s) du domaine de Cd(s).

5. Donner I'équation de la droite séparant le
domaine de HCdO, du domaine de Cd(s).

6. Que se passe-t-il, en principe, si on met du cad-
mium dans 'eau (on donne E°(H*/H,) = 0,00 V
a pH = 0 et 25°C) ? Discuter suivant les valeurs
du pH.

2)

Diagramme potentiel-pH de I'élément
thallium (d'aprés Mines-Ponts)
On se propose d’étudier le diagramme potentiel-

pH du thallium en solution aqueuse ; la tempéra-
ture est prise égale a 25 °C.

15 min
> Corrigé p. 288

2
1,7
1,4
1,1
0,8
0,5
0,2

-0,1
-0,4
-0,7

-1 |
0 067 2 4 6 8 10 12

On se limitera aux espéces solides : Tl(s) et
TI(OH);4 (s) et aux ions solubles : T1* et TI3+.

Potentiel standard (volt) a pH=0:

TB+/TI* | TI*/TI(s) | Oy(g)/H,O | H,O/H,(g)

1,26 V -0,34 'V 1,23V 0,00 V

Les limites des différents domaines de prédomi-
nance des espéces du thallium sont calculées et
tracées sur la figure :

— pour D’égalité des concentrations dans le cas
d’une limite entre deux ions en solution ;

— pour des concentrations de 10-*mol - L ™! dans
le cas de la limite entre une espéce soluble en solu-
tion et un composé solide.

1. En le justifiant, donner le domaine de prédomi-
nance ou d’existence de chaque espéce. Détermi-
ner par le calcul les ordonnées des points 4 et B.

2. A Taide du graphe, déterminer la valeur du
produit de solubilité de ’hydroxyde TI(OH),.

3. Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction cor-
TI(OH);4(s)/TI*. En
déduire la pente de la droite séparant les domai-
nes de prédominance de TI* et TI(OH)4. Calcu-
ler le potentiel standard de ce couple a pH = 0.

respondant au couple

4. Quels sont les composés du thallium qui sont
stables en solution aqueuse (préciser le domaine
de pH correspondant) ? Pour ceux qui seraient
instables, écrire '’équation de la réaction a laquelle
ils donnent lieu selon la valeur du pH.
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s’entrainer

3) 20 min

Diagramme potentiel-pH de I'élément
uranium (d'apres E4A)

Luranium a I’état naturel existe en faible teneur
sous forme de pechblende, minerai de divers oxy-
des d’uranium, UO, et U304 pour 'essentiel.

> Corrigé p. 289

1. Quel est le degré d’oxydation de 'uranium dans
U0, ?
2. U304 est un oxyde mixte U(IV)-U(VI).
Quelles y sont les proportions de chaque degré
d’oxydation ?
Le diagramme potentiel-pH simplifié de I'uranium
est tracé a 298 K pour une concentration de tracé de
¢o=10"3 mol- L. Les espéces prise en compte sont :
- solide UO,;
- métal U (degré d’oxydation 0) ;
—ion U3+ (degré d’oxydation III) ;
—ion U** (degré d’oxydation IV) ;
—ion UOS" et hydroxyde UO,(OH), (s) (degré
d’oxydation VI).
3. Associer a chaque lettre du diagramme I’espeéce
dont c’est le domaine de prédominance ou d’exis-
tence.
4. Déterminer le pK, de UO,(OH), (s).

E(V)

v

oL

A
5. Par attaque du minerai a l'acide sulfurique en
présence d’un oxydant fort tel que le chlorate de
potassium (K*, ClOj;), Puranium n’apparait que
sous forme d’ions UO§+.

a. ]Eprliquer pourquoi.

b. Ecrire 'équation de réaction de la dissolution

de UO, a pH = 0 en présence d’ions chlorate
ClO; (ces derniers étant réduits en HCIO).

c. Par quel type de réaction UOy se transforme-t-il

. 24 5 A . - . P
en ion UQOj ? Ecrire 'équation de réaction cor-
respondante.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

d. En déduire I'équation de réaction de la dissolu-
tion de U;Og4 dans les conditions de ’expérience.

2

Dosage du dioxygéne dissous

On dispose de V; = 50,0 mL d’une eau dont on
souhaite connaitre la concentration C, en dioxy-
geéne dissous.

30 min
> Corrigé p. 289

Protocole expérimental :

Ajouter 0,5 g de chlorure de manganese (II) puis
quelques pastilles de soude. Apres dissolution,
abandonner la solution a I'abri de l'air pendant
30 minutes.

Apres addition d’acide sulfurique jusqu’a pH voi-
sin de 0, on ajoute 1 g d’iodure de potassium.
Apres homogénéisation de la solution, celle-ci est
dosée a l'aide d’une solution de thiosulfate de
sodium de concentration C = 1,0 - 10-3 mol.L-!.

1. On a représenté ci-dessous le diagramme
potentiel-pH simplifié du couple Mn(III)/Mn(II)
(en bleu foncé) avec les espéces Mn?*, Mn?+,
Mn(OH),(s) et Mn(OH);(s) ainsi que celui de
liode (en gris) avec Iy(d) dissous, I" et 10j.
Les couples de I'eau ont été superposés en noir.
Placer les différentes espeéces dans leurs domaines
respectifs.

0,0

-0,5

-1,0

0 2 4 6 8 10 12 14 pH

2. a. Ecrire I'équation de réaction mettant en jeu
Mn?* et de la soude, puis celle mettant en jeu le
dioxygene dissous dans I’eau sur le composé ainsi
obtenu. Cette derniére réaction est relativement
lente.

b. Apres passage en milieu acide, écrire 'équation
de réaction mettant en jeu les ions iodure.

c. Comment peut-on repérer I’équivalence lors
du dosage du diiode par le thiosulfate ?

d. Justifier le protocole expérimental.
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3. Léquivalence est obtenue pour un volume de
thiosulfate versé de 12,0 mL. En déduire la concen-
tration en dioxygene dissous.

5)

Fils électriques en cuivre (Centrale)

On donne : F = 96500 C - mol-!;

masse molaire atomique du cuivre : 63,6 g - mol ™.
produit ionique de I'eau : pK, = 14

potentiels standard d’oxydoréduction a pH = 0:
O4(g)/Hy,0:1,23V; Cut/Cu:0,52V;
Cu2+/Cu: 0,34 V; SOOI /S,00 :-0,20V;
A25°C: R—FTln = 0,06 log .

Les minerais de cuivre sont de deux types
principaux : les minerais dits sulfurés, dans lesquels
I’élément cuivre est associé a I'élément soufre et les
minerais dits oxydés, dans lesquels il est associé a
I’élément oxygene. On considére par la suite, par
souci de simplification, que I'on traite un minerai
contenant I’élément cuivre uniquement sous forme
d’oxyde de cuivre CuO. Le minerai est tout
d’abord finement broyé, puis subit une lixiviation
sulfurique par une solution d’acide sulfurique
H,SO, de concentration 0,8 mol - L7}, en exces.

30 min
> Corrigé p. 290

1. Quel est le rdle de cette opération de lixiviation ?
Résumer par une équation de réaction ce rdle.

Une des principales impuretés métalliques conte-
nues dans le minerai de départ correspond a I'élé-
ment fer. Le fer passe en solution lors de la
lixiviation, sous forme d’ions Fe?*. Avant de passer
a létape suivante (Pélectrolyse de la solution obte-
nue), il convient de purifier de ces ions Fe?* la solu-
tion obtenue. On donne, sur un méme diagramme
potentiel-pH, les diagrammes du fer et du cuivre : en
trait bleu celui du fer et en trait noir celui du cuivre.

La convention pour le tracé est une concentration
totale en espéces solubles de 1 mol - L™! pour le
cuivre et de 10-2mol - L™! pour le fer. Les espéces
prises en compte pour le fer sont Fe(s), Fe2*,
Fe3+, Fe(OH), (s) et Fe(OH); (s) et pour le cui-
vre Cu, Cu?*, Cu(OH), (s) et CuyO (s). Ce sont
toutes des espéces qui possedent un domaine de
stabilité.

2. Placer les différentes especes dans les différents
domaines de ce diagramme, en justifiant votre
choix.

3. Calculer le potentiel standard du couple
Cu(OH)y(s)/CuyO (s) et les produits de solubi-
lité de CuyO(s) et Cu(OH), (s) en utilisant a cha-
que fois les coordonnées d’'un point commun a
différents domaines du diagramme ; le produit de
solubilité de Cu,O (s) est défini comme étant la
constante d’équilibre de la réaction

Cu,O(s) + HyO = 2 Cut+2 HO-.

4. On insuffle de l'air ou du dioxygeéne pur dans
la solution obtenue apreés lixiviation. Ecrire 'équa-
tion de réaction modélisant la transformation chi-
mique ayant lieu.

5. Proposer alors une opération a réaliser pour
pouvoir séparer ensuite I’élément fer de I’élément
cuivre par simple filtration.

A Tissue des étapes précédentes (lixiviations), on
obtient une solution aqueuse de sulfate de cuivre
CuSO, et d’acide sulfurique H,SO,. Afin de
récupérer le cuivre sous forme métallique, on pro-
céde a I’électrolyse de cette solution.

170 cathodes (Cu)

//
Electrolyse
v

171 anodes (Pb + 6 % Sb)

Elle comporte 171 anodes en dérivation au méme
potentiel électrique, et 170 cathodes intercalées, en
dérivation. Les anodes sont faites d’un alliage de
plomb avec 6 % d’antimoine, les cathodes sont en
cuivre et ont une masse initiale individuelle
m, = 5kg. On admettra que l'alliage dont sont
faites les anodes est inerte en milieu sulfurique. La
cuve est alimentée de maniére discontinue en
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s’entrainer
—_—

électrolyte : on la remplit de solution issue de la
lixiviation sulfurique, et on proceéde a I’électrolyse.
On interrompt I’électrolyse lorsque la solution est
trop appauvrie en ions Cu?*. On procéde alors au
remplacement total de la solution par de la solu-
tion « fraiche » provenant de la lixiviation sulfuri-
que. On considérera que ce systéme est équivalent
a deux électrodes planes en regard (une anode et
une cathode), dont la surface serait S = 340 mZ2.

6. Compléter le schéma de I'électrolyseur en repré-
sentant le générateur électrique extérieur, le sens de
son branchement, ainsi que le sens de circulation
effectif du courant dans le circuit et dans la cuve.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

7. Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction
modélisant la transformation électrochimique
principale se produisant sur chaque électrode.
Ecrire I’équation de réaction de I’électrolyse. On
justifiera la réponse par un raisonnement simple.

8. Lélectrolyse est effectuée a densité de courant
Jj =220 A-m™2 imposée a la surface des électro-
des. On procede au renouvellement des cathodes
lorsqu’elles atteignent la masse individuelle
m, = 60kg.

Quelle est la durée nécessaire a I'augmentation
d’une telle masse de cuivre a une cathode ?
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corrigés

Tester ses connaissances

b 1 La conservation de la matiere sur 'élément iode
conduit a C, =3 [I]+[I7].

puisque 'on a
2 atomes d’iode
dans I,

Léquipartition de I’élément iode a la frontiére

s’écrit : 3 [I,] = [I1;
puisque 'on a
2 atomes d’iode
dans I,
o 0 Gy
soit la réponse ¢. [I,] = T et [I7] = 5
(Prenons, par exemple, 12 atomes répartis de part et
d’autre d’une frontiére : M; formons
O00000

des molécules diatomiques d’un c6té :

@@@ et on a bien: 2 X nombre de

000000

molécules diatomiques = 1 X nombre d’atomes).

2 Réponse b. Une constante d’équilibre thermody-
namique ne dépend que de la température !

Certes, I'attaque du fer par H* est favorisée en milieu
trés acide ; mais ce n’est lié qu’a un déplacement
d’équilibre suite a I'ajout de H* (effet de masse).

3 1. La lixiviation consiste en I'attaque d’un minerai
par une solution acide (ou basique). L'objectif recher-
ché est la dissolution de I'élément que I'on cherche a
extraire. Ainsi, 'attaque de I'oxyde ZnO par une solu-
tion d’acide sulfurique permet d’obtenir les ions zinc
en solution selon :

ZnO(s) +2 H* — Zn%** + H,0.

Ce n’est pas une réaction d’oxydoréduction.

2. La cémentation consiste en la réduction d’un
cation métallique par un autre métal. I’étape ultime
du procédé d’hydrométallurgie est 'électrolyse. Il faut
donc, auparavant, éliminer du milieu les cations
meétalliques susceptibles d’étre réduits par €électrolyse ;
c’est 'objectif de la cémentation. Ainsi, par exemple,
dans I’élaboration du zinc, 'ajout de poudre de zinc
permet d’éliminer les ions Cu?* avant 'étape d’élec-
trolyse. On obtient ainsi du cuivre métallique qui
s’agrege sur la poudre de zinc et que I'on sépare par
décantation : Cu?* + Zn(s) = Zn?* + Cu(s).

4 1.Le diagramme potentiel-pH de I'élément fer
est rappelé ci-apres.

E(V)

Remarque : sans, bien sir, connaitre les valeurs des fron-
tieres, il est bon de savoir représenter le diagramme du
fer (comme celui du cuivre et du zinc) et de pouvoir y
superposer le diagramme de I'eau (tracé en pointillé).

2. Les frontiéres qui dépendent de la concentration
de tracé (), sont celles qui mettent en jeu d’une part
un solide et d’autre part une espéce en solution. II
s’agit, ici, des frontiéres entre Fe?* et Fe(s) ; Fe?* et
Fe(OH)y(s); Fe3* et Fe(OH)4(s). Les frontieres
qui dépendent de la concentration de tracé sont en
couleur, les autres en noir.

3. Pour tout pH, le domaine d’existence du fer est
disjoint du domaine de stabilité thermodynamique
de I'eau. En absence de dioxygene le fer est oxydé en
fer(IT) ; en présence de dioxygéne une oxydation
ultérieure en fer (III) se produit puisque le domaine
de O, est disjoint de celui du fer (II).

a. Loxydation du fer s’écrit en milieu acide :

[Fe(s)+2 H* = Fe2* + Hy(g) |

b. En milieu basique ou neutre, I'hydroxyde Fe(OH),
est obtenu selon :

|Fe(s)+2 H,0 = Fe(OH),(s) + Hy(g) |

c. Ajustons d’abord en milieu acide I'oxydation du
fer en Fe(OH);.

Oy(g)+4 H*+4 e~ = 2 Hy,O
Fe(OH),4(s) +3 H*+3 e~ = Fe(s)+3 H,O
= 3 O,(g) + 12 H* + 4 Fe(s) + 12 H,0

= 6 HyO +4 Fe(OH)4(s) + 12 H*
soit, finalement,

3 0,(g) +4 Fe(s) +6 HyO = 4 Fe(OH),(s) |

Cette équation est aussi valable en milieu basique
puisqu’il n’y a pas de H*.
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corrigés
S

4. Lesions ferreux Fe?* peuvent étre dosés, en milieu
tres acide :

— soit par les ions permanganate MnOj, I’équiva-
lence est alors repérée par une coloration rose
persistante ;

— soit par des ions cérique Ce**, I’équivalence peut
étre repérée a I'aide d’un indicateur coloré, ’ortho-
phénantroline ferreuse, mais on peut également
utiliser (comme avec MnO, d’ailleurs) un montage
potentiométrique (ECS + €lectrode de platine).

Savoir appliquer le cours

1 1. Le degré d’oxydation & du manganése vaut 0
dans Mn ; II dans Mn?* et Mn(OH), (formellement
Mn?*+2 HO-), IV dans MnO, ; VI dans MnOz_
(8-8=-2) et VIl dans MnO, (8-8 =-1).

On place les espéces dans le diagramme par degré
d’oxydation croissant vers le haut. Au degré II,
I’hydroxyde existe aux pH élevés.

E(V)

2. La réaction, support du dosage, a pour équation
MnOj, + 5 Fe?* +8 H* = Mn?* +5 Fe3*+4 H,O.
Si on place MnO, dans le bécher, lors de I'ajout de
Fe?* on se trouve, avant 'équivalence, en présence
simultanément de Fe3*, Mn2* et MnO),.

Or, d’apres le diagramme, Mn?* et MnO, ne peu-
vent coexister dans le méme milieu. Une réaction
d’amphotérisation se produit conduisant & MnO,(s).
Le dosage se trouve donc complétement faussé.

2 1. Les deux couples de I'eau, ajustés en milieu
acide, sont :

H,O/H, : (1) 2 H*+2 e~ = Hy(g)
O0,/Hy0 : (2) Oy(g)+4 Ht+4 e~ = 2 HyO
2. Les lois de Nernst correspondantes s’écrivent :

0 0,06 [H*]?
E, = Eg,o/m, + 5 log Py,
o

0, 06 Po
E, = EOZ/H o+ log ((702)[}1*]4)

3. Par convention, aux frontiéres Py, = Py, = P
on retrouve ainsi les équations des frontieres qui
interviennent dans le diagramme de I'eau :

Ey = Epy o, + U log ([H*]2) =0,00 — 0,06 pH

Eyp = B o+ 220 06 log ([H*]*) = 1,23 - 0,06 pH

4. Le domaine de stabilité de 'eau (oxydant du cou-
ple (1) et réducteur du couple (2)) se trouve entre les
deux droites frontiéres. Le domaine de stabilité du
dioxygene se trouve au dessus de la droite £, g, celui
du dihydrogéne en dessous de la droite E, ;.

5. a.Pour le couple Al3*/Al, la demi-équation
rédox est Al3++3 e~ = Al(s) ; laloi de Nernst s’écrit

0, 06
A/Al T T3
[Al3+] =¢y = 102mol - L ;
tion de la frontiere vaut donc

E; =—167+wlog(10 2) E, =

E=E log ([Al%*]). Par convention, a

la frontiere : léqua-

-1,71 V.

Le domaine de prédominance de 'oxydant Al3* se
trouve au dessus de la droite frontiére, celui d’exis-
tence du réducteur Al(s) en dessous.

b. La solution d’ions Al3* a la concentration ¢,
précipite sous forme d’hydroxyde Al(OH); lorsque

_ Ks _ 10-32
KS<:>[HO]—§\/?—O—3 102

= 310730 = 10-mol - L.

Ke 10 14 )
[HO] 1010
soit un pH de précipitation : pH = 4,0.
Pour pH > 4,0, Cest le couple AI(OH)4(s)/Al(s)
qui intervient. Sa demi-équation rédox est :
Al(OH);3(s) +3 H*+3e” = Al(s) +3 H,O
Léquation de la droite frontiere est de la forme
E, = 0.-0,06 pH (puisque 3 H* sont échangés et
3 e~ également). Par continuité, pour pH = 4:

[AIP*][HO-]?

Dans ces conditions : [H*] =

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa
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“1,71 = 0-0,06 x4 <> o = —1,47 soit
Ep = —1,47-0,06 pH (V).

Il nous reste alors a compléter le diagramme.

E(V)
1,23
05(9)
H,O
0 4

H,0 pH
Hx(9)
Al(OH)4(s)

Als+

-1,71

Al(s)

c. D’apres le diagramme précédent, 'eau doit oxyder
Paluminium pour tout pH. Pour pH supérieur a 5,
I'aluminium est, dans un premier temps, oxydé en
Al(OH); (s). Mais, cette couche d’hydroxyde (qui se
transforme en réalité en alumine Al,Oyj (s)) est imper-
meéable et protege le métal d’une attaque ultérieure.

Remarque : dans la filiere MP, on parlera alors, dans
le chapitre suivant, de phénomene de passivation du
métal.

d. En milieu acide, dans un premier temps, on dissout
la couche d’hydroxyde :

Al(OH)4(s) + 3H* = Al3*+3H,0

Le métal se trouve maintenant en contact avec
I'oxydant ; il se produit alors

2 Al(s)+6 H* = 2 AI3*+ 3 Hy(g).

b3 1. Lopération de grillage consiste en la

transformation d’un sulfure en un oxyde. Dans le cas
de la blende ZnS, I’équation de réaction s’écrit :

ZnS(s) + %Oz(g) = ZnO(s) + SO, (g).

2. Pour é€laborer le zinc a partir de ZnO(s), Fe, Oy (s),
CuO(s), PbO(s) et SiO, on envisage les différentes
étapes suivantes :

Premiére étape : lixiviation

Lobjectif est de faire passer les ions contenant I'élément
qui nous intéresse en solution (ce qui n’exclut pas le
passage d’autres impuretés en solution). Clest un
préambule nécessaire au procédé hydrométallurgique.
Lattaque de la calcine par HySO, permet de faire
passer en solution tous les ions dont les sulfates sont
solubles.

Ici Zn%**, Fed+ et Cu?* passent en solution. Pour
ZnO(s), on effectue : ZnO(s) + 2H* = Zn2* + H, 0.
En ce qui concerne I’élément plomb, la transforma-
tion mise en jeu est

PbO(s) +2 H*+SO;™ = PbSO,(s) + H,O.

Cette premiére étape se termine par une filtration :
les éléments minéraux comme SiO, et les sulfates
insolubles comme PbSO,(s) restent & I'état solide et
sont éliminés par filtration.

Deuxiéme étape : purification

Lobjectif est d’éliminer de la solution toutes les
impuretés plus faciles a réduire que Zn?* lors du
procédé d’électrolyse.

La superposition des diagrammes potentiel-pH des
éléments fer, zinc et cuivre montre que si on éléve le
pH a partir de la solution acide précédente, la pre-
miére espeéce qui précipite est Fe(OH)3(s). En se
placant aux alentours de pH = 5, on peut a priori
éliminer efficacement I’élément fer par filtration
puisqu’a ce pH, Zn?* et Cu?* restent en solution.
Cu?* est, quant a lui, €liminé par cémentation.
Lajout de poudre de zinc permet une élimination
efficace de Cu?*. Ces ions sont réduits a ’état métal-
lique. Le cuivre ainsi formé s’agglutine sur la poudre
de zinc et est éliminé par filtration.

Troisiéme étape : électrolyse

A la suite des étapes précédentes, il ne reste qélasi—
ment plus en solution que des ions Zn?* (et SO, ).
Lélectrolyse de la solution permet alors de récupérer
(ala cathode) du zinc métallique.

S’'entrainer

, 1 1. On trouve :

—en dessous des frontiéres qui dépendent du pH, le
cadmium métallique (degré d’oxydation 0) ;

— au dessus de ces frontiéres, les especes du cadmium au
degré d’oxydation II. Lorsque I'on augmente le pH, on
passe successivement de Cd?* a Cd(OH), puis a
HCdO, . En effet, on peut écrire entre ces espéces les

échanges d’ions HO~ suivants :

Cd?*+2 HO- = Cd(OH), puis

Cd(OH), + HO- = HCdO;, + H,0.

Ainsi: 4 = Cd (s); B = Cd2*; C =Cd(OH), (s);
D= HCdO; .

2. La frontiére entre Cd?* et Cd apparait, sur le dia-
gramme, pour £; = —0,46 V.
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La loi de Nernst, pour le couple Cd?++2 e~ = Cd (s),
Sécrit B = EY(Cd2/Cd) + 200 log (1Cd21).

Par convention, a la frontiére on a
[Cd2*]; = 10-2mol-L! ; par identification on trouve :
E(Cd?+/Cd) + 0,03log(10-2) = -0,46 V

< E°(Cd?**/Cd) = -0,40 V.

3. La frontiere verticale entre Cd2?* et Cd(OH)y,
apparait pour pH = 8,1. II s’agit, par convention, du
pH d’apparition du précipité d’hydroxyde de cadmium
a partir d’une solution de Cd?* a la concentration de
102 mol - L-!. On a donc

; K, \?
K, = [Ca2)[HO-; = [Cd* 175
10-14

2
= 102 x (W) = 10-138; Ks = 1,6 <1014,

De méme, pour pH = 11,3, on a, par convention,
[HCdO;]; = 10-2mol - L7\ La constante K, associée a
I’équation de réaction

Cd(OH)y(s) + HO- = HCdO, + H,O vaut :

[HCO,]; _ [HCAO,][H*];

K = =
[Hoi]f Ke
10-2 x 10-11.3 )
=] T = 10()’7 : K= 5,0.

4. Laloi de Nernst, pour la demi-équation rédox :
Cd(OH)y(s)+2 H*+2 e~ = Cd(s) +2 H,0,
s’écrit :

E = E°(Cd(OH),/Cd) + 298

2
= E°(Cd(OH),/Cd)- 0,06 pH.
Cette droite d’équation E; = a.— 0,06 pH passe par le
pH = 8,1
E=-046V
o =-0,46+0,06x8,1 = 0,026. Léquation de Ila
frontiére est donc : E; = 0,03 — 0,06 pH.

log ([H*]?)

point de coordonnées ; on en déduit

5. La demi-équation rédox pour le couple

HCdO,/Cd s’écrit

HCdO, +3 H*+2 e~ = Cd(s) +2 H,0.

D’apres la loi de Nernst, 'équation de la droite frontiére
est de la forme Ey = B-0,09 pH.

Par continuité, a pH = 11,3, ona

0,03-0,06x11,3 = -0,09%x11,3 < B = 0,37.
Léquation de la frontiére est donc :

E; = 0,37 -0,09 pH.

6. Pour le couple 2 H*+2 e~ = H, (g), I'équation de
la droite frontiere vaut 0 — 0,06 pH.

Cette droite :

— coupe la droite frontiere entre Cd?* et Cd lorsque
0-0,06 pH = -0,46, soit pour pH=7,7;

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa

— coupe la droite frontiere entre HCdO, et Cd lorsque
0-0,06 pH = 0,37 -0,09 pH soit pour pH = 12,3.
Le domaine de I’eau et celui du cadmium sont non dis-
joints lorsque le pH est compris entre 7,7 et 12,3 ; en
dehors de cet intervalle de pH, les domaines sont dis-
joints et 'on doit alors s’attendre a ’oxydation du métal.
Loxydation du cadmium par I'eau est modélisée :

— pour pH < 7,7 par I'équation de réaction :

Cd(s)+2 H* = Cd?>*+H, (g);

— pour pH > 12,3 par I’équation de réaction :

Cd(s) + HO-+ H,0 = HCdO, +H, (g).

7,7 81 11,3 12,3 pH

pas d’oxydation de Cd(s)

) 2 1. Dans le diagramme potentiel-pH, les especes se

trouvent par degré d’oxydation croissant de bas en haut,
ce qui permet d’attribuer le domaine IV a Tl (s) au degré
d’oxydation O et le domaine IIT a TI* au degré d’oxy-
dation I. Pour le thallium au degré d’oxydation III : on
trouve le cation métallique TI** dans le domaine I et
Ihydroxyde TI(OH)s (s) dans le domaine II; en effet
c’est en ajoutant HO~ a TI3* que 'on forme ’hydroxyde
TI(OH); (s) : TI3*+3 HO- = TI(OH)4(s).
Pour le couple TI**+2 e~ = TI*, la loi de Nernst
e ; 0,06 [TI3+]
sécrit : E = EO(TI3+/TI*) + -5 log (m)
Il s’agit de deux espeéces en solution, a la frontiére entre
celles-ci on a égalité des concentrations : [T13+]; = [TI*];,
ce qui conduita E; = EO(TI3*+/TI¥) = 1,26 V.
Lordonnée du point A vaut donc 1,26 V.
Pour le couple TI* + e~ = Tl (s), la loi de Nernst s’écrit :
E = E°(TI*/TI) + 0,06 log ([TI*]).
Il s’agit d’une espéce en solution et d’un solide, a la fron-
tiere entre celles-ci on a : [TI*]; = 10~* mol - L' ce qui
conduita £;=-0,34 + 0,061og(10-%) = -0,58 V.
Lordonnée du point B vaut donc -0,58 V.

2. La frontiére verticale pour pH = 0,67 sépare les
domaines du solide TI(OH); et de I'ion en solution
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TI3*. Par convention, on a, a cette frontiére,
[T13+]; = 10~*mol - L'\ On peut alors calculer le pro-
duit de solubilité de ’hydroxyde :

K

i K 3
= [TEHO T} = (TP 75
f

10714 )3
104 x (W) <1074 ; K, ~10-4.

3. Pour le couple
TI(OH),(s) + 3 H* + 2 e~ = TI* + 3 H,O,
Nernst s’écrit :

la loi de

+13
E E<>(T1(0H)3/T1+)+0’0610g([H I )

9 [TI+]
E°(TI(OH),/TI*) - 0,03 log ([TI+]) - 0,09 pH.

constante

La pente de la droite entre les domaines de TI*et
TI(OH);3 vaut -0,09 V.
Cette droite passe par le point A ; en ce point on a :

1,26 = E/(T1I(OH)3/TI*) - 0,03 log(10~% — 0,09 x 0,67
< E°(TI(OH);/Tl*) = 1,20 V.

4. Tl est oxydé par 'eau pour pH < 9,8 :

TI* + % Hy(g)

en milieu acide : Tl(s) + H*
en milieu basique ou neutre :

Tl(s) + HyO

TI++ HO- + % H,(g)
* TI* est stable dans ’eau pour tout pH.
* T13* oxyde 'ean : TI3*+ H,O =TI+ + 2 H* + % Oy(g).
TI(OH); oxyde I'eau pour pH < 3:

TI(OH),(s) + H* = TI* +2 H,0 + 5 Oy(s).
TI(OH); est stable dans I’eau pour pH > 3.

3 1. Le degré d’oxydation de luranium dans UO,
vaut IV puisque celui de 'oxygene, dans le plupart des
composés, vaut —I1.

2. Dans U;0Oy, les 3 atomes d’uranium ont, globalement,
un degré d’oxydation de XVI. C’est donc un oxyde mixte
composé de x atome d’uranium au degré IV et de y atome
au degrés VI avec {x ty=3 .

4x+6y = 16
x=1ety =2 Ainsi: U304 = UO, +2 UQO,.

d’ou la solution :

3. Dans un diagramme potentiel-pH, les différentes
espéces apparaissent par degré d’oxydation croissant de
bas en haut.

On trouve ainsi successivement les degrés 0 (U), IT1 (U%Y),
IV (U* et UO,) et VI (UO5*, UO,(O(s)).

Les frontiéres verticales dans le diagramme (entre Eet F
et entre D et C) séparent les espéces au méme degré
d’oxydation. L'espéce a droite sur le diagramme étant la

plus basique, on peut ainsi attribuer les domaines Fet C
aux oxydes et hydroxydes :

U*t+4 HO- = UOy(s)+2 H,0O;

D ©
UOS" +2 HO- = UO,(OH),(s).
E F

On peut alors conclure : 4 : U(s) ; B: U3+; C: UO, (s) ;
D: Ut ; E: UOY et F: UO,(OH), (s).

4. Au degré VI, la frontiére verticale entre UO%+ et
UO,(OH), (s) apparait pour pH=3,5. Par conven-
tion, a cette frontiére entre une espéce solide et une
espéce en solution, on a [UO§+]f =¢y, = 103 mol - L.
Dans ces conditions,

+ - + &K,
[UOZ},[HO ] = [UO? ]f(m)
f

“14N2
= K, = 10-3x (118_;) = 102

soit pK, = 24.

5. a. Dans le minerai, tout se passe comme si on dispo-
sait des oxydes UO, et UOy (¢f question 2). Les ions
chlorate vont oxyder l'uranium au degré IV (dans
UO,) en uranium au degré VI. D’apres le diagramme,
I’espece stable de 'uranium au degré VI en milieu acide
est UO%+ ; C’est donc cette espéce que I'on obtiendra
suite a I’attaque acide et oxydante du minerai.

b. En milieu acide, les demi-équation rédox des couples

mis en jeu : UO§+/U02 et ClO;/HCIO s’écrivent :
{Uo§*+2 e = UO,
ClO;+5 H*+ 4 e~ = HCIO +2 H,O

On en déduit 'équation de la réaction modélisant la dis-
solution de UO, en milieu acide oxydant :

ClO; +2 UOy(s) + 5 H+* = HCIO +2 UOS" + 2 H,0.
c. C’est une réaction acide/base qui permet de passer
de UO; a UO%+ (les deux especes sont au méme degré
d’oxydation VI), elle est modélisée par 'équation :

UO,(s) + 2H* = UOS" + H,0 (2)

d. Ainsi ’équation de réaction (3) de dissolution de
U;0g4 en milieu acide est une combinaison linéaire des
équations de réaction (1) et (2) précédentes. Puisque
U304 = UOy +2UO4, on aura (3) = (1)+2x(2).
Léquation de réaction (3) s’écrit alors :

2U,04(s)+ClO; + 13H*=6 UOZ" + HCIO + 6 H,O (3)

) 4 1. Le diagramme simplifié du manganese (en bleu)

contient les espéces au degré ITI : Mn3+ et Mn(OH)s(s)
en haut du diagramme et celles au degré II: Mn?2* et
Mn(OH), en bas. Le cation métallique apparait a gau-
che sur le diagramme et le domaine d’existence de
I’hydroxyde a droite.
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E(V)

Pour le diagramme de Iiode (en noir) on trouve :
—lion iodate IO; en haut du diagramme (il s’agit
d’iode au degré V) ;

- le diiode I, (iode au degré 0) dans le triangle au cen-
tre du diagramme ;

— lion iodure en bas du diagramme (iode au degré —I).
Le domaine de stabilité thermodynamique de I'eau
apparait entre les deux droites grises (1,23 — 0,06 pH et
0 —0,06pH), au-dessus se trouve le domaine du dioxy-
geéne et en dessous celui du dihydrogene.

2. a. Dans un premier temps on forme I’hydroxyde de
manganése I1 selon I'équation de réaction (1) :

Mn?++2 HO- = Mn(OH),(s)

Le domaine de O, est disjoint de celui de Mn(OH),,
ce dernier est donc oxydé en Mn(OH); par le dioxy-
gene dissous dans I’eau (et non par le dioxygéne atmos-
phérique puisque le récipient est bouché).

Oy(d)+4 H*+4 e~ = 2 Hy,O

Mn(OH);(s) + H* + e= = Mn(OH),(s) + H,O

4 Mn(OH),(s)+ O,(d) +2 HyO = 4 Mn(OH),(s) ‘(2).

b. En milieu acide on obtient, a partir de 'hydroxyde
Mn(OH);, lesions Mn3* susceptibles d’oxyder les ions
iodures puisque leurs domaines de prédominances sont
disjoints. On forme ainsi du diiode selon la réaction (3) :

2 Mn?*+2 I~ = 2 Mn?* + I,(aq)

c. Lorsqu’on dose du diiode par le thiosulfate, on ajoute
(de préférence un petit peu avant I'équivalence) de
I'empois d’amidon (ou du thiodéne). La solution se
colore en bleu nuit. La décoloration de cette derniére
traduit la disparition du diiode et donc permet de repé-
rer 'équivalence.

d. On constate, sur le diagramme, que les domaines du
Mn(II) et du dioxygene ne sont disjoints qu’en milieu
basique. Loxydation de Mn?* en Mn?* n’a pas lieu ;
un milieu basique est nécessaire pour oxyder le Mn(I1)
en Mn(I1I).

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

3. Laréaction de dosage s’écrit :
L(aq) +2 S,02 = 2 I+ 8,0;". A léquivalence, les
réactifs sont introduits dans les proportions steechiomé-

8$,03) _ CV,
triques, on a n(Ily) = n(5,05 ) _ CVeg,

2 2
I, a été formé lors de la réaction (3) pour laquelle
3
) - ),

Enfin, le Mn(III) provient de la réaction (2). L’avance-
ment de cette réaction était limité par la quantité de
dioxygene dissous dans le milieu, on a :

n(0y(dy) = O,
On en déduit :
n(Oy(d)) = CyVy = "(MH(ZLOH)g) _ n(l\/in“)
_ 2n(1y)
4
B CVéq'
4

CVey  10-3x12
47V, 4 x50

Remarque : au niveau du bilan de matiere, dans cette
méthode de dosage, tout se passe en fait comme si le
thiosulfate réagissait sur O, dissous. Les réactions met-

Alors C,, = = 6-10"° mol - L-1.

tant en jeu I'élément manganese et ’élément iode ne
sont que des intermédiaires et n’interviennent pas dans
le bilan final.

On peut alors écrire que le dosage du dioxygene dissout
peut s’interpréter par I’équation de réaction :
02+4H*+4e*:2HzOl .
o 9. = 0y+4 5,03 +4 H*
$,0+2 e =28,00 | o
=25,05 +2 Hy,O
et donc, a ’équivalence :

9—
n(Szog )ujoulé a I'équivalence
4

n(Oy(d)) =

) 5 1.La lixiviation consiste, ici, en lattaque acide du

solide afin de faire passer I’élément cuivre en solution
(sous forme d’ion Cu?*). Elle peut étre modélisée par
’équation de réaction : CuO(s) + 2 H* = Cu?*+ H,O.

2. Dans un diagramme potentiel-pH, les espéces sont
placés par degré d’oxydation croissant de bas en haut.
Une frontiere verticale sépare deux especes au méme
degré d’oxydation ; le domaine de stabilité de I'espece la
plus basique étant a droite. Ainsi, oxydes et hydroxydes
se trouvent a droite du cation métallique correspondant.
On trouve alors, de bas en haut :

—pour lélément fer: le degré O (Fe(s)), le degré II
(Fe2+a gauche et Fe(OH), (s) a droite de la frontiére a
pH = 7.,5), le degré I1I (Fe®* a gauche et Fe(OH); (s)
a droite de la frontiere a pH = 2);
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— pour lélément cuivre : le degré 0 (Cu), le degré
I(CuyO(s)) eten haut du diagramme le degré 11 (Cu?*
a gauche et Cu(OH),(s) a droite de la frontiere a
pH = 4).

2 4 6 8 10 12 14 pH

3. La demi-équation rédox associée au couple
Cu(OH),(s)/CuyO (s) est :

2 Cu(OH)y(s)+2 H*+2 e~ = CuyO(s) + 3 Hy,O.
La loi de Nernst s’écrit
0 0,06 5

E = Ecuom,/cu,0t 5 10g ([H*]2).
Léquation de la droite frontiere vaut donc :

E; = Egu<0H)2/cu20 - 0,06 pH.
On précise, sur le diagramme, que cette droite passe par
pH = 4
E =046 V
E&uom,/cu,0 = 0,46 +0,06x4 = 0,70V :

le point de coordonnées , on en déduit

0
ECu(OH)Z/CuZO = 0,70 V.

pH = 4 correspond également au pH d’apparition du
précipité de Cu(OH), a partir d’'une solution de Cu**
a1 mol - L~ A cette frontiére on a :

[cu2+]f( K. )2 — K,(Cu(OH),)
[H+]; :

- 107142 o,
= 1x (W) =10 :
K (Cu(OH),) = 10-20.

Les ions cuivreux Cu* sont instables et n’apparaissent
pas sur le diagramme, on ne peut donc pas utiliser un
point particulier pour déterminer le produit de solubi-
lité de CuyO(s).

La demi-équation rédox du couple Cu,O(s)/Cu(s) est
CuyO(s)+2 H*+2 e~ = 2 Cu(s)+ HyO. La loi de

[Cu2+],[HO];

Nernst s’écrit £ = E(();UQO/Cu + (%j log ([H*]?).

Léquation de la droite frontiere vaut alors
0 .
E; = ECuzO/Cu - 0,06 pH.

On précise, sur le diagramme, que cette droite passe par
pH =2

E =034V
Etyo/ca = 0,34+0,06%2 = 0,46 V.

le point de coordonnées , on en déduit :

Par ailleurs, pour le couple Cu*/Cu (s) de demi-équa-
tion rédox Cu*+e~ = Cu (s), la loi de Nernst s’écrit

E = Epyjcy+ 0,06 log ([Cut]).
En égalant les deux expressions précédentes du poten-
tiel donné par la loi de Nernst entre le cuivre au degré
d’oxydation I et le cuivre métallique, on trouve :

0,06
Egy,0/c0+ =5 10g([HT) = Eg,../c, + 0,06log ([Cu]).

Soit encore :

. " 0,06 [Cut)?
Ecu,0/c0 Ecursca = 9 o ( [H*]Z)

K(Cu,0)
e
_ 0,06 [Cu*]?[HO-]?
= =5 log [————KQ

€

2
®

K,(Cu,O
= 0,03 log [—QQ—)J
Eg\‘QO/Cu‘Egqu/Cu
K:x10 0%
0,46-0,52
(10—14)2><10 0,03

K,(Cu,O) = 10-30,

D’ou K (Cu,O)

= 10-30.

4. En superposant au diagramme de la question 2 la
droite frontiere £ = 1,23 -0,06 pH relative au couple
0,(g)/H,0, on remarque qu’en milieu trés acide, les
ions Fe?* sont oxydé en Fe3* par le dioxygene de Iair.
On écrit les deux demi-équations rédox pour en déduire
I’équation de réaction modélisant la transformation :

Fed* + e~ = Fe2*
Oy(g) +4 Ht+4e- = 2 H,O

4 Fe3* + Oy(g) +4 H* =4 Fe3++2 H,O

5. On se trouve alors en présence des ions Cu?* et
Fe3* en solution. D’apres le diagramme, si on se place
entre pH = 2 et pH = 4, le fer (III) précipite sous
forme de Fe(OH); (s) alors que les ions Cu?* restent
en solution. On peut ainsi séparer ces deux éléments
par filtration.

6. Sur I’électrode de cuivre doit se produire la réduc-
tion des ions Cu?* :

sur I'électrode de cuivre

Cu?*+2e — S Cu

Les électrons doivent donc arriver, depuis le générateur
extérieur, sur cette électrode. Les électrodes de cuivre
doivent donc étre branchées sur le pole négatif du géné-
rateur.
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corrigés

— Générateur +

71°

Anode

r

Cathode

7. Lélectrolyse est une réaction forcée. On cherche sur le
diagramme P'espéce la plus facile a oxyder et la plus facile
a réduire. Les espéces présentes en quantités significati-
ves en début d’électrolyse : Cu?+, H, SOZ_, H,0

sont entourées.
Oxydation
(HZO‘,+ 0,

-0,20 0 0,34
—. 128 E°(V)
8,05 4807 1H, 4H 1 | Cu(s) {-Cufh apH=0

A la cathode, espéce la plus facile a réduire est Cu?*
(Cest Poxydant dont le potentiel du couple est le plus
élevé qui est le plus facile a réduire). Il se produit donc,

Chimie Mp, PT - © Nathan, Classe prépa

a la cathode, la réduction des ions cuivrique :
cathode
Cu?* +2e~ —— Cu(s).

A Tanode, la seule espéce que 'on puisse, @ priori, oxyder
est 'eau ; il se produit :

2 H,0 2% 0,(g)+4 H*+4 e

Léquation de réaction de I’électrolyse est donc :

2 Cu?*+2 Hy0 =2 Cu(s) + Oy(g) + 4 H*

8. On souhaite une augmentation de masse de chaque
cathode de 60 —5 = 55 kg ; ce qui correspond, sur les 170
cathodes, a un dépot de mg, = 170 x 55 = 9 350 kg.

La quantité de matiére de cuivre correspondante est

mey 9 350
oy = Mo, = 6—3,6 0" 147 - 103 mol.
Drapres la question précédente, 2 moles d’électrons sont
nécessaires pour obtenir 1 mole de cuivre, le générateur
doit donc fournir 27, moles d’électrons soit une charge
0 =2nc,F =2x147-10%x 96 500 = 28,4 - 10° C.
Lintensité mise en jeu vaut
I =j8 =220x340 = 74800 A ; la durée nécessaire

o _0_284-109 103
a I’électrolyse vaut alors At = = 71800 380 -10%s

soit Af = 106 h.
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retenir I'essentiel

Courbes

intensité-potentiel
Corrosion

Sauf indication contraire, les potentiels sont mesurés par rapport a une électrode standard
a hydrogene.

) T Courbes intensité-potentiel

© Nathan, classe prépa

1.1. Vitesse d’une réaction électrochimique

Considérons une électrode, conducteur métallique (ou plus généralement électronique
comme dans le cas du graphite) au contact d’une solution électrolytique.

On appelle réaction électrochimique la réaction d’échange d’électrons entre le con-
ducteur métallique et 'oxydant ou le réducteur du couple constitutif de I'électrode.

Considérons un couple rédox Ox/Red tous deux solutés.
* Soit un fil de platine plongeant dans une solution électrolytique contenant Ox en I’absence
de Red. La seule réaction électrochimique pouvant se produire est une réduction :
0.Ox + ne- — BRed. Lélectrode est une cathode.
On peut montrer que la vitesse du processus de réduction est proportionnelle a I'intensité
du courant qui parcourt le conducteur métallique : vp 4 = — % 2—5, = - i—% avec i I'inten-
by
Je
sité du courant traversant le conducteur métallique de surface S, j la densité de courant
correspondante, F le Faraday (avec 1 F=96 500 C - mol-!) et nle nombre d’électrons
échangés dans I’équation de réaction modélisant le processus électrochimique.
Lindice c indique que P'électrode considérée est une cathode.
Par convention, les vitesses des transformations chimiques sont comptées positivement,
cela impose le signe de l'intensité du courant parcourant une cathode. ‘293
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i, et j, sont des grandeurs négatives. Uintensité du courant parcourant la cathode est
directement liée a la vitesse de la réduction se déroulant a cette électrode. La vitesse
de la réduction est proportionnelle a la densité de courant parcourant la cathode.

* Soit, maintenant, un fil de platine plongeant dans une solution électrolytique contenant
Red en I’'absence de Ox. La seule réaction électrochimique pouvant se produire est une
oxydation : fRed — 0.Ox + ne~. Lélectrode est une anode.

On obtient alors v, = + n_lF % =+ j—; avec i, I'intensité du courant traversant le con-
e
Ja
ducteur métallique de surface Set j, la densité de courant correspondante. Lindice a indi-
que que P'électrode considérée est une anode.

Par convention, i, et j, sont des grandeurs positives. L'intensité du courant parcou-
rant 'anode est directement liée a la vitesse de I'oxydation se déroulant a cette élec-
trode. La vitesse de l'oxydation est proportionnelle a la densité de courant
parcourant I’anode.

1.2. Polarisation d’une électrode - Surtension

Soit, maintenant, un fil de platine plongeant dans une solution électrolytique contenant Red
et Ox. On peut calculer, avec laloi de Nernst, le potentiel d’oxydoréduction du couple rédox
constitutif de électrode. Soit E ..., ce potentiel (appelé aussi potentiel d’équilibre E.).
Si un courant circule dans le conducteur métallique, une réaction électrochimique se
déroule et celui-ci prend un potentiel E différent, a priori, du potentiel thermodynamique.
On dit que I’électrode se polarise.

On définit la surtension ’ N =FE-Eumo- ‘

La valeur de la surtension dépend, en particulier, de I'intensité qui traverse le conducteur
métallique.

Si le passage du courant dans le conducteur métallique provoque une oxydation, I'électrode
est une anode et 'intensité du courant (respectivement densité de courant) parcourant I’élec-
trode 7 (respectivement j) est comptée positivement.

Si le passage du courant dans le conducteur métallique provoque une réduction, I'électrode
est une cathode et I'intensité du courant (respectivement densité de courant) parcourant
Iélectrode i (respectivement j) est comptée négativement.

Lapplication du second principe de la thermodynamique a la réaction électrochimique
associé a la convention de signe pour I'intensité du courant permet de montrer que :

* pour réaliser une oxydation (i > 0), il faut une surtension positive (n > 0); ce
qui traduit le fait qu’il faudra se placer a un potentiel supérieur au potentiel thermo-
dynamique calculé par la loi de Nernst. Cette surtension est nommée surtension
anodique ; on la note 1, : M, > 0.

* pour réaliser une réduction (i < 0), il faut une surtension négative (1 <0); ce
qui traduit le fait qu’il faudra se placer a un potentiel inférieur au potentiel thermo-
dynamique calculé par la loi de Nernst. Cette surtension est nommée surtension
cathodique ; on la note n_: n < O0.
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Remarque

Par la suite, sauf
indication contraire,
E se réfere a élec-
trode standard a hy-
drogeéne. Il faudra
étre vigilant si, dans
un exercice, FE est
donné par rapport a
Pélectrode au calo-
mel saturé (ECS).

Le tracé des courbes intensité-potentiel (i = f(£)) ou densité de courant-potentiel
(j = f (E)) pour s’affranchir de la dimension du conducteur métallique ou le tracé des
courbes de polarisation £ = f (i) ou £ = f(j) permet d’étudier I'influence du poten-
tiel imposé au conducteur métallique sur la vitesse de la réaction électrochimique se
déroulant au niveau de cette électrode.

1.3. Systémes rapides - Systémes lents

On étudie I'intensité de courant i ou la densité de courant j parcourant le conducteur
métallique en fonction de E potentiel pris par I'électrode.

Pour toutes les interprétations qualitatives qui suivent, les axes ne sont pas gradués. L'axe
des potentiels coupe systématiquement celui des intensités pour i = 0. On a donc tou-
jours i > 0 au-dessus de ’axe des potentiels et 7 < 0 en dessous. En revanche, I'intersec-
tion des axes ne correspond pasa £ = 0. On trace ’axe des intensités plutét a gauche du
graphe pour éviter qu’il ne se superpose aux courbes. Deux cas de figures peuvent étre
rencontrés (fig. 1).

E3D» ,.
Red Ox Red Ox
Ethermo
1
Remarque 0 Elhermo 0 <—|—> E
En notant la trans- No,e Moa
formation Re ox
Red Ox el . Systéme rapide Systéme lent
(au lieu de y P Yy
Ox——> Red)

sur la portion de cour-
be correspondant a la
réduction, on conser-
ve l'idée de domaine
de 'oxydant a un po-
tentiel plus élevé que
celui du réducteur
par rapport a la fron-
tiere.

° Le systeme est dit rapide lorsque I'intensité prend des valeurs significatives dés que le
potentiel s’écarte du potentiel thermodynamique.

Si le systeme est rapide, le potentiel pris par le conducteur €électronique a courant
nul est parfaitement défini et est égal au potentiel thermodynamique calculé avec la
loi de Nernst.

® Dans le second cas, on a un systéme lent. Le courant ne devient mesurable que si :
—la surtension, dans le sens de I'oxydation, devient plus importante qu'une certaine
valeur positive notée n , ;

- la surtension, dans le sens de la réduction, devient plus petite qu’une certaine valeur
négative notée 1M .

Remarque : les surtensions 1, , et 1, . sont appelées surtensions a vide.

Si le systeme est lent, la mesure du potentiel pris par le conducteur électronique a courant
nul est imprécise puisque 'intensité est quasiment nulle sur tout un domaine de potentiel.

Mo, et Mo, . dépendent du couple rédox considéré mais aussi de la nature et de
’état de surface du conducteur électronique.

Par exemple, la surtension pour le dégagement de H, vaut environ —0,1 V (platine), —0,4 V
(fer), —0,8 V (zinc), —1,4 V (mercure).
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Hy «— H* apH=0 sur: i

-0,8

-04 -0,10

[

n

// E(V)
Fe Pt

1.4.1. Courant limite de diffusion

i
Red Ox K[Red]
0 E
k’[Ox] Red Ox
Ex»>
M(s) Mn+
0 E
K[M™] M(s) M+

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa

Remarque : bien souvent I'indice « 0 » est omis. 1, et 1, doivent alors étre interprétées
comme les surtensions a partir desquelles 'intensité devient appréciable.

1.4. Modifications des courbes intensité-potentiel

Lorsque Pespéce électroactive (qui intervient
dans le couple rédox) est en solution, I'intensité
ne peut prendre de valeur trop importante.

Ce qui limite alors la cinétique de la réaction
électrochimique est la vitesse de diffusion de
I’espéce en question de la solution vers le con-
ducteur.

La courbe i = f(E) présente alors un plateau
dont la hauteur est proportionnelle :

*a la concentration, en solution, de Iespéce
consommeée,

* au nombre d’électrons échangés dans la demi-
équation modélisant la réaction électrochimique,
* a la surface du conducteur électronique.

Bien sar, lorsque I'espéce électroactive est le
conducteur métallique lui-méme (ou un solide
agrégé au niveau de I’électrode), il n’y a pas de
palier de diffusion.

La courbe intensité-potentiel pour

Mn*(aq) + n e~ = M(s) atypiquement I’allure
ci-contre (fig. 4) pour un systeme rapide.

* Si le réducteur est en solution, la partie anodique de la courbe intensité-potentiel
présente un palier de diffusion dont la hauteur est proportionnelle a [Red].

* Si 'oxydant est en solution, la partie cathodique de la courbe intensité-potentiel
présente un palier de diffusion dont la hauteur est proportionnelle a [Ox].

Il est a noter qu’il n’existe pas de courant limite de diffusion pour le solvant.

© Nathan, classe prépa



Remarque
Neo,a € Mo o cOr-
respondent, ici, aux
surtensions obtenues
lorsque l'intensité
prend des valeurs tres
importantes (positi-
ves ou négatives).

Attention

La courbe que l'on
trace correspond a la
superposition de deux
couples différents !

1.4.2. Limites d’électroactivité du solvant

Lorsque le couple rédox fait intervenir
Peau (soit en oxydation, soit en réduc-
tion), la diffusion de I'eau vers I’élec-
trode n’est jamais I’étape limitante.

Le courant peut alors atteindre des
valeurs trés importantes: c’est le
«mur » du solvant. La valeur du
potentiel pour lequel on atteint I'oxy-
dation ou la réduction du solvant
apparait comme une limite que 'on
ne peut dépasser.

0-0,06pH +m_,

E
1,23-0,06pH + 1. ,

H,O

On rappelle les couples de I'eau :
2 HyO - 0y(g)+4 H +4 e
4 HO= — Oy(g) +2 HyO + 4 e~ en milieu basique

en milieu acide

Oxydation {

4 H +4 e —>2 Hy(g) en milieu acide

Réduction
4 HyO — 2 Hy(g) +4 HO~ en milieu basique

On ne peut observer 'oxydation (respectivement la réduction) d’une espéce dont la
courbe intensité-potentiel se situerait a des potentiels plus €levés (respectivement plus
faibles) que ceux de la partie anodique (respectivement cathodique) de 'eau (domaines
hachurés sur la figure précédente).

La courbe relative a la réduction de ’eau joue un réle particuliérement important dans
I’étude de la corrosion d’un métal. Insistons sur le fait que la position de cette courbe
dépend :

- du pH (pour un métal donné) : plus le milieu est acide, plus la courbe est déplacée vers
la droite, plus 'eau est oxydante (’oxydant, en milieu acide étant H*) ;

— de la nature du métal (pour un pH donné) : la surtension pour le dégagement de H,
vaut environ 0 V (platine), - 0,3 V (fer), 0,5 V (zinc), - 0,8 V (mercure) (¢f § 1.3.).

0
E
H, H,O
< 1[1 >
milieu plus milieu plus
basique acide

1.4.3. Additivité des intensités
Les courbes i = f(E) de plusieurs systémes présents au niveau d’une électrode sont repré-
sentées en haut de la figure 7. Uintensité globale qui traverse I'électrode (représentée en bas
de la figure 7) apparait comme la somme (algébrique) des intensités des différents couples.
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Red, Ox;
Red, Ox,

0

Dans tous les cas, on ne peut aller au-dela du mur du solvant.

Remarque : on indique, sur le graphe, les transformations qui sont a ’origine des différentes
«vagues » sur la courbe i = f(E). Cependant, a un potentiel donné, plusieurs oxyda-
tions ou réductions peuvent intervenir. Par exemple dans le domaine ot 'on envisage la
transformation Redy — Ox,, il faut également tenir compte de Red; — Ox;. De méme
lorsque I’on envisage ’oxydation de I’eau, les deux oxydations précédentes interviennent.

Dans le cas de ’eau, quand on tient compte de la présence du dioxygene dissous, I'allure
de la courbe intensité-potentiel est la suivante :

Fig. 8

0 H,0 <2 0, E(V)

Chimie MP, PT - © Nathan, Classe prépa
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1.5. Interprétation d’une transformation chimique
a l’aide des courbes intensité-potentiel

Soient deux couples rédox Ox; +n; e~ = Red; et Ox, + 1y e~ = Red, dont, pour simpli-
fier, toutes les espéces sont des solutés et dont on connait I'allure des courbes intensité potentiel.
On considére la pile, en court-circuit, avec, d’un c6té un fil de Pt Pt
platine trempant dans une solution de Red,, et de I'autre, un

fil de platine trempant dans une solution de Ox,. 0%, I Red,

On suppose que la transformation chimique modélisée par 1’équation de réaction
nyRed; + 17,0xy = nyOx, + n;Red, alieu a une vitesse significative.

_ Red; ne peut étre qu'oxydé. La vitesse de la
' réaction d’oxydation v, est proportionnelle a

Red, Ox,

i
Pintensité anodique i, (i, > 0): vo, = —=
. nFS§
(voir § 1.1).
Oxy, quant a lui, est réduit. La vitesse de la
réaction de réduction v,y est proportionnelle
a I'intensité cathodique i (i, <0):

lC
v = ——— (voir§ 1.1).
Red nFS ( )
Les électrons ne pouvant s’accumuler dans le
circuit €lectrique, on obtient 7, = —i, (on en

déduit alors que v, = Upeq)-

Remarque

Le potentiel

E=E, = E est, ici,
un potentiel mixte car
il met en jeu deux
couples rédox diffé-
rents.

Pour une pile en court-circuit, le point de fonctionnement représentatif du systeme
esttel que £, = E; et i, = —i_.
Lutilisation des courbes intensité-potentiel renseigne sur la cinétique de la transfor-

mation.

2 Présentation des phénoménes de corrosion

2.1. Généralités

La corrosion est le phénomeéne par lequel les métaux et les alliages subissent de la
part de leur environnement une oxydation en ions métalliques, éventuellement
complexés par le milieu.

Cette corrosion est dite seche quand les agents oxydants ne sont pas en solution ; elle est
dite humide dans le cas contraire.
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Remarque
1 umol = 10-% mol
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La corrosion séche est étudiée dans le chapitre 7 traitant des diagrammes d’Ellingham.
Lobjet du présent chapitre est 'étude de la corrosion humide.

La corrosion humide d’un métal nécessite un conducteur électronique (le métal) et un
conducteur ionique (Iélectrolyte). C’est un processus €électrochimique mettant en jeu :

¢ un conducteur métallique permettant la circulation des
électrons entre les zones anodiques et cathodiques

* des zones cathodiques siéges ’E\
d’une réduction qui peut étre :

— en milieu acide :

* des zones ano- R ~ Zone - Zone
diques ou le métal 2 H + 28 - HQ(g) anodique ; cathodique
est oxydé : - en milieu neutre désoxygéné :
M — M"* +ne” |2 HyO +2e- — Hy(g) +2 HO- 7 7\
- en milieu neutre oxygéné : w
O,(d)+2 HyO +4e-—> 4 HO- milieu humide

* un électrolyte par I'intermédiaire duquel I'anode et la
cathode sont en contact.

On forme ainsi une pile appelée pile de corrosion.

Un métal plongé dans un milieu corrosif présente a sa surface des zones anodiques
et des zones cathodiques.

© Nathan, classe prépa

Commentaires :

* Un milieu oxygéné est un milieu aérobie, un milieu désoxygéné est un milieu anaérobie.
On note Oy(d), le dioxygene dissous.

* Quand l'oxydant est le dioxygene de Dair, la corrosion du métal se fait sans dégagement
de dihydrogene.

2.2. Aspects thermodynamiques de la corrosion

La possibilité thermodynamique de corrosion d’un métal donné en fonction du pH est
bien visualisée par un diagramme potentiel-pH. Les milieux en contact avec les pieces
meétalliques étudiées se renouvelant (pluie, riviére, mer), les concentrations des espéces
métalliques provenant des phénomeénes de corrosion sont en général faibles. On
convient de tracer un diagramme potentiel-pH pour une concentration de tracé de
1 pmol - L1,

Dans le cas qui nous intéresse, celui de la corrosion humide du fer, c’est 'oxyde Fe,O,4(s)
qui apparait a la place de ’hydroxyde Fe(OH),(s). FeO(s) n’étant pas stable a tempéra-
ture ordinaire, il n’est pas pris en compte. En effet, les phénomenes sont étudiés sur des
durées trés longues (de 'ordre de ’année), les solides considérés doivent étre des espéces
thermodynamiquement stables.

Chimie MP, PT-o Nathan, Classe prépa



Remarque

Ces notions définies
dans le cadre du dia-
gramme potentiel-
pH de TIélément fer
sont généralisables
aux autres métaux.

EWV)

Fe(s)

0 7

On obtient alors le diagramme potentiel-
pH simplifié (figure 10).

On fait ainsi apparaitre trois zones :
* une zone ou le métal est thermodynami-
quement stable : c’est la zone d’'immunité ;

° une zone ou I’élément métallique consi-
déré prédomine sous forme soluble :

c’est la zone de corrosion ;

°une zone ou I’élément métallique consi-
déré existe a I’état d’oxydes ou de compo-
sés insolubles : C’est la zone de passivation.

Loxyde recouvre ainsi le métal d’une cou-
che trés fine, souvent invisible a I'ceil nu,
qui fait écran entre le métal et la solution
mais cela n’implique pas que cette couche
d’oxyde empéche toute oxydation ulté-
rieure du métal. Il faut encore le vérifier
expérimentalement.

2.3. Aspects thermodynamiques et cinétiques
de la corrosion

Les courbes intensité-potentiel prennent en compte I'aspect cinétique qui manque aux
diagrammes potentiel-pH. La courbe intensité-potentiel du fer dans un milieu acide chlo-
rhydrique a lallure suivante (i correspond a l'intensité globale du courant qui traverse

’électrode métallique) :

iou j

Le fer est une anode :
: le fer est corrodé.

Fe Fe?*

Le fer est une cathode :
le fer est protégé.

On distingue deux domaines de potentiel :
* un domaine de potentiel dans lequel le fer
se comporte comme une cathode. Seule
une réduction est possible, le fer est protégeé.
Il est dans son domaine d’immunité ;

* un domaine de potentiel dans lequel le fer
se comporte comme une anode. Seule une
oxydation est possible, le fer est attaqué. Il
est dans son domaine de corrosion.
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Attention

. _ ) )
laM = —le,m nest
équivalent a

JaM = “JeMm que
si les surfaces anodi-
ques et cathodiques

sont égales.

Remarque
Le potentiel de cor-
rosion est un poten-
tiel mixte puisqu’il
met en jeu d’une
part Fe ——Fe?* et
d’autre part
H* —H, (g).

sur M

302 ‘

) 3 Le métal est-il corrodé ?

3.1.1. Potentiel de corrosion

iouj

E,

cor, M \

3.1. Grandeurs relatives a la corrosion

Lorsqu’une lame d’un métal est plongée
dans un électrolyte, I’ensemble constitue
une électrode isolée. Le métal prend un
potentiel noté E_ . et le courant global
qui traverse le conducteur métallique a
une intensité nulle.

Dans un milieu acide par exemple, cela
correspond a la situation de la figure 12.

3.1.2. Intensité ou densité de courant de corrosion

-correspond a la partie cathodique
seule, due a la réduction de H* sur le metal M(s) : i,y = f(E).

La courbe en tirets - - - - correspond a la partie anodique seule, due
a loxydation du métal M(s) : i, y = f(E).

La courbe en trait plein —— correspond a la courbe intensité-potentiel
du métal M(s) dans le milieu acide : i = i, \y+ i,y = f(E).
La courbe en points carrés -----.

Dans un milieu corrosif, le
métal présente des zones ano-
diques et des zones cathodi-
ques. Il est parcouru par un
courant global nul mais ce cou-
rant est la somme d’un courant
anodique et dun courant
cathodique i = 7, \;+ 1 -

On a donc nécessairement

ia,M = _ic,M = leore

Au voisinage de E, \, les
courbes intesité-potentiel ont
Pallure de la figure 13.

Il y a nécessairement couplage de I'oxydation du métal et de la réduction d’un des cons-
tituants de I’électrolyte. L'une des difficultés de la corrosion provient du fait que le consti-
tuant de I’électrolyte qui est réduit dépend de la nature du milieu corrosif.

Remarque sur la détermination de
i, dans les exercices.

Pour une interprétation qualitative des
phénomenes de corrosion, on trace la
courbe i, \ = f(E) d’'une part et la
courbe i, \; = f(£) d’autre part. On
cherche alors le point de fonctionne-
ment du systéme, celui pour lequel

leor = la,M = _lc,M'

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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Remarque

Si le milieu acide est
oxydant, cas de I'aci-
de nitrique HNO,,
I'oxydation du métal
peut se faire par les
ions nitrate et s’ac-
compagne alors d’un
dégagement de
NO(g).

3.1.3. Vitesse de corrosion
Si le métal est corrodé, il est le siege d’'une oxydation : M(s) - M** +ne~.
La lame de métal est une anode (au moins en certains points de sa surface) et la vitesse de
corrosion est mesurée par l'intensité de courant de corrosion i,.

(avec S surface du métal). Elle est exprimée

i
La vitesse de corrosion est v ,, = ——z, = Jeor
o -1 nF.S nF
enmol -m™=-sh

La vitesse de corrosion est proportionnelle a la densité de courant de corrosion qui
parcourt le métal corrodé.

Conséquence : pour une intensité de corrosion donnée, la vitesse de corrosion est
d’autant plus grande que la surface du conducteur métallique est faible.

3.2. Le milieu corrosif est acide

Considérons un milieu acide non oxydant du type acide chlorydrique ou acide sulfurique.
Le milieu étant acide et non oxydant, seul H* peut étre réduit: 2 H* + 2e~ — H, (g).

Du point de vue thermodynamique, si en milieu acide le métal et ’eau présentent des
domaines de stabilité communs, le métal est dans son domaine d’immunité et 'immunité
est parfaite. Aucune corrosion n’est possible. C’est le cas du cuivre, de I'argent, du platine
par exemple.

Si en milieu acide le métal et I’eau présentent des domaines de stabilité disjoints, la corro-
sion du métal est thermodynamiquement possible mais peut étre cinétiquement lente.

La position relative des courbes intensité-potentiel représentant 'oxydation du
métal et la réduction des ions H* sur ce métal va gouverner le phénomene.

i Corrosion i Pas de corrosion
1 1
1 1
1 1
M —+— M™ M—— M™
. / 1
ICOT ......... / 7
7 E /I
7
g /}b// K .7
4 1 -
. ' 4 = .
0 : E 0 E
‘e
[
7icor _________ :. B
o ¢ A +
b H* H, sgir M H
gur M :

* Dans le premier cas de la figure 15, le métal est corrodé. La corrosion s’accompagne d’un
dégagement de dihydrogéne gazeux a la surface du métal. C’est le cas du fer.

* Dans le second cas de la figure 15, il existe une forte surtension du couple H*/Hy(g)
sur le métal qui est ainsi maintenu dans sa zone d’immunité. Ici, 'immunité est cinétique.
C’est le cas du zinc trés pur.
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Rappel
lpp(H /H (g))
= -0,06 pH
et
1pp(OZ (g)/HZO)
= 1,23 -0,06pH
Remarque

Certains métaux trés
réducteurs comme le
sodium ou le lithium
sont oxydés par 'eau
avec dégagement de
dihydrogene.

Remarque

Pour une courbe den-
sité de courant-poten-
tiel, la hauteur du
palier de diffusion de
O, ne dépend que
de la concentration
en oxygeéne dissous
dans le milieu.

Attention
Des que I'on évoque
des problemes de sur-
face, il faut étre vigi-
lant et bien préciser si
on travaille avec des
intensités ou des den-
sités de courant car
i = j§ etle point de
fonctionnement  est
tel que i, = —i_.

Attention

Le potentiel de corro-
sion dépend du mé-
tal, de son état de
surface mais aussi de
la nature du milieu
corrosif.

304‘

3.3. Le milieu corrosif est neutre

En milieu neutre, 'eau est moins oxydante puisque le potentiel du couple H*/Hy(g) a
diminué. La surtension du couple n’est pas modifiée si bien que la réduction de I’eau n’est
souvent plus possible. Par contre, le dioxygene dissous pourra étre plus facilement réduit.

Le milieu étant neutre mais oxygéné, la corrosion du métal devra étre couplée a la
réduction du dioxygene dissous :
Oy(d) + 2H,0 + 4e- - 4HO~

Remarque : les zones cathodiques pourront étre mises en évidence par la phénolphtaléine
qui se colore en rose en milieu basique, les zones anodiques de corroswn du fer pourront
étre mises en évidence par le ferricyanure de potassium Fe(CN)6 , 3K* qui forme en
présence des ions ferreux Fe?* du bleu de Prusse K Fe[Fe(CN)g].

* Dansle cas de O, dissous, 'oxydant

est présent en solution en concentra-
tion limitée ; la courbe de réduction
présente alors un palier de diffusion et
c’est la hauteur de ce palier qui va
imposer 'intensité de corrosion si elle

= kSmetal[OQ(d)]'

On dit alors que la corrosion est sous
controle cathodique. Elle se fait sans
dégagement de dihydrogene.

N L Eoor
Ieor 4
’
-

E(V)
est possible : i,

* On considérera que la densité de courant cathodique de O, est indépendante du métal.
La hauteur du palier de diffusion de O,, pour une courbe intensité-potentiel, est indépen-
dante de la nature du métal mais est proportionnelle a sa surface et a la concentration en
dioxygene dissous dans le milieu. En 'absence de dioxygene, il n’y a pas corrosion du métal.

Le fer est corrodé en milieu neutre en présence de O,. Lintensité de corrosion
dépend de la hauteur du palier de diffusion de O,.
Le fer n’est pas corrodé en milieu neutre en I'absence de O,.

3.4. Echelle de noblesse des métaux

Le tracé des courbes intensité-potentiel de différents métaux dans un milieu corrosif
donné permet par la détermination des £, d’établir une échelle de noblesse des métaux
(notion cinétique).

Magnésium  Zinc Aluminium Fer Plomb Etain Nickel Cuivre Acier Argent Titane Or  Platine

—b

Noblesse croissante

Un métal est d’autant plus noble que son potentiel de corrosion dans un milieu
donné est plus élevé.

Chimie MP, PT o Nathan, Classe prépa
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Remarque : dans les exercices, l'indication de E_, est rare, seuls les potentiels
standard (E°) des couples M+ /M(s) sont indiqués. On consideére alors qu’un métal est
d’autant plus noble que le potentiel standard du couple M”*+/M(s) est plus élevé.

) 4 Pprotection contre la corrosion

Pour lutter contre la corrosion, on peut :

* soit éviter le contact entre le métal et le milieu corrosif : c’est la protection par revétement ;
* soit diminuer la densité de courant anodique sur le métal a protéger : c’est la protection
électrochimique.

On peut, dans ce denier cas, amener le potentiel de la piéce a protéger :

* soit dans sa zone d’immunité. Il faut pour cela la maintenir a un potentiel inférieura E__ ;
* soit dans sa zone de passivation. Dans le cas du fer, la protection par passivation n’est
pas envisageable du fait des piétres propriétés mécaniques de la couche passivante. Par
contre, aluminium, bien que trés électropositif, n’est pas corrodé, il est naturellement
recouvert d’'une couche d’alumine, trés imperméable, qui le protége par passivation. On
peut méme augmenter I’épaisseur de cette couche de passivation par anodisation.

Pour protéger le fer de la corrosion, on le maintient a un potentiel plus faible que
son potentiel de corrosion.

© Nathan, classe prépa

4.1. Protection électrochimique

Dans le cadre du programme, on s’intéressera a la protection cathodique.

Dans une pile de corrosion, le fer est corrodé 1a ou il joue le role d’anode. Pour le protéger,
on va donc chercher a lui faire jouer un role de cathode. Pour cela, on constitue un circuit
électrique pour diminuer son potentiel de sorte que le dioxygene (ou ’eau, ou I’acide) soit
réduit a son contact sans que le fer ne soit trop attaqué.

Un moyen simple est de réaliser un simple contact avec un métal moins noble que
lui (Zn, Mg pour le fer). On parle alors de couplage galvanique.

,

Icor, ZnFe en contact

lcor, Fe seul

Icor, zn seul

0
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Remarque

Ce type de protection
est utilisé en plus de
la peinture pour pro-
téger les coques en
acier des bateaux.

Rappel

En cas de couplage
par contact, la corro-
sion du métal le
moins noble est for-
tement accélérée.

306 ‘
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E o, ZnFe en contact < Ecor, Fesew Par contact avec Zn, le fer a maintenant un potentiel qui
correspond a son domaine d’immunité. Seule la réduction de H* peut avoir lieu a sa sur-
face. Il se comporte comme une cathode. En contrepartie, le zinc se comporte comme une
anode. La corrosion du zinc est accélérée. Le zinc est sacrifié.

On peut protéger le fer en le mettant en contact avec une plaque de zinc. C’est une
protection cathodique par anode sacrificielle.

On peut aussi réaliser une protection cathodique par courant imposé. Il suffit de contrain-
dre la piéce a fonctionner en cathode en la reliant au pole (-) d’un générateur. Une anode
inerte est reliée au pole (+) du générateur pour assurer la circulation du courant. C’est une
des méthodes utilisées pour la protection des pipelines.

4.2. Protection par revétement

La corrosion étant provoquée par le contact du métal avec un environnement corrosif,
on évite ce contact en revétant la surface métallique d’une couche imperméable.

Le revétement peut étre non métallique : émail, peinture, vernis, film de matiére plasti-
que, etc. Mais si la couche protectrice présente des défauts ponctuels, le fer se retrouve en
contact avec le milieu corrosif et une corrosion s’amorce.

C’est la combinaison d’une protection cathodique avec un revétement (peinture, goudron,
etc.) qui est la plus avantageuse d’un point de vue économique.

Dans le cas d’un revétement métallique, ’altération de la couche protectrice peut étre sans
conséquence ou dramatique suivant la noblesse relative du métal couvert et du métal
couvrant.

Si le métal couvrant est plus noble que le couvert (Ni, Cr, Au, Ag, Cu, Sn sur le fer), une
lacune dans le revétement conduit a une piqire profonde due a un couplage galvanique
et un rapport de surface défavorable.

Si le métal couvrant est moins noble que le couvert (Zn, Cd dans le cas de Fe), la protec-
tion est bonne et subsiste méme en cas d’accroc du revétement par couplage galvanique
et un rapport de surfaces favorables.

Le zinc est trés utilisé comme métal couvrant. A air humide, Zn se recouvre de
carbonate-hydroxyde de zinc (2 ZnCOy, 3 Zn(OH),) qui freine la progression de la
corrosion.

Le dépot d’'une couche de zinc peut étre réalisé par galvanisation : on plonge les pieces
ou les toles a traiter dans du zinc fondu a 450 °C.

Une autre méthode, de plus en plus employée, est I’électrozingage : on réalise alors un
dépot électrolytique de zinc, la piece a zinguer jouant le role de cathode, I’anode étant du
zinc trés pur. Le bain électrolytique est une solution concentrée de Zn(II).
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Avant la colle
-_-_ﬁ_%._

Tester ses connaissances

> Corrigés p. 318

) 1

D 2

| J]

Les systéemes proposés sont rapides et on ne
tient pas compte des couples de I'eau. Tracer
Iallure de la courbe intensité-potentiel pour :

1. une électrode de platine plongeant dans un
mélange tel que [Fe?*] = 0,10 mol - L1 et
[Fed*] = 0,01 mol- L1 (B s, oo = 0,77 V) ;
2. une lame de cuivre plongeant dans une
solution de Cu?* a la concentration de
0,10 mol - L™ (Eye 0y = 0,34 V).

1. Tracer lallure de la courbe intensité-
potentiel pour une électrode de platine plon-
geant dans une solution aqueuse désaérée de
pH=15,0.

La surtension pour ’oxydation de I'eau vaut,
dans ces conditions, 0,50 V et celle pour la
réduction de Peau 0,20 V.

2. Comment est modifiée la courbe précé-
dente si on fait buller du dioxygéne (on
prendra 0,10 V de surtension pour la réduc-
tion de Oy) ?

Tracer I'allure des courbes intensité-potentiel
pour rendre compte des résultats expérimen-
taux suivants : le fer est oxydé par une solu-
tion d’acide chlorhydrique mais pas le cuivre.
On donne :

E(éuz*‘/Cu = 0734 V et Eg‘e:%+/l:‘e2+ = —0,44 V

) 4

D 5

D 6

L]
» 7

b 9

En milieu acide, la corrosion d’un métal
s’accompagne toujours de dégagement de
dihydrogene.

a. Vrai D b. Faux

Le fer n’est pas corrodé dans un milieu neutre
désoxygéné.

D b. Faux

a. Vrai

Le magnésium est moins noble que le fer, il
peut jouer le rdle d’anode sacrificielle si les
deux métaux sont mis en contact.

D b. Faux

a. Vrai

Expliquer sur ’exemple du fer et du zinc et
a l'aide de courbes intensité-potentiel le
principe de I’anode sacrificielle.

Tracer l'allure des courbes intensité-poten-
tiel justifiant la corrosion d’un métal en
milieu neutre et oxygéné.

Citer deux méthodes permettant de réaliser
un dépot de zinc sur une piece métallique.
Représenter le schéma d’un éventuel mon-
tage électrique.

© Nathan, classe prépa
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Savoir appliquer le cours

> Corriges p. 320

) 1

D 2

On constate que, a 298 K, la vitesse de cor-
rosion du fer dans une solution d’acide chlo-
rhydrique augmente avec la concentration
en acide. Expliquer en utilisant les courbes
intensité-potentiel. On donne a 298 K :
E%(Fe2t/Fe(s)) = -0,44 V.

Une plaque de zinc subit une corrosion uni-
forme d’un milieu acide. La densité de cou-

rant de corrosion est de 0,12 mA - cm™.

1. Exprimer la vitesse d’usure du zinc : épais-
seur de métal corrodée par unité de temps,

| J]

notée vy, en fonction de j., M(Zn),
p(Zn) masse volumique du zinc et F.

2. Calculer v, en um - an"! dans ce milieu.
On donne : M(Zn) = 65,4g - mol-!;
p(Zn)=7,1g-cm™ et F=96 500 C - mol™.

On vous propose pour la réalisation de la
cloture de votre jardin des poteaux en fer
recouvert de nickel ou des poteaux en fer
recouvert de zinc. Lesquels choisissez-vous ?
Justifier.
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5 — Corrosion du cuivre et du plomb

) 1 Le cuivre est oxydé par une solution d’acide nitrique concentré (avec dégage-
ment de NO(g)) mais pas par une solution d’acide chlorhydrique concentré.
Tracer l'allure des courbes intensité-potentiel pour rendre compte de ces résul-
tats expérimentaux. On donne, a pH =0 :

0 0
Efoyercy = 034V et B0 =096 V.

2 Le plomb n’est pas attaqué par une solution d’acide chlorhydrique. Tracer I'allure
des courbes intensité-potentiel pour rendre compte de ces résultats expérimen-
taux. On donne, a pH=0: E?Pb2+/Pb) =-0,13 V.

3 Une lame de plomb immergée dans une solution d’acide chlorhydrique est mise
en contact avec un fil de platine plongeant également dans la solution. On observe
un dégagement gazeux. Sur quel métal ? Quel est ce gaz ? Le plomb est-il corrodé ?

)»1

g
En présence d’un acide 3 anion non oxydant (comme HCl ou H,5O,), I'oxydant est H". §
! 1 Lo . K|
0 0 g
E ooy = Enr (g 12 corrosion du cuivre n’est pas favorable thermodynamiquement. §
©
Pour rendre compte de ce résultat, on doit tracer la branche anodique de I'oxydation du cuivre
et la branche cathodique pour la réduction de H, la branche anodique se situant a des poten-
tiels supérieurs a ceux de la branche cathodique.
i
Cu Cuz+
ECuZ"/Cu
0 EH“‘/H2 E
H2 rCu R
En présence d'un acide 3 anion oxydant (comme HNO;), 'oxydant le plus fort est I'ion nitrate.
0 0 . . . .
E e rcny < E(N 05 /NO(®)’ la corrosion du cuivre par les ions nitrate est favorable ther-
modynamiquement.
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Pour rendre compte de ce résultat, on doit tracer la branche anodique de I'oxydation du cuivre
et la branche cathodique pour la réduction des ions nitrate NO;. La branche anodique se situe
a des potentiels inférieurs & ceux de la branche cathodique et conduit a I'obtention d'une
intensité de corrosion non négligeable.

Ieor

leor

Il en résulte une intensité de corrosion .. du cuivre non négligeable et donc une corrosion

cor
du cuivre.

)2

En présence d’un acide a anion non oxydant (comme HCl ou H,50,), I'oxydant est H*.

E(()Pb2+ /Phy < E(()H+ /H,(g)> 1 corrosion du plomb est favorable thermodynamiquement.

Lorsqu’une transformation prédite par la thermodynamique ne se traduit pas expérimentale-
ment, c’est que des blocages cinétiques interviennent. Ici, il doit exister une surtension au déga-
gement du dihydrogéne sur le plomb si bien que la branche cathodique de réduction de H* se
situe a des potentiels inférieurs a ceux de la branche anodique de |'oxydation du plomb.

Il résulte, de I'existence d’une surtension au dégagement du dihydrogéne sur le plomb,
une intensité de corrosion quasi nulle et donc aucune réaction perceptible.

)3

Quand les deux métaux sont en contact, ils prennent le méme potentiel. Le métal le plus noble
se comportera en cathode et sera protégé, le métal le moins noble se comportera en anode et
sera corrodé.

310‘
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Y V;

Icor,PbPt en contact 7

L

Hy <+ H*
sur Pt

Ecor,PbPi en contact

Le platine est un métal plus noble que le plomb, le plomb va jouer le réle d’une anode

sacrificielle. Il sera corrodé.
Le dégagement gazeux de dihydrogene se produit a la surface du platine.

en conclusion

* En milieu acide, la corrosion du métal est couplée a la réduction des ions H+ ou du
contre-ion s'il est oxydant.

- La position relative de la branche anodique du métal et de la branche cathodique
du couple oxydant mis en jeu doit tenir compte de la valeur des potentiels standard
des couples intervenant dans le processus et des surtensions éventuelles.

6 — Corrosion d’une tdle en acier zingué
(d'apres CCP)

On se propose d’étudier la corrosion d’une téle en acier zingué. Les calculs des
grandeurs thermodynamiques seront effectués pour une concentration du soluté de
1 umol - L1,

On donne 2298 KetapH=0:

E%(Zn2%t/Zn(s)) = -0,76 V; EO(Fe?t/Fe(s)) = —0,44 V ;
E%(Oy(g)/Hy,O) = 1,23 V pK(Zn(OH)y(s)) = 16;
Ne,za(H*/Hy(g)) = -0,75 V;; Ne, re(HT/Hy(g)) = -0,25 V.

, 1 Une tole en acier zingué est plongée dans une solution aqueuse a pH = 6 désaérée
par un barbotage de gaz argon afin de chasser le dioxygeéne dissous.

a. Quelles sont les réactions électrochimiques susceptibles de se produire a la
surface de la tole ? Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction correspondantes.
b. La transformation envisagée est-elle thermodynamiquement possible ?

c. En fait, aucun dégagement gazeux n’est observé. Expliquer ce constat.

d. Dans quel domaine de potentiel se situe le potentiel de la tole mesuré par
rapport a ’électrode standard a hydrogene ?

© Nathan, classe prépa
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52 La tole en acier zingué ayant été accidentellement rayée, I'acier est mis a nu au
fond de la rayure. La tole est plongée dans une solution aqueuse a pH = 6 désaérée
par un barbotage de gaz argon afin de chasser le dioxygene dissous.

a. Quelles sont les réactions électrochimiques susceptibles de se produire a la
surface de la tole ? Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction correspondantes.
b. Donner sur un méme graphe I'allure des courbes intensité-potentiel corres-
pondant aux différentes transformations électrochimiques.

c. Montrer comment la présence du zinc évite la corrosion du fer.

) 3 La tole en acier zingué non rayée est plongée dans une solution aqueuse a
pH = 6 contenant du dioxygene dissous.

a. Quelles sont les réactions électrochimiques susceptibles de se produire a la sur-
face de la tole ? Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction correspondantes.

b. Le zinc est-il corrodé ?

c. Dans le cas de la tole rayée accidentellement expliquer pourquoi un précipité
de Zn(OH),(s) peut apparaitre localement au voisinage de la rayure.

P résolution méthodique

)1a.

L'acier zingué est de I'acier recouvert d’une couche de zinc.

La plaque présente des zones anodiques et des zones cathodiques. Pour répondre a cette question,
on recense les espéces oxydables et les especes réductibles du milieu. Les demi-équations rédox
sont ajustées avec des H' car le milieu est acide.

En l'absence de dioxygene dissous, seule la réduction de l'eau est envisageable :

2H* +2e~ — Hy(g).

Pour ce qui est de 'oxydation, seul le métal est susceptible de s’oxyder Zn(s) — Zn?* + 2e~.

Loxydation du zinc conduit a la formation des ions métalliques car

[Zn?>*][HO1? = 106 % (10-8)2 = 1022 < K, = 10716, Zn(OH),(s) ne précipite pas.

L'oxydation de I'eau n’est pas envisagée car il n’existe pas, dans le milieu, d’autre oxydant que I'eau.

Le sens d’évolution d’un systéme rédox est donné par la comparaison des potentiels d’oxydoré-
duction des couples mis en jeu. Ici, on met en présence le réducteur d’'un couple (Zn(s)) et
I'oxydant d’un autre couple (H"). Le systéme évolue forcément dans le sens de la formation de
Zn?* et de dihydrogéne gazeux. La comparaison des potentiels standard des deux couples mis
en jeu donnera la position de I'équilibre, a savoir si Iétat final est favorable aux produits ou si
I'état final est favorable aux réactifs.

EO(Zn?*/Zn(s)) << E°(H*/Hy(g)), la constante d’équilibre thermodynamique de
'équation de réaction Zn(s) + 2H* = Zn?* + Hy(g) est trés grande, la transformation est

donc trés favorable aux produits. La transformation est thermodynamiquement possible.
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Il faut tenir compte de la cinétique et tracer I'allure des courbes intensité-potentiel du systéme.
Le potentiel thermodynamique du coupleZn?*/Zn(s) sera calculé pour [Zn?*] = 1 umol - L'
et celui du couple H*/H,(g) sera assimilé au potentiel standard apparent (-0,06 pH). A ces
grandeurs devront étre rajoutées les valeurs des surtensions pour déterminer a quel potentiel la
courbe intensité-potentiel s’éloigne de I'axe des potentiels.

Les parties des courbes relatives aux réactions électrochimiques susceptibles de se produire étant
tracées, on cherche le point de fonctionnement du systéme, c’est-a-dire celui qui permet de
réaliser i, = —i_ et E, = E_.

Pour le couple H*/Hy(g),

i /

Eyormo(HT/Hy(g)) = -0,06 x6 = -0,36 V, /
la courbe relative a la réduction de H* sur Zn(s) > 20
Zn s’éloignera de I'axe des potentiels pour K

E = Epermo(H*/Hy(g)) + N zo(H*/Hy(8)) /

0 /-0,75 -0,36
=-036+(-0,75) = -1,11v. 4+ i —
Pour le couple Zn?*/Zn(s), o T o £V
Egrermo(Zn%*/Zn(s)) Ha(@) ¢ H*
= E%(Zn2*/Zn(s)) + 0,03log(10-6) '
=004 V. £
La surtension au dégagement du dihydrogene | U2 <
est trés importante sur le Zn. Le point de fonc- S
tionnement du systeme qui réalise i, = —i, g
avec £, = E_ est tel que i, = —i, = 0. La transformation est thermodynamiquement E
possible mais cinétiquement bloquée. g
d.
Il s’agit de Iabscisse du point de fonctionnement du systéme.

Le potentiel mesuré par rapport a Iélectrode standard a hydrogene (ESH) prend une

valeur comprise entre —1,11 V et -0,94 V.

2 a. Le fer est maintenant, en contact avec le milieu extérieur, il peut aussi étre oxydé.

En I’absence de dioxygene dissous, seule la réduction de I'eau est envisageable :

2H*+2e” — Hy(g).

z Zn%* +2e”
Pour ce qui est de 'oxydation, on peut avoir : n(s) > Zn + 2 .
Fe(s) — Fe2* + 2e-

b. Pour le couple Fe?*/Fe(s),

Ey omo(Fe?*/Fe(s)) = E°(Fe?*/Fe(s)) + 0,03log(10-6) = -0,62 V.

Pour le couple H*/Hy(g), Ejermo(H/Hy(g)) = =0,06x6 = -0,36 V, la courbe rela-

tive a la réduction de H* sur Fe s’éloignera de I'axe des potentiels pour :

E = Eymo(HY/Hy(8)) + Mc re(H*/Hy(g)) = - 0,36 + (-0,25) = -0,61 V. ‘3 3
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i ’ ’
’ ’

’ I .
, Fe(s)—> Fe?

1 1
1 1
Zn(s) —— Zn** ,
1 1
! 1

1 1
1

1
o ;) -062, -0,36
----------- et =+ t
To-1,11 =094 <
-0,25 EW)
Ha(@) & —H* Ha(g) - H*
surZn / surFe

Les deux conducteurs métalliques étant en contact, ils prennent le méme potentiel. Le point de
fonctionnement du systéme doit aussi réaliser E(Zn) = E(Fe).

Le fer et le zinc étant en contact, on constate i

que le potentiel pris par le systéme est tel que Zn— Zre+
le zinc est une anode et que le fer est une )
cathode. La seule transformation électrochi- feor, ZnFe |- = === === === A

. . P en contact L7
mique qui peut se produire a la surface du fer -

est la réduction des ions H*, le fer est pro-
tégé de la corrosion.

E
Ecor, znre €N cONtact

+
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H,
2 suyr Fe

) 3 La solution n’est pas désaérée, la réduction du dioxygene dissous est a considérer.

2H* +2e” — Hy(g)

a. Sur les zones cathodiques, on peut avoir : .
Oy(d) +4H" +2e- - 2H,0

Sur les zones anodiques, seul le zinc est susceptible de s’oxyder Zn(s) — Zn?* + 2e".

b. Le dioxygene est un oxydant plus fort que les ions H*, P'oxydation du zinc par le
dioxygene est encore plus favorable thermodynamiquement. Aucune donnée relative a
la surtension cathodique du couple Oy (d)/H,O sur zinc n’est fournie, la corrosion du
zinc est thermodynamiquement et cinétiquement favorable.

Dans le cas d’une solution oxygénée, I'intensité de courant de corrosion est imposée par la hauteur
du palier de diffusion du dioxygeéne dans le milieu considéré et par la surface du métal en contact
avec ce milieu.

c. Sila tole est rayée accidentellement, le fer est une zone cathodique a la surface de laquelle
se produit la réduction du dioxygene dissous. Cette réduction consomme les ions H* et rend
le milieu basique. Le zinc est une zone anodique, le zinc se corrode et libére dans le milieu
des ions Zn?* qui précipitent aux voisinages des zones cathodiques.
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en conclusion

* En milieu acide désaéré, la corrosion du métal est couplée a la réduction des ions H*.

* En milieus acide aéré, la corrosion du métal est couplée a la réduction du dioxygene
dissous.
* Si deux piéces métalliques de nature différente sont en contact, elles prennent le

méme potentiel.
——m—
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s’entrainer

20 min

7

Le fer blanc (d’apres ESIM )

> Corrigé p. 321

Les réponses attendues sont qualitatives.

1. Lutilisation principale de ’étain est I'étamage :
une boite de conserve en fer blanc est formée
d’une tole de fer recouverte d’'une mince couche
continue et étanche d’étain.

a. Comment peut-on réaliser 'étamage du fer ?

b. En I'absence d’étamage, comment se compor-
terait une conserve en fer vis-a-vis d’une solution
aqueuse alimentaire ? Expliquer alors le phéno-
mene de gonflement de la boite.

2. La solution aqueuse alimentaire contient en
général des complexants organiques. Dans ce cas
les ions stanneux Sn?* éventuels sont complexés,
ce qui se traduit par une trés faible concentration
d’ions libres dans le milieu. On raisonne sur une
boite de fer blanc.

a. Expliquer alors pourquoi en cas de rayure acci-
dentelle de la boite mettant a nu le fer sous-jacent,
I’étain joue le role d’anode sacrificielle et assure la
protection cathodique du fer.

b. En réalité, la corrosion de I’étain s’arréte tres
vite car il se recouvre d’une couche superficielle
de SnO qui lui évite une attaque en profondeur.
De quel phénomene s’agit-il ?

8)

Magnésium en solution aqueuse
(d'aprés Mines)

15 min
> Corrigé p.322

Le diagramme potentiel-pH du magnésium est
tracé ci-dessous pour une concentration de travail
¢, = 102 mol - L-1.

E(V)

9,5

pH

Mg?* Mg (OH),(s)

-2,42

Mg(s)

Chimie MP, PT -© Nathan, Classe prépa

1. Définir les termes corrosion, immunité, passi-
vation. Indiquer dans quelle(s) zone(s) du dia-
gramme intervient chacun de ces phénomenes.

2. Déterminer le potentiel standard du couple
Mg?** /Mg d’aprés le diagramme potentiel-pH.

3. Calculer le produit de solubilité K de I’hydro-
xyde de magnésium Mg(OH),.

Une canalisation en fonte (alliage a base de fer) est
enterrée dans le sol. Pour la protéger de la corro-
sion, on la relie a une électrode de magnésium elle
aussi enterrée.

sous-sol

canalisation
en fonte

magnésium

4. La canalisation en fonte est-elle ainsi protégée
de la corrosion et, si oui, comment s’appelle ce
mode de protection ?

On donne E°(Fe?*/Fe) = —0,44 V.

5. Quel role joue I'électrode de magnésium : est-
elle anode ou cathode ? Pourquoi ? Ecrire la demi-
équation électronique correspondante.

6. Exprimer la durée de vie ¢ d’une électrode en
fonction de sa masse m, de I’intensité du courant
de protection / de la constante de Faraday F et de
la masse molaire du magnésium.

),

Etude expérimentale de la corrosion
On utilise une solution A qui est une solution d’acide
chlorhydrique molaire a laquelle ont été ajoutées
quelques gouttes de ferricyanure de potassium
K;3Fe(CN)g et une solution B qui est une solution a
3 % de chlorure de sodium qui contient, en outre, un
peu de ferricyanure de potassium K;Fe(CN)g et
quelques gouttes de phénolphtaléine.

30 min
> Corrige p. 322

1. Dans un bécher contenant la solution A, on
introduit 2 tiges métalliques, une tige de fer (1) et
une tige de cuivre (2), qui sont reliées a un voltme-
tre de haute impédance. On constate :
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* I'existence d’une différence de potentiel d’envi-
ron 0,5 V, la tige (2) étant le pole positif ;

* I'apparition de petites bulles au voisinage de la
tige (2) et d’une coloration bleue au voisinage de
la tige (1).

a. Déduire de ces faits expérimentaux, les réac-
tions électrochimiques qui se produisent au niveau
des conducteurs métalliques.

b. Quelle est la tige susceptible de disparaitre ?

c. Lattaque est-elle plus rapide si les deux tiges
sont reliées ou séparées ?

On donne
n.(H*/H,(g) sur Cu)| < n.(H*/H,(g) sur Fe)
c 28 c o8

2. Deux béchers séparés 1 et 2 contiennent tous
les deux la solution B. On relie les solutions par un
pont salin. Dans chaque bécher est plongée une
tige de fer ; les deux tiges sont reliées a un voltme-
tre de haute impédance. Dans le bécher 1, on fait
barboter du dioxygeéne ; on constate I'apparition
d’une différence de potentiel (environ 1,54 V), le
pole positif étant la tige plongée dans le bécher 1 ;
si on cesse de faire barboter le dioxygene, la diffé-
rence de potentiel diminue et s’annule rapidement.
a. Ecrire les réactions électrochimiques qui se
produisent au niveau des conducteurs métalliques.

b. Quelles sont les colorations éventuelles qui
apparaissent dans les béchers 1 et 2 ?

c. Enoncer une proposition décrivant le phéno-
mene observé.

3. On immerge une plaque de fer dans la
solution A. On fait barboter au voisinage d’une
extrémité de la plaque un courant de dioxygene.
Quelle(s) coloration(s) observe-t-on ? Quelle partie
de la plaque sera corrodée ?

4. On place, sur une plaque de fer parfaitement
polie, une grosse (2 cm de diametre) goutte de
solution A. On observe au bout de quelques minu-
tes des colorations.

Décrire la goutte en justifiant les colorations.

5. En quel endroit la coque en acier d’un navire
voguant sur les océans est-elle corrodée ?

6. Certaines parties métalliques en laiton (que 'on
assimilera a du cuivre) sont fixées sur la coque.

a. Quelle est leur influence sur la corrosion de la
coque ?

b. Que se passe-t-il si on fixe sur la coque des
blocs de zinc ?
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corrigés

Tester ses connaissances

‘ 101. Pour le couple Fe3* + e~ = Fe2*, laloi de Nernst s’écrit i

0 [Fe3+]
E = B e+ 006l0g( o) 2
Fe?+ Fed+ k[Fe]
Soit £ = 0,77 + 0,0610g(w) - 071 V. 0
0,10 . 0,71 EV)
Puisque 'oxydant et le réducteur sont des espéces en solution, on aura un k'Fe™ Fe* Fe
palier de diffusion pour loxydation de Fe?* et pour la réduction de Fe3+.

Remarque : siles constantes ket £ ont des valeurs voisines, la hauteur du palier de réduction devrait étre 10 fois
plus petite que celle du palier d’oxydation puisque I'oxydant (Fe3*) est 10 fois moins concentré que le réduc-
teur (Fe2*).

2. Pour le couple Cu?*+2 e = Cu(s), la loi de Nernst s’écrit i

E= B\ o+ #log([cu%]). oL o

Soit £ = 0,34 +0,0310g(0,10) = 0,31 V. 0 0,31 E(V)
Puisque Cu?* est une espéce en solution, on aura un palier de diffu- 4c2

sion pour la réduction de Cu?*. Par contre, aucun palier ne sera Cu Cu*

observé pour 'oxydation du cuivre métallique.

D 111 Pour I'oxydation de I’eau, on tient compte du couple Oy/H,O: Oy(g)+4 H*+4 e~ = 2 HyO. Laloi
de Nernst s’écrit Ey,ermo, 0 = EOOZ/HZO + ()’Ltﬁlog([H‘f]“(FofD.

A pH=5,0 et lorsque Po, = 1bar, on trouve Epeme ox = 1,23-0,06x5 = 0,93 V. En tenant compte
d’une surtension de 0,50 V pour 'oxydation de ’eau, on observe un dégagement de dioxygene a partir de
Ep, = Epermo.0x +Ma = 0,93+0,50 = 1,43 V (on a bien + 0,50 V car il s’agit d’une oxydation).

Puisque la solution est désaérée, on n’a pas a tenir compte de la réduction du dioxygene dissous.
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Pour la réduction de ’eau, le couple qui intervient est, en milieu acide, H*/Hy: 2 H*+2 e~ = Hy(g). Laloi
2 <
de Nernst s’écrit Eermo Red = E?{+/H2+¥log [I;+] . A pH=50 et lorsque Py = 1bar, on trouve
H,
(#)
Eermo red = 0-0,06x5 = -0,30 V.

En tenant compte d’une surtension de 0,20 V pour la réduction de I'eau, on observe un dégagement de dihy-
drogéne pour un potentiel inférieur & Egq = Egyermo, Rea ¥ Ne = —0,30-0,20 = -0,50 V (On a bien —0,20 V
car il s’agit d’une réduction). On obtient alors :

i
H,0 0,
-050 -0,30 M
0 ‘Tﬁ 0,93 1,43 E(V)
H, H,0

2. En présence de dioxygene, il faut tenir compte de la réduction de O,. Avec une surtension de 0,10 V pour
la réduction de O,, la réduction apparait pour un potentiel inférieur 2 0,93 - 0,10 = 0,83 V.
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Celle-ci met en jeu une espéce en solution, on doit alors s’attendre a un palier de diffusion. Lorsqu’on atteint la
courbe de réduction de H*, P'intensité peut a nouveau fortement varier.

i
H,O o,
n n
-050  -0,30 083 _ °| I
0,93 1,43 E(V)

D 12 ;

) Cu Cu?+

ICO(

0 E
_icor H2 H*
syf Cu

1. En présence d’un acide a anion non oxydant (comme HCl ou H,S0,), l'oxydant est H*. On doit rendre
compte du fait que 'intensité d’oxydation (ou de corrosion ici) i, doit étre importante pour le fer et nulle pour

le cuivre.

] 13Réponse b. Dans le cas d’'un acide oxydant tel que 'acide nitrique, la corrosion du métal s’accompagne d’un
dégagement de monoxyde d’azote NO(g) qui s’'oxyde spontanément a I’air pour donner des fumées rousses.

] 14Réponse a. En milieu neutre, la corrosion du fer ne peut étre couplée qu’a la réduction du dioxygene dissous.
En I’absence de dioxygene dissous, il n’y aura pas de corrosion du fer.

] 15Réponse a. Quand deux métaux de nature différente sont en contact, la corrosion est accrue sur le métal
le moins noble, le métal le plus noble se comporte en cathode et est ainsi protégé. On sacrifie le métal le moins
noble qui est oxydé plus rapidement et on réalise une protection cathodique du plus noble.

D 16 j
! 1
Zn—+ Zn* Fe - Fe?*
’
Ecor, Fe seul

Icor, ZnFe en contact

’gor, Fe seul
Icor, zn seul

0

E, cor, ZnFe en contact
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corrigés
e ————————————

E o 70Fe en contact < Ecor, Feseul PAr contact avec Zn, le fer a maintenant un potentiel qui correspond a son
domaine d’immunité. Seule la réduction de H* peut avoir lieu a sa surface. Il se comporte comme une cathode.
En contrepartie, le zinc se comporte comme une anode. La corrosion du zinc est accélérée. Le zinc est sacrifié.

. 1 7 i 1
1
7/
M(s) —> M+ H,0 —— O,
7/

. 1
ICOT -------------- ! ECOI’ 1
’ / 1

7’ 1

- 7 /
° H,0 i 0, E(V)
H, i—H,0
s.nrM

Dans le cas de O, dissous, 'oxydant est présent en solution en concentration limitée ; la courbe de réduction
présente alors un palier de diffusion et c’est la hauteur de ce palier qui va imposer I'intensité de corrosion.

D 18Le dépot d’une couche de zinc peut étre réalisé :
* par galvanisation : on plonge les piéces ou les toles a traiter dans du zinc fondu.
° par électrozingage. On réalise, pour cela, la réduction
Zn?* +2e~— Zn(s) sur la piece a zinguer. Celle-ci doit
jouer le role de cathode. Les électrons doivent arriver a cette
électrode depuis le circuit extérieur. Il faut donc brancher le
pole négatif du générateur sur la piece métallique que I'on Zn(s)

7 : trés pur piéce a zinguer :
souhaite recouvrir.

Zn?* + 2e” — Zn(s)

solution Zn2*
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Savoir appliquer le cours

b 1 La corrosion du fer en milieu acide chlorhydrique peut i
s’expliquer par le tracé des courbes intensité-potentiel Fe —{- Fe?*

ci-contre.
La courbe relative a la réduction de H* s’éloigne de I’axe dAggime"tat'on Iy
cor

des potentiels a partir du potentiel
E = —0,06pH + 1 (H*/Hy(g)) avec 1, < 0.
Quand le pH diminue, la courbe relative a la réduction de o ] 2

H~ se déplace vers la droite, I'intensité de courant de cor-
rosion augmente.

Ecor

“leor £

Comme la vitesse de corrosion est proportionnelle a Ay "
. Lz . N N s 2
Pintensité de courant de corrosion, la vitesse de corrosion H i ur Fe
2 ¢ g
augmente. surFy

Diminution du pH
D 2 1. Lavitesse d’usure est I’épaisseur ¢de métal corrodé par unité de temps : v, = Ait .
Pendant une durée At, la charge électrique mise en jeu est Q = i, At.

oo AL

Cette charge électrique correspond a I'’échange d’une quantité d’électrons et a 'oxydation d’une quantité
icorAt

2F

de zinc car cette oxydation met en jeu deux électrons.
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loorAL

o ALM(Z.
F M(Zn) ; cela correspond a un volume V = m(Zn) _ beor (Zn)

p(Zn) = 2Fp(Zn)

La masse de zinc consommée vaut alors
de zinc.
Si S désigne la surface du métal et ¢ ’épaisseur de la couche corrodée, on a aussi V' = ¢S. Il vient :

icorAtM(Zn) _ ¢ _ icorM(Zn)
2Fp(Zn) At~ 9FSp(Zn)

lewM(Zn) _ joouM(Zn)
2FSp(Zn) _ 2Fp(Zn)

SOit | ¥ ge =

_0,12:10% x 65,4
uswe™ 9 % 96 500 x 7,1
10*: .5, = 1800 pm - an-!. Cela correspond a une corrosion peu active.

2. AN.: v =5,7-10"%cm -s~! ; soit en multipliant par 365 x 24 x 3 600 et en multipliant par

3 1l vaut mieux choisir les poteaux en fer recouvert de zinc. En effet, le fer est plus noble que le zinc, en cas de
rayure accidentelle, le fer sera encore protégé. La partie du fer mise a nue se comportera comme une cathode a
la surface de laquelle la seule transformation possible sera la réduction du milieu corrosif. Le zinc, métal moins
noble sera corrodé.

Si vous choisissez des poteaux en fer recouvert de nickel, en cas de rayure accidentelle, la situation est rapide-
ment dramatique. Le fer, métal moins noble que le nickel, est fortement corrodé car il est en contact avec un
meétal plus noble. Par ailleurs, le fer montre maintenant des zones d’accessibilité différentes au dioxygene ce qui
amorce une corrosion caverneuse.

S’'entrainer

, 1 1. a. On peut réaliser le dépot par électrolyse d’une solu- iA ,

tion d’ions stanneux Sn?*, la piéce a recouvrir étant la
cathode.

. . . Ecor. Fe seul
b. On cherche le point de fonctionnement du systéme, celui 2%
. 0 . i P
pour lequel i, z, = —i. . On aalors i.,, non nul. ERREN (secocsssoasss s
En 'absence d’étamage, il y aurait corrosion du fer. =
) 0 . E

Cette corrosion s’accompagne d’'un dégagement de dihydro-

gene d’ou le gonflement de la boite.

H2<—F,'iH+

2. a. Le fait que Sn joue le role d’anode sacrificielle montre que la courbe relative a 'oxydation de I’étain se situe a
gauche de celle de 'oxydation du fer. Si la boite est rayée accidentellement et que le fer est mis a nu, on se retrouve
dans la situation de deux métaux de nature différente en contact (corrosion galvanique). On cherche le point de fonc-
tionnement du systéme, celui pour lequel i, = —i_ et By, = Eg,.

i

Icor, SnFe en contact

Icor, Fe seul

1 1
Sn—=5 Sn**  Fe ' Fe?*
4

’ E

v 4 cor, Fe seul
’ 4
-
- _
—~Eoandbaco

0

E

E, cor, SnFe en contact

+

Hp <i—H
spir Fe
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On constate que le fer se comporte alors en cathode : il s’agit bien d’une protection cathodique. En contrepartie, Sn
est corrodé, c’est une anode sacrificielle.
b. Il s’agit du phénomeéne de passivation.

2 1. La corrosion est le phénomene par lequel le métal (ou I’alliage) subit de la part de son environnement une oxy-
dation en ions métalliques, éventuellement complexés. Ce phénomene intervient dans le domaine de prédominance
de I'ion Mg?".

Limmunité correspond a une stabilité thermodynamique du métal (ou de Ialliage) dans le milieu étudié. C e phéno-
mene intervient dans le domaine d’existence de Mg(s).

La passivation est le phénomeéne par lequel le métal (ou alliage) est oxydé par 'environnement en un oxyde ou un
hydroxyde insoluble. Ce phénomene intervient dans le domaine d’existence de Mg(OH)y(s).

2. Pour cette détermination, il suffit de considérer la frontiere entre Mg?* et Mg(s). Il s’agit d’une frontiére
soluté/solide et par convention sur la frontiére la concentration du soluté est égale a la concentration de tracé.
On a donc en écrivant la loi de Nernst pour le couple Mg?*/Mg(s) : Mg?* + 2 e~ = Mg(s) :

E; = E°(Mg?**/Mg) + %ﬁlog([MgQ*]f) < |E°(Mg?>*/Mg) = E;-0,03log([Mg**]y).

AN.: E°(Mg?*/Mg) = -2,42 - 0,03log(10-?) ; E°(Mg?*/Mg) = -2,36 V.
3. Pour cette détermination, il suffit de considérer la frontiere entre Mg?* et Mg(OH),. Il s’agit d’'une frontiére
soluté/solide et par convention sur la frontiére, la concentration du soluté est égale a la concentration de tracé.
Sur la frontiere, ’équilibre chimique est réalisé, on a donc Q, = [Mg2+]f[HO‘]? = K..
Par ailleurs, [Mg?*]; = 10-2 mol - L-! et pH; = 9,5 < [HO"]; = 104> mol - L-!. AN.: K; = 10-11,
4. E°(Mg?+/Mg) < E°(Fe?*/Fe), le magnésium est un métal moins noble que le fer : la canalisation en fonte est
ainsi protégée de la corrosion. Il s’agit d’une protection cathodique par anode sacrificielle.
5. Délectrode de magnésium est une anode. Le magnésium est donc oxydé suivant la demi-équation rédox :
Mg(s) = Mg?t+2 e".

6. Pour une mole de magnésium consommé, deux moles d’électrons sont nécessaires donc une charge de 2F

m

m
On a donc QFM =Ilts |t = QFM_(I\Tg)I—

)' 3 1. a. La formation de bulles de gaz au voisinage du cuivre traduit la formation de dihydrogeéne gazeux qui résulte

322 ‘

de la réduction des ions H* suivant la demi-équation rédox ’ 2H* +2e~— Hy(g).

La coloration bleu témoigne de la formation des ions Fe?*. Au niveau de I’électrode (1) se produit :

’ Fe(s) — Fe2t + 2e- ‘

b. Cest la tige en fer qui est susceptible de disparaitre.
c. Tragons les courbes intensité-potentiel relatives au systeme étudié.

E

cor, Fe seul

’cor, FeCu couplés

Icor, Fe seul

0

Hze;"

Chimie MP, PT -o Nathan, Classe prépa
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Le point représentatif du systéme est tel que E(Fe) = E(Cu) et i, = —i.. On constate que ¢y, pecu couplés > Lcor, Fe seul-
Lattaque du fer est plus rapide si les deux tiges sont reliées.

2. a. Le bécher (1) est le plus riche en dioxygene dissous et c’est la cathode siége d’une réduction. On a au niveau du

fer :| O,(d) + 2H,0 + 4e- — 4HO- |

Le bécher (2) est le siege d’une oxydation, on a : | Fe(s) = FeZt + 2e-.

b. Dans le bécher (1), le milieu devient basique, une coloration rose apparait.
Dans le bécher (2), une coloration bleu apparait par formation du bleu de Prusse KFe[Fe(CN);].

C. Les zones les plus oxygénées sont les zones les moins corrodées.
3. On observera une coloration rose a 'extrémité de la plaque la plus proche du barbotage du dioxygene et une colo-
ration bleu a ’opposé du barbotage.

4. La périphérie de la goutte se colorera en rose car c’est la partie la plus oxygénée. Le centre de la goutte se colorera
en bleu car c’est la partie la moins oxygénée donc la plus corrodée. Si on attend un peu plus longtemps, on verra
apparaitre en bordure de la coloration rose vers le centre de la goutte un précipité marron d’hydroxyde de fer(III).

5. Cest toujours le phénomene d’aération différentielle. La partie de la coque la plus corrodée est la moins oxygénée
C’est-a-dire la partie la plus profonde de la coque.

6. a. Le cuivre étant plus noble que le fer, sa mise en contact avec la coque va accroitre la corrosion de celle-ci.
b. Si on fixe des blocs de zinc sur la coque, ils joueront le role d’anode sacrificielle et protégeront la coque de la corrosion.
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