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Chapitre 1

Premier et second principes
appligués a la thermodynamique
des systemes chimiques

L’objectif de ce chapitre est de faire le lien entre les connaissances acquises en
thermodynamique physique et le cours de chimie. C’est donc I’occasion de revoir
quelques concepts fondamentaux : premier et second principes, variables usuelles,
fonctions d’état utiles pour le chimiste, notion de pression, extensivité et intensi-
vité, criteres d’évolution spontanée d’un systeme.

1 Les principes
1.1 Systéme et Univers

La thermodynamique a pour objectif I’étude de 1’échange d’énergie et de matiere

entre certaines parties de 1’Univers.

L’ Univers est I’ensemble de I’espace et de la matiere accessible a notre connaissance.

Nous privilégions parfois 1’étude d’une partie de I’Univers, que nous appellerons

systeme. Le reste de 1’Univers est I’extérieur du systeme.

Un systeme peut a priori échanger matiere et énergie avec le reste de I’Univers. Un

systéme isolé n’échange ni matiére, ni énergie. Un systeme fermé n’échange pas de

matiere mais peut échanger de 1’énergie.

Il existe plusieurs facons d’échanger de 1’énergie :

e par transfert thermique (flamme, résistance chauffante) ;

e par travail des forces de pression, que 1’on conseille désormais d’appeler trans-
fert mécanique (le systéme est, par exemple, un gaz contenu dans un récipient de
volume variable et un opérateur extérieur exerce une force qui se traduit par une
diminution de volume) ;
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e par travail des forces électriques appelé transfert électrique (charge d’un conden-
sateur qui stocke sous forme d’énergie électrostatique 1’énergie délivrée par un
générateur) ;

e par transfert électromagnétique (tout ou partie d’un rayonnement électromagné-

tique incident est transféré a la matiere).
Un systeme ouvert peut échanger matiere et énergie avec 1’extérieur.

1.2 Variables d’état et fonctions d’état
a) Variables (ou paramétres) d’état

La thermodynamique est une branche de la physique qui reconnait que le compor-
tement collectif d’un trés grand nombre de particules (dont 1’ordre de grandeur est
celui de la constante d’ AVOGADRO soit 10?2 mol™!) est en partie décrit par un tres
faible nombre de variables (quelques unités). Ces variables n’ont pas toutes la méme
origine ou le méme statut. Il est tres utile de les classer et de connaitre méme de facon
approchée leur signification physique. Nous réserverons de facon assez arbitraire le
nom de variable d’état & des grandeurs physiques assez facilement mesurables par des
appareils de mesure. Voici ci-dessous les principales, tout en reconnaissant d’emblée
que leur introduction est plus délicate que cela peut apparaitre a premiere vue.

e Le volume : cette notion est géométrique ; c’est la mesure de 1’espace euclidien
occupé par le systeme étudié ;

e la quantité de matiére : c’est une mesure du nombre de particules contenues dans
le systeme. Le chimiste utilise la mole comme unité (1 mol contient 6,02.107%3
particules) ; si le systeme est constitué de plusieurs especes chimiques, il faut pré-
ciser la quantité de matiere de chaque espece ;

e la pression : cette grandeur est nécessaire pour caractériser les échanges d’énergie
possibles entre sous-systemes ; ceux-ci étant d’une part la surface d’un solide et
d’autre part un fluide (liquide ou gaz);

e la température : nous nous contenterons pour 1’instant d’une approche relative-
ment intuitive qui admet ’existence d’une valeur commune d’équilibre a deux
sous-systémes qui sont en contact et en équilibre.

Description microscopique de la pression

La description microscopique de I’existence de la grandeur pression s’explique par
le fait que les particules de fluide n’occupent pas de position fixe dans I’espace. Ceci
se traduit par une action mécanique de ces particules sur les parois. Les particules de
fluide qui rebondissent sur la paroi subissent donc une force et selon le principe de
I’action et de la réaction, exercent une force sur celle-ci.

Dans le référentiel lié a la paroi, si le fluide n’a pas de mouvement macroscopique
par rapport a la paroi, la contrainte exercée est normale a la paroi et, en ’absence de
viscosité, la pression s’identifie a la force par unité de surface exercée sur la paroi
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(voir figure 1.1). La pression est une grandeur assez facilement mesurable au moyen
d’un manometre.

La pression est une grandeur profondément thermodynamique, c’est-a-dire liée au
fait que le systéme est constitué d’un tres grand nombre de particules et que la gran-
deur pression résulte d’une moyenne statistique des échanges de quantité de mou-
vement pour de trés nombreux chocs. Cette description microscopique justifie le mot
pression cinétique parfois rencontré pour décrire ce phénomene.

F(P,m) : force exercée
par la paroi sur la molécule

molécule
du gaz

—

F(P,m)

NNNN\N

C— Fm,P)

F(m,P) : force exercée
par la molécule sur la paroi

NNNN\N

Enceinte paroi

Figure 1.1 — Pression : échange de quantité de mouvement entre une molécule de gaz et la
paroi

Principe zéro

Pour la température, la mise en contact de deux corps formant un systeéme globa-
lement isolé se traduit par 1’existence au bout d’un temps suffisant d’une grandeur
commune aux deux sous-systémes, mesurables par des dispositifs expérimentaux ap-
pelés thermometres, et qui utilisent les variations de certaines propriétés des corps
purs ou des mélanges (masse volumique, résistance électrique, etc).

Cette constatation est connue sous le nom de principe zéro de la thermodynamique.
Il est bien siir insuffisant de définir une grandeur par I’instrument de mesure associé.
Ce point sera repris ultérieurement apres avoir introduit I’entropie. Cette introduction
reconnait simplement le caractere facilement repérable de la température.

b) Fonctions d’état

L’étude thermodynamique des systemes nécessite d’introduire des fonctions qui dé-
pendent des parametres d’état. Ces fonctions sont appelées fonctions d’état. Les
variations de ces fonctions dépendent de la variation des parametres d’état.

1.3 Extensivité et intensivité

Il est utile, en thermodynamique, de classer les grandeurs caractéristiques d’un sys-
teéme en deux catégories : les grandeurs extensives et les grandeurs intensives. Une
grandeur intensive est indépendante de la quantité de matiere du systéme. Citons par
exemple : la température et la pression.
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Définition

Une grandeur extensive est proportionnelle a la quantité de matiere contenue dans
le systeme.
Soit un systéme S obtenu par la réunion de deux sous-systemes S4 et Sp de méme
nature. La grandeur X est dite extensive si et seulement si :

X(S) = X(Sa U Sp) = X(Sa) + X(Sp)

A Dans la définition précédente, union ne signifie pas mélange. En effet, les deux sous-
systemes doivent étre de nature identique (méme composition, méme température, méme
pression). La notion de mélange s’applique a deux parties de I’'Univers qui initialement ne
sont pas identiques (par exemple le mélange d’eau pure avec de I'éthanol pur). Dans
ce cas, I'additivité des grandeurs extensives n’est pas du tout assurée (le volume aprés
mélange n’est pas égal a la somme des volumes avant mélange).

L’extensivité d’une grandeur n’est pas une évidence et I’ attribution de cette propriété

résulte souvent d’une approximation, en général trés bien vérifiée.

1.4 Premier principe de la thermodynamique

Ce principe traduit le principe de conservation de I’énergie.

a) Enoncé

Définition

Le premier principe de la thermodynamique postule I’existence, pour tout sys-
teme, d’une variable extensive E appelée énergie, qui est conservée lorsque le
systéme est isolé.

Il est utile de distinguer trois contributions a 1’énergie :
E = E¢n + Epot +U

E.in désigne 1’énergie cinétique macroscopique du systéme : elle est donc liée au
choix du référentiel d’étude ;

E, o désigne I’énergie potentielle macroscopique du syst¢éme. C’est, par exemple,
I’énergie potentielle de gravitation ;

la grandeur U désigne les énergies cinétique et potentielle microscopiques dues
aux particules constitutives de la matiere : le découplage entre une contribution
collective, macroscopique, liée au choix du référentiel d’étude et une contribution
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individuelle microscopique, n’est pas si simple a mettre en ceuvre. Chaque parti-
cule est en mouvement et posseéde donc une énergie cinétique ; les différentes par-
ticules sont soumises éventuellement a des forces de la part des autres particules
(dans un solide, dans un gaz réel). L’énergie potentielle dont dérivent ces forces
d’interaction contribue a la grandeur U. Celle-ci est appelée énergie interne.

b) Expression différentielle

Lorsque le systeme n’est pas isolé, le transfert d’énergie au systeme se traduit par une
variation de I’énergie E. Ce transfert peut se traduire par la modification de la vitesse
du centre de masse du systéme (contribution du terme E.j,), par la modification de
I’énergie potentielle (par exemple de I’altitude du centre de masse dans un champ de
pesanteur) ou par variation de 1’énergie interne U.

Nous nous placerons désormais dans le cas ol I’apport d’énergie se traduit par la
seule variation de U. Il existe différentes formes d’énergie s’échangeant entre le sys-
teme et le milieu extérieur :

1. Transfert mécanique (travail des forces pressantes du milieu extérieur)
Soit W le travail élémentaire des forces pressantes lié a une variation dV du

volume du systeme :
5W = — pext.dV

On remarquera que cette contribution se traduit par la variation d’un autre pa-
rametre extensif (ici le volume).

2. Transfert thermique (chaleur)
Il existe aussi (au moins) une autre possibilité de modifier I’énergie interne du
systéme, sans modifier le volume. Ceci est obtenu par un transfert thermique
et peut correspondre a une augmentation de température.

3. Autres formes d’énergie
Des systemes thermodynamiques peuvent échanger d’autres formes d’énergie
avec I’extérieur. Nous noterons W’ ces contributions élémentaires a la va-
riation de 1’énergie interne. Si le systeme étudié est une pile connectée a un
générateur de force €lectromotrice Egey, le travail élémentaire fourni par le gé-
nérateur au systeme lorsque la charge traversée est dg est :

W' = Egen.dg.
De facon générale ces contributions élémentaires s’écrivent :
SW' = A;.dyx

ol A; est une force généralisée et dx; la variation infinitésimale d’une grandeur ex-
tensive, grandeur dite conjuguée de la force généralisée A;. Malgré son nom, une
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force généralisée n’est pas nécessairement homogeéne & une force (grandeur inten-
sive). L’expression différentielle du premier principe s’écrit donc :

dU = W + 8Q + W'

RSN Les différentes notations doivent étre utilisées a bon escient :

e la notation d est réservée a la différentielle d’une fonction d’état. dX représente la
variation infinitésimale d’une grandeur X qui est une fonction d’état ;

e la notation & représente la variation infinitésimale d’une grandeur qui n’est pas une
fonction d’état (transfert mécanique, transfert thermique) ;

e la notation A représente la variation non infinitésimale d’une fonction d’état (entre

un état initial et un état final) ;

e la notation — est réservée a la dérivée partielle de la fonction d’état par rapport a
X
la variable x (il faut préciser la ou les variables bloquées lors de cette opération).

Ce n’est pas un infiniment petit.

1.5 Second principe de la thermodynamique

C’est un principe d’évolution qui rend compte de 1’évolution des systémes ther-
modynamiques (sous des contraintes extérieures fixées) vers des états particuliers
appelés états d’équilibre.

a) Enoncé

Définition

Pour tout systéeme isolé, il existe une fonction d’état extensive qui ne peut que
croitre. Cette grandeur, notée usuellement S, est appelée entropie.

Les états d’équilibres des systemes isolés sont ceux correspondant a I’entropie maxi-
male. On admettra que I’ensemble de 1’Univers est isolé et qu’il suffit, pour étudier
un systéme non isolé d’appliquer le principe précédent a I’ensemble :

{ systeme U extérieur } = Univers.

b) Expression différentielle

Soit un systeme fermé en contact avec I’extérieur. La variation infinitésimale d’en-
tropie du systéme s’écrit comme la contribution de deux termes :
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dS = 6.5 + &S

&.S est I’entropie d’échange, due a I’existence de transferts thermiques :

o
55 = 22
Text
ol 6Q est le transfert thermique recu a travers la paroi limitant le systéme de 1’exté-
rieur et iy la température de cette frontiere. Le terme de création d’entropie 0;S est
positif ou nul (I’égalité correspond aux transformations réversibles) :

65>0

c’est sous cette forme que nous écrirons souvent le second principe. Le terme d’en-
tropie d’échange est de signe quelconque.

c) Transformations quasi-statiques, transformations réversibles

La thermodynamique que nous étudions ici est essentiellement une théorie des états

d’équilibre et des transformations qui font passer le systeme d’un état d’équilibre

initial vers un état d’équilibre final aprés modification de contraintes extérieures ou

d’un état initial hors-équilibre vers un état final d’équilibre.

Parmi toutes les transformations possibles, certaines sont particulierement impor-

tantes : il s’agit des transformations quasi-statiques et des transformations réver-

sibles :

¢ transformations quasi-statiques : une transformation quasi-statique est une trans-
formation au cours de laquelle le systeéme passe par une suite d’états d’équilibre
infiniment proches avec le milieu extérieur ;

¢ transformations réversibles : un systéme subit une transformation réversible s’il
revient a son état initial quand on décrit une transformation quasi-statique suivie
de la transformation quasi-statique décrite dans le sens opposé.

Ces deux définitions sont illustrées et éclairées par les exemples suivants.

Transformations mécaniquement irréversibles
Soit un cylindre placé dans un champ de pesanteur, d’axe vertical et fermé par un
piston mobile de masse my, se déplacant sans frottement (voir figure 1.2). Le cylindre
contient un gaz parfait. Les parois du cylindre et le piston sont supposés athermanes
(pas de transfert thermique).
Soit pg la pression extérieure. La pression initiale dans le cylindre est donc :

mog

P1:P0+T-
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On pose en une fois une masse m sur le piston. A 1’évidence, la transformation n’est
pas quasi-statique car au début de la transformation, la pression intérieure est p;
tandis que la pression extérieure est p, avec :

mg

p2:pl+?-

La différence entre les deux pressions se traduit par I’existence d’une force non infi-
nitésimale qui se traduit par une accélération du piston.

Masse my o D D

g P1 P2

a) transformation irréversible

Masse my D

+dm +dm

b) transformation réversible

Figure 1.2 — Exemple de transformation (a) irréversible par modification brutale d’une
contrainte extérieure et (b) réversible par modification quasi-statique d’une contrainte exté-
rieure

Transformations thermiquement irréversibles

Un bloc métallique porté a une température uniforme 77 est plongé dans de 1’eau
de température uniforme Ty avec (T; — Ty)/Tp non négligeable devant 1. Le sys-
teme évolue vers la température uniforme 7. Cette évolution est non-quasi-statique
(donc non réversible) car il y a une différence non infinitésimale de température a la
frontiere systeme/extérieur.

Pour effectuer une transformation réversible, la condition nécessaire qui doit €tre
remplie est le caractere quasi-statique de la transformation. Dans le cas de la masse
posée sur le piston, effectuer la transformation de fagon quasi-statique, c’est ajouter
des incréments de masse dm tels que dm/my < 1 avec X dm = m. Dans le cas du
bloc métallique porté a la température finale 73, il est possible d’imaginer une fa-
con d’agir qui serait réversible : considérons un tres grand nombre de thermostats de
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températures infiniment proches, le premier étant a la température 7 et le dernier a
la température T5. La transformation qui porte le bloc métallique de 77 a 75 s’effectue
par la plongée dans les thermostats successifs. Cette fois-ci la différence de tempé-
rature entre le systeéme et 1’extérieur est un infiniment petit (d7 /T < 1). Il suffit
d’inverser le sens de parcours des thermostats pour revenir a 1’état initial.

A Dans les propositions précédentes, les modéles de transformations réversibles pro-
posés apparaissent clairement comme des situations limites ou I'écart des parameétres
(entre la valeur du paramétre du systéme et le parameétre correspondant de I'extérieur)
est infiniment petit (dm tend vers 0, dT tend vers zéro). Ces modeles sont donc des si-
tuations idéales qui ne sont jamais rigoureusement atteintes dans les situations réelles.
Il n’en demeure pas moins que ces transformations permettent de calculer des variations
de fonctions d’état, variations qui ne dépendent pas du chemin suivi.

Il est important de se convaincre qu’une transformation quasi-statique n’est pas for-
cément réversible. Prenons pour illustrer cette affirmation le cas d’un ressort dont une
extrémité est fixe et I’autre soumise a 1’action d’un opérateur qui exerce une force de
module f.

Envisageons une transformation quasi-statique qui porte le module de la force de f;
a f>. Tant que le ressort reste dans son domaine d’élasticité, le retour a la contrainte
extérieure f; se traduit par un retour a I’état initial. En revanche, si au cours de la
transformation, on sort du domaine d’élasticité, le retour a f| ne rend pas le systeme
a son état initial, m&€me si la transformation est réalisée de maniere quasi-statique.

A longueur
A TETTO
7000000 :
’ZXXXXSG*O > force
f max

Figure 1.3 — Exemple de phénomene d’hystérésis : utilisation d’'un ressort en dehors de son
domaine d’élasticité

De fagon générale, les phénomenes dissipatifs (frottements visqueux, frottements so-
lides, effet JOULE, etc) et d’hystérésis sont source d’irréversibilité. Une transforma-
tion irréversible se traduit par I’existence d’une contribution §;S a la variation d’en-
tropie : la variation de I’entropie du systeme ne se limite pas au seul terme d’échange.
Nous verrons par la suite que la réaction chimique est aussi source d’irréversibilité.
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En résumé la création d’entropie est liée soit a une évolution non quasi-statique d’un
parametre, soit a I’existence de phénomenes dissipatifs ou d’hystérésis.

2 Les fonctions d’état utilisées
2.1 Energie interne et entropie

Il existe, dans la plupart des situations, au moins deux formes de transfert d’énergie
qui sont :
o le transfert mécanique dii aux forces de pression :

oW = —pext.dV

pour une transformation infinitésimale ;
e le transfert thermique, noté 6 Q pour une variation infinitésimale.
Le premier principe s’écrit alors :

dU = 80 — pex.dV

Dans le cas d’un générateur ou d’une pile électrique nous ajouterons le travail élec-
trique :
W' = Egen.dg

ol Egey, est la force électromotrice du générateur (ou de la pile). Dans ce cas le premier
principe s’écrit :

dU = 8Q — pext.dV + Egen.dg

L’application du second principe permet d’écrire :

dS = 80/Teu + &S

A Il est important de noter que les grandeurs énergie interne et entropie sont suppo-
sées définies méme en dehors de I'équilibre.

2.2 Autres fonctions rencontrées

Pour des raisons qui apparaitront clairement lors de 1’étude de 1’évolution des sys-
témes sous contraintes extérieures, il est utile d’introduire les fonctions suivantes :

e H : enthalpie H=U+ pV;

e [ :énergie libre ou énergie de HELMHOLTZ F = U — TS;

e G : enthalpie libre ou énergie de GIBBS G = H — TS.
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2.3 Notion de potentiels thermodynamiques
a) Energie potentielle

La notion d’énergie potentielle a été introduite en mécanique. Lorsque le travail des
actions mécaniques résultant d’une transformation (modification de la position géo-
métrique du systeme) est indépendant du chemin suivi (cas des actions conserva-
tives), il est possible d’exprimer le travail des actions mécaniques 6 Wygea comme
I’opposée de la variation d’une fonction scalaire de 1’espace appelée énergie poten-
tielle, notée E, selon :

SWméca = - dEp

Les positions d’équilibre mécanique correspondent alors aux parametres géométri-
ques autorisant les extrema d’énergie potentielle compatibles avec les contraintes
imposées. Par exemple, pour un point matériel se déplagant sans frottement sur une
trajectoire dans le champ de pesanteur —ge; , les positions d’équilibre correspondent
aux extrema (relatifs ou absolus) de la variable de position z. Les positions d’équilibre
stables correspondent aux minima. Cette notion se généralise en thermodynamique.
On appelera potentiel thermodynamique une fonction d’état qui, pour certaines
contraintes imposées par I’opérateur extérieur, tend vers une valeur minimale lorsque
le systeme atteint 1’équilibre thermodynamique. Il est nécessaire de classer les va-
riables définissant le systeéme en deux catégories :
e les variables qui peuvent étre fixées de I’extérieur, comme la température, la pres-
sion, le volume, et éventuellement, au moins de facon théorique 1’entropie ;
e les variables internes au systéme qui peuvent évoluer. Le cas qui sera couramment
rencontré est I’avancement d’une réaction chimique se déroulant dans le systeme.
Le choix du potentiel thermodynamique correspondant aux variables extérieures im-
posées permet donc de prédire 1’évolution du systéme lors de la variation spontanée
de la (ou des) variable(s) interne(s).

b) Cas d’un systéme évoluant a entropie et volume constants
L’écriture différentielle des deux principes conduit a :
00 = Tex-(dS — &S) etdonc: dU = Tx.dS — pext-dV — Toxi.6iS.

Pour un systeme évoluant a S et V fixés, dS = 0 et dV = 0. Ce qui donne :

dU = — Text.6:S

Le second principe impose :
6S >0

et donc lors de I’évolution du systeme U décroit. L’évolution est terminée, c’est-a-
dire I’équilibre est atteint lorsque U est minimale.
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c) Cas d’un systéme évoluant a entropie et pression constantes

Il est souhaitable ici d’utiliser le caractere constant de la pression a la place de la
valeur constante du volume. Afin de trouver la fonction qui joue désormais le rdle
équivalent de I’énergie interne dans le cas d’une évolution a entropie et volume fixés
(partie 11.3.1.), il est logique d’introduire 1’enthalpie dont la différentielle s’écrit :

dH = d(U + pV) = dU + V.dp + p.dV.
Dans le cas d’un systéme évoluant a pression extérieure fixée :
P = Pext = constante.
Nous en déduisons :
dH = Tx.dS — pext-dV — Texi.6S + V.dp + p.dV

soit :
dH = Text.dS - pext.dV — ’Text.aiS + Vdp + pex[.dV
dH = TudS — Toxe.8:S + V.dp.

Pour un systeme évoluant a entropie constante et a pression constante, dS = 0 et
dp = 0. Nous en déduisons la différentielle de I’enthalpie :

dH = — Text-5iS~

Le caractere positif ou nul du terme de création d’entropie impose donc que I’évolu-
tion du systeme dont la pression et 1’entropie sont constantes s’effectue a enthalpie
décroissante (dH < 0).

L’équilibre est atteint lorsque 1’enthalpie est minimale. L’évolution a pression ex-
térieure constante, avec égalité de la pression extérieure avec la pression intérieure
implique que la transformation est une succession d’équilibres mécaniques.

d) Cas d’un systéme évoluant a volume et température constants

Introduisons 1’énergie libre du systeme et sa différentielle :
dF = d(U — TS) = dU — T.dS — S.dT
dF = Tex.dS — pext.dV — Text. 6;S — T.dS — S.dT.

Comme par hypothese le systeme évolue a température constante égale a celle de
Pextérieur (T = Texe et dT = 0), 1l vient :

dF = — pex.dV — Text-(SiS

Comme le systeme évolue a volume constant (dV = 0) :
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dF - —Text.&S.

L’énergie libre F' est donc minimale lorsque le systeme atteint 1’état d’équilibre pour
un systeme évoluant a volume et température constants.

e) Cas d’un systéme évoluant a température et pression fixées

Introduisons 1’enthalpie libre G définie par :
G=U+pV -TS
et dont la différentielle s’écrit :

dG = d(U+pV — TS)
= TodS — pext.dV —Te.8S + p.dV + V.dp — T.dS — S.dT.

En tenant compte de 1’évolution a température constante égale a celle de I’extérieur
(T = T, dT = 0) et a pression constante égale a celle de I’extérieur (p = Pext,
dp = 0), ’expression de I’enthalpie libre s’écrit :

dG = — Tex.6S.

L’application du second principe dans ces conditions montre que 1I’évolution d’un
systéme sous pression et température fixées s’effectue avec décroissance de I’enthal-
pie libre. L’évolution a température extérieure constante, avec égalité de la tempéra-
ture extérieure avec la température intérieure implique que la transformation est une
succession d’équilibres thermiques.

f) Cas d’un systéme isolé

Ce cas, qui correspond en général a des contraintes extérieures rarement rencontrées
pour des systemes chimiques en évolution, se traite de fagcon tres simple. En I’absence
de transfert thermique, la variation d’entropie se limite au terme de création :

ds = 4.

Le second principe montre que dans ces conditions I’entropie croit et la fonction — §
est donc minimale a I’équilibre.

2.4 Caractere extensif des fonctions U, S, H, V, Fet G

Les fonctions énergie interne et entropie sont extensives. Le volume d’un systéme est
aussi une fonction extensive. Le produit d’une fonction extensive par une fonction
intensive (par exemple la température, la pression) est aussi une fonction extensive.
Donc les fonctions enthalpie, énergie libre et enthalpie libre sont aussi des fonctions
d’état extensives.






Chapitre 2

Le potentiel chimique du corps pur

Les systemes sieges d’une réaction chimique sont a I’évidence des mélanges (au
moins le réactif et le produit). Mais le préalable indispensable a 1’étude des pro-
priétés des mélanges est une connaissance approfondie des propriétés thermody-
namiques du corps pur.

Ce chapitre est consacré a 1’étude d’un corps pur soumis a une ou plusieurs
contraintes uniformes et a ses propriétés d’équilibre. Il est I’occasion d’introduire
deux notions essentielles en thermodynamique : le potentiel chimique et I’entropie
molaire absolue.

1 Description thermodynamique d’un corps pur

1.1  Quantité de matiere

Une propriété importante d’un systeme est la quantité de matiere qu’il contient.
L’unité de quantité de matiere du systeéme international est la mole (symbole : mol)
et fait partie des sept grandeurs fondamentales.

Définition

La constante d’AVOGADRO, notée Ny, est égale au nombre d’atomes de carbone
contenus dans 12 g de carbone 1§C. Une mole d’une espece chimique donnée est
constituée de N constituants élémentaires (atomes, molécules, ions ou associa-
tion d’ions).
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1.2 Grandeurs molaires

Soit Y une grandeur extensive quelconque (par exemple U, S, V, F, G, H). Cette
grandeur Y est proportionnelle a la quantité de matiere du systeme lorsque celui-ci
ne comporte qu’un seul constituant.

Soit n la quantité de matiere du systeme. Il est possible de construire pour une gran-
deur extensive Y quelconque, une grandeur intensive Yy, associée (grandeur molaire)
définie par :

Ym = Y/n.
Exemple : Un gaz parfait, dont ’équation d’état est pV = nRT, est de volume
molaire V, = — = —, soita T =298 K et sous la pression p = 1 bar :
n D
8,314 x 298
Vi = % =24.8.10" m*mol~! = 24,8 L-mol .

L ’eau liquide a, en revanche, un volume molaire de 18.10~2 L-mol~!, soit un milieu
environ mille fois plus dense.

1.3 Variables d’état

Une fois précisée la quantité de maticre présente dans le systtme a un seul consti-
tuant, de quelle information est-il nécessaire de disposer pour connaitre le compor-
tement thermodynamique du systeme ? Cela revient a connaitre les variables d’état
définissant le systeme. Il n’existe pas de réponse universelle a la question. Cela dé-
pend de la nature physique du systéme et du degré de précision souhaité.

Deux variables intensives sont en général suffisantes pour décrire les propriétés ther-
modynamiques de la plupart des corps purs usuels, en tout cas ceux utilisés dans la
plupart des réactions chimiques. Ces deux variables peuvent étre, par exemple, la
température et la pression. Ces deux parametres intensifs correspondent aux deux
formes d’énergie qu’échangent la plupart des systemes avec I’extérieur : transfert
thermique et transfert mécanique.

Notons que, pour un liquide ou pour un solide, la pression a peu d’influence sur
les propriétés thermodynamiques. Si la pression varie assez peu et si on se contente
d’une description approchée du systéme, une grandeur intensive associée a un corps
pur solide ou liquide ne dépend que de la température.

Ce choix de deux parametres intensifs est une approximation. Considérons de 1’eau
liquide. Cette matiere interagit faiblement avec les champs électrique et magnétique.
Comme les échanges d’énergie observés lors d’une variation du champ électrique ou
du champ magnétique sont_;[rés ia)ibles devant ceux mis en jeu pour élever la tempé-
rature de 1 K, I’action de E et B est en général négligée.
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1.4 Variables canoniques associées a une fonction d’état

Soit dU la variation infinitésimale de 1’énergie interne entre deux états d’équilibre
infiniment proches. En I’absence d’hystérésis et de phénomenes dissipatifs, cette va-
riation infinitésimale s’écrit :

dU = 60 + OW = 60wy + Wiy = T.dS — p.dV.

Si I’état initial et 1’état final sont deux états d’équilibre obtenus par variations infi-
nitésimales de parametres d’état extérieurs, le chemin qui passe de ’un a I’autre ne
peut étre que parcouru de facon réversible pour le systeme s’il n’existe pas de phéno-
mene d’hystérésis. Afin de s’affranchir du caractere extensif des variables U, SetV,
divisons par n, la quantité de matiere du systeme :
dUu ds dv
— T— — p.—
n n n

soit :

dUp = T.dSm — p.dVin.

L’énergie interne molaire Uy, dépend a priori de deux variables intensives que nous
noterons o et 3. Remarquons alors que, parmi les cinq grandeurs Uy, S, Vi, T et
p, deux servent de parametres d’état et nous disposons de la relation différentielle
issue du premier principe qui relie dUp,, dSy, et dVy,, qui est la relation établie précé-
demment. Pour connaitre les autres variables, il est donc nécessaire de compléter la
description par la donnée a priori de deux autres équations. Celles-ci peuvent étre :
e p(Vm,T) équation d’état;

e U, (T,Vy) équation de 1’énergie.

Néanmoins, un choix judicieux permet de diminuer le nombre d’équations néces-
saires. En effet, si on connait I’énergie interne molaire Uy, (Sm, V) en fonction des
variables Sy, et V,, la relation liant dU,,, dSy, et dV,, montre :

~ \ 95 /)y, T

Les variables Sy, et Vy, sont pour cela appelées variables canoniques (ou variables
naturelles) associées a la grandeur énergie interne molaire U,. La donnée de
Um (Sm, V) contient I’ensemble de I’information thermodynamique relative au corps
pur étudié.
Pour établir les variables canoniques associées a une fonction d’état, il suffit d’écrire
la différentielle de cette fonction : les éléments différentiels apparaissent alors claire-
ment comme les variables naturelles associées a la fonction d’état.
Pour I’énergie libre :

F=U-TS
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ce qui donne pour les grandeurs molaires associées :
Fn = Uy — T.Sn et donc : dfy, = dUy — T.dSy — Sy .dT
ce qui donne apres simplification :
dfyy = — p.dVy — Sp.dT.

L’énergie libre molaire a donc les variables canoniques Vi, et 7.

Pour I’enthalpie :

H=U+ pV et H, = Uy + pVn

dH, =T.dS,, — p.dVy + p.dVy + Viydp = T.dSy, + Vin.dp.

L’enthalpie molaire a donc les variables canoniques Sy, et p.

Pour I’enthalpie libre :
G=U+pVv —-TS et Gn = Un + pVm — TSn.
Ainsi la différentielle de I’enthalpie libre molaire s’écrit :
dGy = dUy + p.dVy + Vindp — T.dSy, — Sp.dT = Vin.dp — Sp.dT.

Seule I’enthalpie libre a ses deux variables canoniques qui ne sont que des grandeurs
intensives : la température et la pression.

2 Cas d’un systéme ouvert
2.1 Introduction au potentiel chimique du corps pur
Jusqu’a présent, seuls les systemes fermés, sans réaction chimique, ont été étudiés.

Si le systéme est ouvert (sans réaction chimique), le fait d’étudier une grandeur ex-
tensive qui dépend obligatoirement de la quantité de matiere du systéme invite a
considérer celle-ci comme une nouvelle variable a laquelle il sera logique d’associer
une variable intensive conjuguée.
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Définition

Pour un systéme a un seul constituant (corps pur) pouvant échanger de la matiere
avec ’extérieur, le potentiel chimique, noté usuellement (* pour un corps pur,
traduit le caractere extensif de la fonction d’état énergie interne. Il est défini de la
facon suivante :

dU = T.dS — p.dV + u*.dn

(o
o= on sV

ou n est la quantité de matiere contenue dans le systeme. Par définition, le poten-
tiel chimique est une grandeur intensive.

soit :

2.2 Premieres conséquences

Il est possible, en utilisant les relations existant entre les fonctions d’état U, H, F,
G, S et les parametres d’état T, p et V d’exprimer le potentiel chimique a partir des
fonctions H, F et G.

Relation entre pu* et H
A partir de la définition de ’enthalpie H = U + pV, la différentielle de 1I’enthalpie
s’écrit :

dH =dU +p.dV+V.dp=T.dS — p.dV + u*.dn + p.dvV + V.dp

soit :
dH = T.dS + V.dp + u*.dn

et la relation différentielle liant u* et H est donc :

. (0H
o on S,p'
Relation entre u* et F

A partir de la définition de I’énergie libre F = U — TS, 1a différentielle de 1’énergie
libre s’écrit :
dF = dU — TdS — SdT = T.dS — pdV + u*.dn — T.dS — S.dT

soit :
dF = —SdT — p.dV + u*.dn

et la relation différentielle liant u* et F' est donc :
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L (oF
= o v

Relation entre u* et G
A partir de la définition de I’enthalpie libre G = U + pV — TS, la différentielle de
I’enthalpie libre s’écrit :

dG = dU+pdV+Vdp — SAT — T.dS =
T.dS — pdV + u*.dn + pdV +V.dp — S.dT — T.dS

soit :
dG = — 8dT + Vdp + u*.dn

et la relation différentielle liant u* et G est donc :

(%0
=\ Ty

A Il faut noter, dans les relations établies ci-dessus, I'importance cruciale de la nature
des variables bloquées lors de I'opération de dérivation partielle.

2.3 Potentiel chimique et grandeurs molaires

Les fonctions d’état U, H, F et G sont extensives et dépendent donc de trois para-
metres d’état (les deux pour les systemes usuels a un seul constituant, plus un qui
traduit le caractere extensif de ces fonctions d’état). Il est possible de choisir, outre la
quantité de matiere contenue dans le systeéme pour traduire ce caractere extensif, les
variables canoniques associées a chaque fonction d’état. Nous considérerons donc les
quatre fonctions d’état suivantes associées a leurs variables naturelles :

U(s,v,n); H(S,p,n); F(T,V,n) et G(T,p,n).

En revanche, les grandeurs molaires étant intensives, elles ne dépendent que de pa-
rametres intensifs : en particulier, elles ne dépendent plus de n. Il est donc cohérent
d’associer les variables correspondantes aux grandeurs molaires construites a partir
des fonctions d’état U, H, F et G :

U (Sm, V) pour I’énergie interne molaire ;

Hy(Sm, p) pour I’enthalpie molaire ;

Fin(T, Vi) pour I’énergie libre molaire ;

G (T, p) pour I’enthalpie libre molaire.
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Il apparait clairement, si on pense a écrire 1’enthalpie libre du systeme ouvert sous la
forme :

G(T,p,n) = n.Gn(T,p)

G
(an> . - Gm(Tap)

et le potentiel chimique s’identifie a I’enthalpie libre molaire. Pour les autres fonc-
tions d’état, la prise en compte rigoureuse des variables bloquées lors des opérations
de dérivation partielle montre que la relation entre grandeur molaire et potentiel chi-
mique est plus compliquée.

que :

Pour I’énergie, nous avons :
U(S,V,n) = n.Un(Sm,Vm) = n.Un(S/n,V/n)

et donc :

= (aa;]) — Un(S/n,V/n) + n.<;n<Um(S/n,V/n))>

A% S,V

La derniere dérivée partielle n’a aucune raison d’étre nulle. Ceci montre bien que le
potentiel chimique ne s’identifie clairement qu’a I’enthalpie libre molaire.

2.4 Dérivées premieres du potentiel chimique

Considérons I’expression de la différentielle de 1’enthalpie libre :
dG = — S.dT + V.dp + p*.dn.

Comme G est une fonction d’état, dG est une différentielle totale et 1’application
du théoreme de SCHWARZ (égalité des dérivées croisées) conduit aux relations sui-

vantes :
< 67*) (6”>
n,p T,p

(5),, = (&)
ap T on T7p'

Comme S et V sont deux grandeurs extensives. Nous avons :

S = n.Sy et V = nVy
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ou Sy, et Vi, sont respectivement I’ entropie molaire et le volume molaire dont les
valeurs sont fixées dés que deux parametres d’état intensifs (par exemple la tempéra-
ture T et la pression p) sont fixés. Nous avons donc :

), - (362), -
(%), - (o), -

T,p

et:

A Le potentiel chimique étant une grandeur intensive, il ne dépend pas de la quantité
de matiere contenue dans le systéme. Il est donc superflu d’'indiquer la quantité de matiere
n comme variable bloguée lors de I'opération de dérivation partielle.

Dans le cadre de notre travail, le potentiel chimique ne dépend que de deux para-
metres intensifs : la température et la pression seront naturellement choisies. Nous

avons donc :
(W) _ s (au> .
ar /, ap )¢

La connaissance du volume molaire, de 1’entropie molaire et de leurs dépendances
vis-a-vis des variables T et p apporte donc de nombreux renseignements sur le po-
tentiel chimique (et réciproquement bien sdr).

A Si la notion de volume molaire (volume occupé par 'unité de quantité de matiere de
corps pur) ne pose pas de probleme de compréhension, celle d’entropie molaire n’est pas
aussi coutumiere et familiére. Il est donc nécessaire a la fois d’expliciter les processus
suivis pour accéder aux valeurs expérimentales et de dégager quelques notions sur la
signification physique de cette grandeur. Afin d’atteindre ce but, nous étudierons dans le
paragraphe suivant les dérivées secondes du potentiel chimique.

2.5 Dérivées secondes du potentiel chimique

Les calculs développés dans ce paragraphe sont techniques et un peu fastidieux. Ils ne
présentent aucune difficuté particuliere mais pourront étre survolés dans un premier
temps.

Le potentiel chimique d’un corps pur dépendant de deux variables intensives, il existe
trois dérivées secondes du potentiel chimique par rapport aux deux variables d’état :

82‘u* aZN* . 82[.1*
ar* ), ), © oTap )
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*u*
a) Calcul de (arz)p

En tenant compte de la dérivée premiere du potentiel chimique par rapport a la tem-
pérature, nous avons :

(5%), - G (5r),), == (5%)
or7), ~ \ar\or),), ar ),

L’expression différentielle du premier et du second principe en variables température

aT
grandeur enthalpie molaire Hy, pour exprimer C), 1, la capacité thermique molaire a
pression constante, il vient par définition :

JHp,
Cp7m - <8T‘)p

La différentielle de I’enthalpie molaire s’écrit :

. . . as .
et pression permet d’accéder a la dérivée partielle (m . En travaillant avec la
)4

JH,
dHy = Cpm.dT + <m> dp.
oap )t
D’autre part :
dHy, =TdSy + Vi.dp.
soit : dH v d
dSm = n _T m-CP

Nous obtenons ainsi I’expression de 1’entropie molaire en variables température et
pression :

aHm _ V
Cp.m P "
ds,, = <p’>.dT + T d

T T P

dH, et dSp, sont des différentielles totales. L’ application du théoréme de SCHWARZ
conduit aux relations suivantes :

(%), = (3 (%)),

dp\ T T
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Ce qui donne apres développement et substitution :

OHp, B OVin
Cm%‘%—"@wk

L’expression de la différentielle de la fonction Sy, s’écrit donc :

c Vi
dSn, = biggl(‘;’m)dT — <3T> dp.
p

Nous obtenons ainsi deux résultats essentiels :

Gr) =%« (%), (%)
ar /, T ap )1 ar /,

Ces deux relations sont connues sous le nom de relations de CLAPEYRON. Dans
le cadre de notre étude de I’influence des parameétres pression et température sur
le potentiel chimique, il est essentiel de connaitre le comportement de la grandeur
entropie molaire en fonction de ces parametres d’état. Le résultat recherché s’écrit :

82”* B _Cpim
ar? /, N T

aZ.u*
b) Calcul de (8T8p>

Etudions maintenant la dérivée seconde croisée du potentiel chimique vis-a-vis des
parametres d’état température et pression :

Goor) = G(5r)), - (o), == (55), - (57),

Il est possible de faire apparaitre le coefficient thermoélastique & (coefficient de
dilatation isobare).
«m () - L (%)
VvV \aT » Vm \ 9T »
82 [.i*
—— | = aV,
< dpdT ) "

aSm
e = oVy.
( ap )T

Nous en déduisons :

et:
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82”*
c) Calcul de ( 97 >T

Considérons maintenant la dérivée seconde du potentiel chimique par rapport a la

I1 est possible de faire apparaitre le coefficient de compressibilité isotherme % ; :

__Lfovy _ 1 [V
xr = V' \dp T_ Vm \ 9p /1

Vo) _ .y
apT_ XT-m

et pour la dérivée seconde du potentiel chimique par rapport a la pression :

o’u* oV,
<9p2 >T N <<9P>T = A

En conclusion, nous avons établi que la dépendance du potentiel chimique avec les
paramétres d’état température et pression est contenue dans les grandeurs Vi, (7, p)
et Sm(T, p). Cela revient donc a déterminer les grandeurs C, (7T, p), o(T, p) et
xr (T, p) et explique I"importance de ces grandeurs.

et donc :

2.6 Relation de GiIBBS-HELMHOLTZ

Cette relation importante relie potentiel chimique et enthalpie molaire. Ceci confir-
me, dans le cas particulier de 1’enthalpie, que le potentiel chimique d’un corps pur
contient toute 1’information thermodynamique intensive relative i celui-ci. A partir
de larelation G = H — TS, en divisant par la quantité de maticre n du systeme, il
vient :

u = Hy — T.Sh.

La différentielle du potentiel chimique en variables température et pression conduit
aux relations :

au*
du* = — SpdT + Vpdp et — Sy = ( >
ar /),

a *
soit : u* = Hy + T. < H > . Isolons I’enthalpie dans un membre et divisons par
)4

oT
T2 .
Ho w1 (0w
T2 12 T'\ 9T p'
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On reconnait, dans le membre de droite, la dérivée partielle par rapport a la tempéra-
*

ture de _N?‘ Nous obtenons donc la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

e (55),

3 Entropie molaire absolue

L’étude du paragraphe précédent montre I’importance des deux dérivées premieres
du potentiel chimique : le volume molaire V;, et I’entropie molaire S,.

Si la premiere ne pose pas a priori de difficulté particuliere pour la mesure et le sens
physique, I’entropie molaire nécessite une convention supplémentaire pour pouvoir
associer a un corps pur dans un état physique donné, une valeur numérique. En effet,
les grandeurs physiques facilement mesurables associées a I’entropie sont la capacité
thermique a pression constante et la dérivée partielle du volume molaire par rapport
a la température a pression fixée.

3.1 Troisieme principe de la thermodynamique ou principe de
NERNST

Définition

Au z€ro absolu de température, 1’entropie molaire de tout solide parfaitement
cristallisé est, par convention, nulle. Parfaitement cristallisé signifie absence com-
plete de désordre. Ce critere se vérifie par la détermination de la structure du
solide. Il est vérifié pour la plupart des solides courants.

Exemple de solide non parfaitement cristallisé

Le monoxyde de carbone solide est une exception. Les molécules posseédent un tres
faible moment dipolaire électrique et il existe dans le solide un certain désordre dans
I’ orientation relative de ces dipdles : ils ne sont pas tous paralleles entre eux, méme
au zéro absolu. En conséquence, le monoxyde de carbone solide n’est pas d’entropie
nullea7” = OK.

3.2 Détermination de I’entropie molaire absolue

La différentielle de I’entropie molaire s’écrit :

dSm = Com AT — IVm dp
T oT /),



ENTROPIE MOLAIRE ABSOLUE 27

A pression constante, par exemple 2 p = p° = 1 bar, la connaissance de la capacité
thermique a pression constante C, (7, p), notée alors C, ,(T) permet d’accéder, par
intégration, a Sy, (7)) :

S (T) — S2(T = 0) = /TTOC;’I;(T).dT

en utilisant le troisieéme principe, ¢’est-a-dire, en tenant compte de Sy, (7 = 0) =0

roco (T
S (T) = / Coml™) g
r=0 T

La relation établie ci-dessus est valable tant qu’il n’y a pas de changement d’état.
Lors d’une transition de phase a laquelle est associée une enthalpie de changement
d’état, ’existence de cette grandeur montre que ’entropie des deux phases differe.
En utilisant la relation :

_ SQI'CV

T

la variation d’entropie associée a la transformation d’une mole de corps pur sous la
phase a en une mole de corps pur sous la phase B est égale a foﬁ/ Ten ol foﬁ est
I’enthalpie de changement d’état sous la pression standard p°et T, est la température
de changement d’état.

Nous en déduisons I’expression littérale de Sy, (7') pour les liquides et les gaz :

pour les liquides :

ds

SO

m

(T) — /Tfus C;,m,solide<T) AT + Liys + /T C;-,m,liquide(T) dr
T=0 T Tfus Ttu T

N

pour les gaz :

Se(T) = /Tf M'M L /MWAT
T=0 T Trus T T
Lep /T Cpmeaz(T)
+o—+ | T
T: Tep T

L’entropie molaire standard d’un corps pur est ainsi accessible a partir de la con-
naissance de la grandeur Cp  (7'), des enthalpies de changement d’état (dans le cas
des liquides et des gaz) et de I’application du troisieme principe. Cette grandeur nu-
mérique est appelée entropie molaire absolue. Le dernier adjectif qualificatif est
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dt a I’application du troisiéme principe qui choisit le point fixe de 1’intégration par
rapport a la température.

Remarque : notons que les équations ci-dessus sont définies a pression constante.
Les tables numériques disponibles dans la littérature sont proposées pour la pression
p = p° = 1bar (la pression p° est appelée pression standard). Il s’agit alors d’en-
tropie molaire absolue standard (sous p = p°) et cette grandeur est notée Sj,,.

La courbe représentée dans la figure 2.1 donne les variations de I’entropie molaire
absolue standard du phosphore blanc en fonction de la température. On note les dis-
continuités de la grandeur a chaque changement d’état.

S/ J.K ! .mol!
300
200 ‘
100 i
0 t i : > T/K
317 553 1000

Figure 2.1 — Entropie molaire absolue standard du phosphore blanc en fonction de la tem-
pérature

Parmi les grandeurs apparaissant dans les liens entre capacités thermiques molaires
a pression constante et entropie molaire absolue, seule la température d’ébullition
dépend notablement de la pression. En conséquence, I’entropie molaire absolue des
gaz varie beaucoup plus avec la pression que 1’entropie des autres phases : une pres-
sion plus élevée se traduit (voir le chapitre sur les équilibres de phases du corps pur)
par une température d’ébullition plus basse ; donc I’intégrale d’une fonction positive
(Cpm(T)/T) est calculée sur un domaine plus restreint et donc décroit avec 1’aug-
mentation de pression.

Ceci s’interpréte au niveau microscopique par une contrainte plus grande pour les
constituants : ils sont astreints a se déplacer dans une portion plus petite de 1’espace,
ce qui conduit a un désordre moins grand.

3.3 Capacités thermiques molaires

La capacité thermique molaire a volume constant Cy , et la capacité thermique mo-
laire a pression constante C), , jouent un rdle important en thermodynamique chi-
mique



ENTROPIE MOLAIRE ABSOLUE 29

a) Relation entre C, m et Cym

Rappelons les relations existant entre capacité thermique molaire et énergie interne
molaire Uy, ou enthalpie molaire Hy, :

OUn ([ 9Hn
= (57), o= (57),

Nous avons démontré au 2.5. la relation :

 (Cpm OV

Il est possible de démontrer de facon comparable que :

ds,, = Cm AT + o Av.,.
T T )\,

Egalons les deux expressions et écrivons la différentielle de V;, en variables T et p.

Cpm AV B
Cvm Ir AL WV
(o  (37), | (5) o+ (5) )

ce qui donne apres réarrangement :

ap OVm B
(Cp,m —Cym—T. (8T> Vm. (37") p) AT =
ap OV oV
T'<<ar>vm'<ap>T ! (w),,) P

Cette relation est vérifiée en tout point. Comme les variables 7" et p sont indépen-
dantes, cela signifie que les deux facteurs des éléments différentiels d7 et dp sont
nuls. Utilisons la relation cyclique pour les variables 7', p et Vy, :

(5),(%),(F), =

ot ), \ap )y \ oV /)1 '
(5), - - (5), (%)
T ), ap ), \ot ),

Ceci montre bien que I’élément en facteur de dp est effectivement nul et que celui en
facteur de dT impose la relation suivante (relation de MAYER) :

Nous en déduisons :
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ap 0V
Cp,m - CV7m — T(a]_‘>vm<a]‘>p

Introduisons les coefficients thermoélastiques a et 3 :

1 [V, 1 /0
oo () w e l(2)
Vin \ 9T » p \aT /.
La différence des capacités thermiques a pression constante et 2 volume constant est
donc liée aux coefficients thermoélastiques et f3 :

Com — Cym = afpVuT (relation de MAYER généralisée).

Cas des gaz parfaits
L’équation d’état est :

RT ap R
p=— et =) =_—
Vin oT )y Vnm

Le volume molaire du gaz V, et sa dérivée partielle par rapport a la température a
pression constante s’expriment selon :

RT v, R
W () -
p ar ), p

La relation entre capacités thermiques molaires s’écrit donc :

R R
Com — Cym = T()() =R (relation de MAYER)
3 Vm p

b) Relation avec la structure de la matiére : cas des gaz

Nous nous placons dans cette partie dans le cas des gaz parfaits. Dans ce cas, le
comportement des capacités thermiques n’est lié qu’a I’existence de structures in-
ternes aux molécules constituant le gaz et ne dépend pas de forces intermoléculaires
a grandes distances qui sont a prendre en compte dans le cas de gaz réels.

Les différentes formes d’énergie moléculaire

La capacité thermique a volume constant traduit 1’aptitude d’une structure a stocker
(a volume constant), de I’énergie fournie. Au niveau microscopique, 1’énergie peut
étre stockée sous différentes formes :
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e énergie cinétique de translation : 2 chaque molécule ou atome est associée 1’éner-

gie cinétique de translation du centre de masse :

%m\ﬂ _ ;m<v§ +) 4 vf)
Il y a trois degrés de liberté correspondant aux trois directions indépendantes de
I’espace euclidien ;

e énergie cinétique de rotation : une molécule polyatomique posséde au moins
deux degrés de liberté de rotation (deux pour les molécules linéaires et trois pour
les molécules non-linéaires).

Dans le cas d’une molécule linéaire, cela correspond aux rotations autour de deux
axes orthogonaux 2 I’axe de la molécule et orthogonaux entre eux. A un mouve-
ment de rotation est associée I’énergie cinétique EXr :
g = Lo
cin 2 [
ou J; est le moment d’inertie par rapport a 1’axe de rotation et w; est la vitesse
angulaire de rotation autour de cet axe ;

e énergie de vibration : dans les structures polyatomiques (molécules ou ions), les
atomes vibrent au voisinage de leur position d’équilibre.

A chaque mouvement de vibration est associée une énergie cinétique (mouvement
relatif par rapport au centre d’inertie de la structure) et une énergie potentielle
(énergie potentielle de vibration).

Dans une structure comportant n atomes, il faut 3n coordonnées pour préciser la
position de chacun. Une possibilité est de préciser la position du centre d’inertie (3
coordonnées), la rotation de la molécule (2 ou 3 coordonnées selon la géométrie
de la molécule). Il reste donc 3n — 5 (molécules linéaires) ou 3n — 6 (molécules
non linéaires) coordonnées pour les mouvements de vibration.

Probabilité d’occupation d’un niveau d’énergie

L’ étude quantique des systemes microscopiques montre que les niveaux d’énergie ac-
cessibles sont discrets. D’autre part, la description statistique des systémes associe a
chaque niveau d’énergie E une probabilité d’occupation qui, dans le cas de 1’approxi-

mation de BOLTZMANN est proportionnelle a exp (— T ) o kp est la constante
B

de BOLTZMANN et T est la température absolue du systeme.

Pour qu’un systeme puisse utiliser une forme d’énergie pour stocker 1’énergie ap-
portée au systeme, les différents niveaux d’énergie correspondants doivent avoir une
probabilité d’occupation notable et I’ordre de grandeur des écarts d’énergie entre les
niveaux doit étre comparable ou inférieur a kg 7.

D’autre part, le théoréme d’équipartition de 1’énergie établit que, pour une énergie dé-
pendant du carré d’une coordonnée généralisée (une coordonnée d’espace (position,
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angle) ou une vitesse (linéaire, angulaire)) et dont les niveaux sont effectivement oc-
cupés, sa contribution a la capacité thermique a volume constant est R /2.

Cv
TRt -=------mmm e e oo o
contribution
vibrationnelle
5PR |-~ - -
contribution
rotationnelle
3/2R.
contribution
translationnelle
0 T

Figure 2.2 — Capacité thermique molaire a volume constant d’'une molécule diatomique en
fonction de la température

Interprétation des courbes Cy i, (T)

L allure de la courbe Cy m (T') pour des gaz parfaits en fonction de la température est
donnée figure 2.2. L’allure de la courbe s’interprete par I'intervention successive de
différentes formes d’énergie.

A basse température, seule I’énergie cinétique de translation du centre d’inertie con-

tribue a la capacité thermique molaire et celle-ci vaut ER' Ceci explique la valeur

constante de la capacité thermique molaire des gaz parfaits monoatomiques.
Pour un gaz diatomique, la capacité thermique molaire croit ensuite avec la tempé-

rature vers la valeur constante —R 2 partir d’une température T;; qui dépend de la

structure de la molécule (moment d’inertie pour la rotation autour d’un axe quel-
conque orthogonal a I’axe de la liaison internucléaire).

Dans le cas des molécules polyatomiques non linéaires, il apparait deux ou trois
températures caractéristiques liées a 1’existence de deux ou trois moments d’iner-
tie différents. Lorsque la température croit a nouveau, il est possible d’observer une
nouvelle augmentation de la capacité thermique molaire a volume constant vers la

valeur asymptotique ER pour les molécules diatomiques. Il existe dans une molécule
diatomique un mode de vibration correspondant a I’élongation le long de la direction
interatomique. A ce mouvement de vibration correspondent deux formes d’énergie :
I’énergie cinétique et 1’énergie potentielle élastique due ici a I’interaction entre les
atomes qui sera modélisée par un ressort de constante de force k.

Ces deux formes d’énergie dépendent de fagcon quadratique soit de la vitesse (énergie
cinétique), soit de la position (énergie potentielle) et, par application du théoreme
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d’équipartition de 1’énergie, chaque forme d’énergie contribue pour R/2 a la capacité
thermique lorsque la température est suffisamment élevée et que les niveaux de vibra-
tion sont notablement peuplés. Il apparait donc une température caractéristique, notée
Tyib, liée a la structure de la molécule diatomique (moment d’inertie et constante de
force de la liaison), qui repere la transition entre les domaines de température ou seul
le niveau de vibration fondamental est occupé et les domaines ol de nombreux ni-
veaux de vibration sont peuplés. La figure 2.3 schématise une molécule diatomique
ou il existe deux axes de rotation équivalents orthogonaux a la direction de liaison et
ou la liaison est modélisée par un ressort de constante de force k.

~ O

-

7

Figure 2.3 — Degrés de liberté internes d’'une molécule diatomique : rotations autour de deux
axes orthogonaux a I'axe interatomique passant par le centre d’inertie et vibration le long de
I'axe interatomique

Pour des atomes massifs et pour des liaisons laches, la température 7., est basse.
A titre indicatif, nous avons les valeurs numériques suivantes :

Molécule Iz Clz N2 H2
Tin /K 308 | 805 | 3374 | 6215

Pour des températures voisines de 300 K, seul le premier niveau de vibration est peu-
plé et la vibration ne contribue pas a la capacité thermique molaire a volume constant.
Pour les molécules polyatomiques constituées de n atomes, il existe 3n — 5 (molécule
linéaire) ou 3n — 6 (molécule non linéaire) modes propres de vibration. A chaque
mode propre est associée une fréquence propre et donc une température Tvj,. Ces
températures sont en général supérieures a 400 K et les niveaux de vibration autres
que le fondamental sont peu occupés. En conséquence les molécules ne stockent pas
a température ambiante I’énergie sous forme d’énergie de vibration.

Conclusion
e pour un gaz parfait monoatomique : a toute température :

3
Cm = 5-R et G
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e pour un gaz parfait polyatomique : a des températures suffisamment élevées pour
que les contributions de rotation soient totales :

5 o
Cym = E'R et Com = Z.R pour les molécules linéaires
Cvm = 3R et Cpm = 4R pour les molécules non linéaires

Les gaz qui présentent des capacités thermiques molaires supérieures ont une contri-
bution notable des modes de vibration. Ce phénomene prend de 1I’'importance lorsque
la température croft.

c) Relation avec la structure de la matiére : cas des solides

En utilisant la relation liant capacité thermique molaire a volume constant et capa-
cité thermique molaire a pression constante (relation de MAYER établie au 3.3.a),
la faible dépendance du volume molaire avec la température et la pression pour les
solides rend négligeable dans la plupart des situations la différence entre la capa-
cité thermique molaire & volume constant et la capacité thermique molaire a pression
constante. Nous avons donc :

Cp,m = CV,m~

Pour un solide, I’allure de la courbe donnant la capacité thermique molaire & volume
constant en fonction de la température est donnée a la figure 2.4.

C,/T.mol”! K!

A Cuivre
2 e
20
15-

104 ;
|

- ' r r r r T —» T/K
100 200 300 400 500 600 700 800

Figure 2.4 — Variation de la capacité thermique molaire a volume constant du cuivre

Les deux éléments importants de cette courbe sont I’asymptote et I’ordre de gran-
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deur de la température ou la moitié¢ de la valeur asymptotique est atteinte. Soit 77
la température pour laquelle la moitié de la valeur asymptotique a haute température
de la capacité thermique a volume constant est atteinte. La température de DEBYE
est la température Tp qui vérifie la relation : Tp = 4.7} ),. D’autre part, la valeur
asymptotique est liée a la structure du cristal : la capacité thermique molaire vaut 3R
par unité de quantité de matiere d’atomes ou ions constituant le cristal dans de tres
nombreuses situations. Ces constatations expérimentales s’expliquent assez simple-
ment par le modele suivant : dans un cristal, chaque atome ou ion occupe une position
d’équilibre. Le potentiel auquel il est soumis est bien décrit en premiére approxima-
tion par un potentiel harmonique de la forme :

V(x,y,2) = %(kxxz + kyy? + k).
ou x, y et z reperent la position d’un atome ou d’un ion par rapport a sa position
d’équilibre dans le cristal. Il y a donc trois directions de 1’espace qui sont indé-
pendantes, avec deux formes d’énergie associées a chaque mouvement de vibration
(énergie cinétique et énergie potentielle). L’application du théoreme d’équipartition
de I’énergie permet de comprendre facilement la valeur numérique de I’asymptote
(R/2 par degré de liberté, donc R par direction et par unité de quantité de matiere
d’oscillateur). On comprend aussi pourquoi la capacité thermique molaire asympto-
tique d’un sel comme le chlorure de sodium est deux fois plus élevée que celle d’un
métal comme le sodium.
La température de DEBYE est liée a la nature du potentiel subi par 1’atome ou 1’ion
dans sa position d’équilibre au sein du cristal, c’est-a-dire a la possibilité d’occuper
a une température donnée les niveaux de vibration. Plus un cristal est rigide (ce qui
correspond a des valeurs élevées des constantes de force k;), et les masses des atomes
faibles, plus la température de DEBYE sera élevée. Pour un cristal ionique constitué
d’ions polyatomiques, la valeur de la capacité thermique a haute température sera
supérieure a celle attendue par le modele précédent. En effet, I’existence de vibrations
intraioniques dans les ions constituant le cristal permet de stocker I’énergie.
D’autre part, les métaux de transition ont une structure électronique assez complexe,
avec en particulier des niveaux d’énergie électroniques non occupés a basse tem-
pérature, mais proches et qui peuvent étre peuplés a des températures de quelques
centaines de kelvin. Ceci explique que les capacités thermiques molaires de certains
métaux de transition soient supérieures aux valeurs attendues par application du mo-
dele précédent.

d) Relation avec la structure de la matiére : cas des liquides

Ici, contrairement aux cas des gaz et solides, il n’y a pas de modele simple qui per-
met d’interpréter les capacités thermiques molaires. Les grandeurs mesurées sur les
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liquides sont supérieures a celles des solides correspondants.

4 Etude de I’entropie molaire absolue de quelques
substances

41 Lesgaz

Le tableau ci-dessous contient quelques données d’entropie molaire absolue standard
So,ysous p = p° =1baretaT =298 K.

Gaz He Ne F2 C12 BI‘2 H2 02 N2
S /IK tmol™! | 1262 146,3 202,8 223,1 2455 130,7 2052 191,6

Gaz HF HCI HBr NO CO CO, H,0O NH;
S /JIK tmol~! | 173,8 186,9 198,7 2108 197,7 213,8 1888 1928

Remarquons que 1’entropie molaire absolue des gaz monoatomiques (gaz nobles) est
notablement plus faible que la plupart des autres gaz. L’évolution de cette grandeur
avec la masse des atomes (I’entropie molaire absolue croit avec la masse des atomes)
est bien décrite par la mécanique statistique.

Pour les gaz polyatomiques comportant peu d’atomes (2 a 5 environ) et a I’excep-
tion du dihydrogene, un ordre de grandeur raisonnable 2 retenir est 200 J-K—!-mol~!
(sous p = p° =1bareta T =298 K). L’évolution au sein d’une famille (les dihalo-
genes, les halogénures d’hydrogene) s’explique bien a partir de la connaissance des
courbes donnant les capacités thermiques molaires & pression constante.

Evolution de I’entropie molaire absolue dans la famille des dihalogenes gazeux
Outre les grandeurs associées aux changements d’état, la comparaison des tempéra-
tures Tpo¢ et Tyip (voir 3.3.b) permet de rationnaliser 1’évolution de I’entropie molaire
absolue au sein de cette famille. En raison de la masse plus faible des atomes et des
distances internucléaires plus courtes, le moment d’inertie croit dans la séquence F,,
Cl,, Bry, I. Donc la température T;o; décroit dans cette méme séquence. Ainsi, pour
les dihalogenes les plus lourds, la contribution de la rotation a la capacité thermique
est plus précoce en température et I’entropie molaire absolue est donc plus élevée.
D’autre part la liaison X, est de rigidité décroissante lorsque la masse de X augmente
(ceci est mis en évidence par des propriétés spectroscopiques). Donc la température
Tyip décroit avec 1’augmentation de la masse et la contribution de la vibration a I’en-
tropie molaire absolue a une température donnée est plus importante.

Influence du nombre d’oscillateurs
Lorsque le nombre d’atomes croit, il existe dans la structure plus de modes de vi-
bration, donc la capacité thermique a pression constante, pour des structures voisines



ETUDE DE L’ENTROPIE MOLAIRE ABSOLUE DE QUELQUES SUBSTANCES 37

(mémes types d’atomes et de liaisons), croit. L’entropie molaire absolue augmente
aussi. Ceci est bien illustré dans la série CHy, CoH4, CoHg.

Gaz CH4 C2H4 C2H6
So /3K 1-mol~! | 186,3 | 219,6 | 229,6

Notons aussi que I’augmentation des moments d’inertie a pour conséquence la dimi-
nution des températures de rotation 7, et contribue a I’augmentation de 1’entropie
molaire.

4.2 Les liquides

Liquide Br, | H,O | CH30H | H,SO4
Se /3K t-mol~! | 152,2 | 70,0 | 126,8 156,9

Pour une méme substance, I’entropie molaire absolue est plus élevée pour le gaz que
pour le liquide a température et pression données. Ceci s’explique par le désordre de
position qui est beaucoup plus élevé pour le gaz que pour le liquide. Si le liquide est
constitué de molécules de moments d’inertie élevés et comportant plusieurs atomes,
les valeurs d’entropies molaires absolues peuvent étre relativement élevées et supé-
rieures a celles de certains gaz (comparez les valeurs relatives aux gaz nobles et a
I’acide sulfurique liquide).

4.3 Les solides

Le tableau indique les valeurs de 1’entropie molaire absolue (en J-K~!-mol~!), de la
capacité thermique molaire & pression constante (en J-K~!-mol~!) et du rapport de
cette grandeur a 3R. Les grandeurs sont mesurées a T =298 K sous p = p° =1 bar.

Solide Al Ag | Cgr | Cdi | AgCl | CaO | HgO | MgO | NaCl | NaHCO3
S 283 | 425 | 57 2,4 96,2 | 382 | 703 | 269 | 72, 101,7
Com 242 | 242 | 85 6,1 50,8 | 42,1 | 44,1 | 37,1 50,5 87,6
Cpm/(BR) | 097 | 097 | 0,34 | 0,24 | 2,04 | 1,69 | 1,77 | 149 | 2,02 3,51

La comparaison des valeurs mesurées pour 1’entropie molaire absolue des différents
solides s’effectue dans le cadre du modele simple de 1’oscillateur harmonique tridi-
mensionnel élaboré pour interpréter les capacités thermiques molaires des solides.
Comme I’entropie molaire absolue standard se déduit de la capacité thermique mo-
laire & pression constante par intégration de C, ., /T, une température de DEBYE
basse et une valeur élevée de I’asymptote (liée aux nombres d’atomes ou d’ions
constitutifs du cristal) expliquent des valeurs élevées de 1’entropie molaire absolue.
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e La faible valeur de I’entropie molaire absolue du diamant (noté C di) est due a
un cristal trés rigide, donc a haute température de DEBYE : en conséquence C,,
n’atteint pas sa valeur asymptotique a 298 K.

e Pour le cristal de chlorure d’argent (et autres cristaux de méme steechiométrie), on

attend pour la capacité thermique molaire a pression constante la valeur asympto-
tique de 6R.
Le fait de dépasser cette valeur peut s’expliquer par les éléments suivants : le
modele de I’oscillateur harmonique ne s’applique pas rigoureusement a ces Sys-
témes mais n’en propose qu’'une description approchée, I’approximation qui assi-
mile Cp, i, et Cyp, est approchée et I’existence de défauts dans le cristal augmente
I’entropie de celui-ci.

e Pour le cristal d’hydrogénocarbonate de sodium, la valeur notablement supérieure
de la capacité thermique molaire a pression constante (et donc de I’entropie mo-
laire absolue) est due a I'ion HCO5 qui possede de nombreux degrés de vibration
interne.

5 Quelques expressions et propriétés du potentiel chi-
mique d’un corps pur

5.1 Cas des gaz parfaits

Un gaz parfait suit I’équation d’état :
pV = nRT ou pVm = RT

ou Vj, est le volume molaire du gaz. Le lien entre le comportement macroscopique du
systeme donné par son équation d’état et le comportement microscopique est inter-
prété par la mécanique statistique (bien siir hors-programme). Le comportement de
gaz parfait est observé pour des populations de particules de volume propre négli-
geable devant le volume disponible et dont les interactions sont de portée tres faible
devant la distance moyenne entre les particules. Nous allons montrer dans ce qui suit
que I’existence de I’équation d’état des gaz parfaits impose une forme a I’expression
mathématique du potentiel chimique.

Pour établir cette relation, utilisons la dépendance du potentiel chimique avec la pres-

sion. Nous avons établi au 2.4. :
u*
—_ = V.
< dp )T "

. . (. RT < s
Or pour un gaz parfait, le volume molaire s’écrit : Vi, = —. Il reste donc a intégrer
p
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I’équation aux dérivées partielles :

() &
ap ) p

A température fixée :

s’integre simplement en :

ui(T, p) = A(T) + RT.ln<1i>

ol A(T) est une fonction ne dépendant que de la température. L’expression précé-
dente s’écrit plutdt sous la forme :

pe(r p) = (1) + R L)

p° est une pression particuliere appelée pression de référence. La valeur choisie par
les chimistes est p° = 1 bar et s’appelle pression standard.
Remarque. La donnée de 1’équation d’état ne contient pas toute 1’information ther-
modynamique : pour accéder a I’ensemble de celle-ci, il faudrait connaitre la fonction
w (T, p°), qui ne dépend que de la température. Cette grandeur, qui est le potentiel
chimique du corps pur dans des conditions physiques particulieres, c’est-a-dire a la
pression standard p = p°, est appelée potentiel chimique standard du corps pur et
est notée u*°(T). Ceci montre qu’il n’existe pas un seul gaz parfait et que la diversité
est liée a la structure interne des particules qui le constituent. Cette structure interne
a des conséquences importantes sur la fonction Cp (7).

5.2 Cas des gaz réels
a) Notion de fugacité et de coefficient de fugacite

Plusieurs données expérimentales montrent que de nombreux gaz, dans certaines
conditions, en particulier aux pressions élevées et a basses températures, ne se com-
portent pas comme des gaz parfaits. Cela est dil a I’existence de forces intermolécu-
laires a longues portées (forces de VAN DER WAALS) et au volume notable occupé
par les molécules devant le volume disponible.

Néanmoins, tous les gaz réels se comportent sous faible pression comme les gaz par-
faits. Cette constatation expérimentale s’explique par 1I’augmentation de la distance
moyenne entre particules constitutives du gaz lorsque la pression décroit et donc de
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I’intensité des forces intermoléculaires qui décroissent avec la distance. Ceci explique
pourquoi on pose a priori le potentiel chimique d’un gaz réel de la forme :

Wi (r.p) = uee(r) + R 1)
ot f(T, p) est une fonction de la température et de la pression, appelée fugacité et
homogene a une pression. L'intérét de ce choix est, en tenant compte des données
expérimentales, de connaitre le comportement asymptotique de la fonction f : a toute
température, f(7, p) est équivalente a p lorsque p tend vers zéro. Nous avons donc :

f

Iim= =1
p—0p

On introduit éventuellement le coefficient ¥, sans dimension, appelé coefficient de
fugacité ou coefficient d’activité défini par :

Y= = et limy = 1.
p p—0

Ce coefficient traduit 1’écart au comportement de gaz parfait. A ce stade de notre
travail, 1’écriture proposée de u* (7, p) n’apporte aucun progres : elle se borne a tenir
compte de facon optimale du comportement asymptotique du systeme aux basses
pressions.

b) Expression de la fugacité a partir du volume molaire

La connaissance du volume molaire a température fixée, pour différentes pressions
permet de calculer la fugacité et le coefficient de fugacité.

(&), == (50,

Vi
din(f) = ﬁ.dp a température fixée.

ce qui s’écrit :

Cette relation peut étre intégrée entre deux valeurs de pression p; et p; :

P2 Vm

P!
dIn(f) = —.dp
S ( ) n RT

ce qui donne apres intégration :

L\ 1 [
ln<f1> = RT/pl Vm(TJ?)-dp
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Cette formule permet donc le calcul du rapport de deux fugacités. Pour accéder a la
fugacité et non a un simple rapport, il faut tenir compte du comportement asymp-
totique du gaz réel. Pour cela on soustrait membre a membre a 1’égalité définis-
sant dIn(f), dIn(p), de facon a faire apparaitre le rapport f/p dont le comportement
asymptotique est connu lorsque la pression tend vers 0. Il vient alors :

din(f) — dIn(p) = Z—r;.dp — dIn(p)

SN (Y 1
w(f) - (- )

ce qui donne apres intégration :

P2
P2 P2 [V 1
/ dln<f> = / <m - ).dp = ln<f> :
P p p \RT —p p
P
En choisissant p; = 0 et p> en tenant compte du comportement asymptotique du
rapport f/p, nous obtenons :

o(5)- [
f(T.p) = p-exp (/Op (1‘;“} - 117) -dp>-

Ainsi, la connaissance de Vi,(7, p) a température fixée a partir de valeurs de pres-
sions tres faibles ol le comportement de type gaz parfait est suivi permet le calcul
numérique de f (7, p).

Remarque. Il se pose ici le probleme de I’existence de I’intégrale du second membre
de I’égalité, qui n’est pas a priori assurée pour la borne zéro a cause du comportement
de la fonction 1/p. Pour résoudre ce probleme, utilisons le développement du viriel
en pression. Pour tout gaz réel il existe une série de fonctions «;(T') telle que :

PV = RT<1 + i a,-(T)p">

i=1

soit :

soit :

En pratique, la série est tronquée assez rapidement a une valeur maximale 7, €t

z 9z

dans ce cas la fonction a intégrer pour calculer la fugacité s’écrit donc :

Vin

1
RT p

Nmax

= Z a;(T)p L.
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Nous avons alors :

f(T,p) = pexp </0,, ni ai(T)p"! .dp)

i=1

soit :

f(T,p) = p-@XP({niM W} p) = p-eXP(n)an W)

i=1 L 0 i=1 !

L’intégrale proposée existe bien.
Il existe de nombreuses situations o la fugacité peut se calculer a partir de I’équation
d’état (cela revient a travailler sur une expression analytique du volume molaire du

gaz).

Exercice résolu
Calcul de la fugacité a partir d’une équation d’état
Calculer la fugacité d’un gaz réel décrit par I’équation d’état :

p(Vm — b) = RT.

Réponse : le volume molaire V;, s’exprime de facon explicite en fonction de la tem-

pérature et de la pression :

RT
Vo = — + b
p
soit :
Vo 1 b
RT p RT’

Le rapport de la fugacité a la pression s’exprime donc sous la forme :
P b b
In i = —.dp = P
p o RT RT

f_ ., bp
P Y_eXp(RT)'

L’équation d’état proposée ici tient compte du volume propre des molécules du gaz :
I’espace physique effectivement accessible est diminué du volume occupé déja par
les molécules du gaz (la grandeur b est appelée covolume et est d’autant plus grande
que les molécules ont un volume propre important).

et donc :



PROPRIETES DU POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CORPS PUR 43

5.3 Potentiel chimique d’un corps pur en phase condensée

Nous entendons par phase condensée une phase liquide ou une phase solide. Ex-
périmentalement, le volume molaire de nombreuses substances en phase condensée
dépend peu de la température et de la pression. Il est donc raisonnable, dans de tres
nombreuses situations, de supposer constant le volume molaire Vy,. Le volume mo-
laire se calcule aisément a partir de la masse molaire M et de la masse volumique

p:

M
Vin = —.
P

Exercice résolu

Volume molaire de I’eau liquide

Pour I’eau liquide, les valeurs numériques de la masse volumique et de la masse
molaire sont :

p = 1000kgm™> et M = 18.1073 kg-mol .

En déduire le volume molaire de I’eau liquide au voisinage de T =298 K et de p =
1 bar.

Réponse :

M 18.1073
Vyp= — = ——— = 18.10°° m>-mol .
m= 1000 i mo

L’ordre de grandeur numérique obtenu dans le cas de 1’eau est indicatif de celui de
nombreuses substances qui sont parfois de masse molaire et de masse volumique
simultanément plus élevées.

Etudions maintenant I’effet d’une variation des paramétres température et pression

sur le potentiel chimique d’un corps pur.

a) Effet de la pression sur le potentiel chimique

Dans le cas d’un volume molaire constant, une variation Ap de la pression a tempé-
rature constante entraine une variation Au* du potentiel chimique :

8u*>
= =V,
<8p T

AU = Viy Ap.

s’integre de facon évidente en :
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Exercice résolu

Effet de la pression sur le potentiel chimique de I’eau liquide

Evaluer Ieffet d’une augmentation de pression de 100 bars sur le potentiel chimique
de I’eau liquide.

Réponse : pour appliquer la formule obtenue précédemment, il faut bien prendre
garde a travailler dans un systeéme d’unités cohérent, par exemple les volumes mo-
laires en kg.m 3 et les pressions en pascal. Pour I’exemple numérique étudié :

Ap* = 18 x107°x 100 x 10° = 180 J-mol .

Cette valeur en elle-méme n’est pas trés parlante mais sera ultérieurement comparée
a la variation de potentiel chimique induite par une augmentation de température.

b) Effet de la température sur le potentiel chimique

L’analyse de I’effet de la température sur le potentiel chimique s’effectue dans le
cadre de deux approximations : d’abord en supposant constante I’entropie molaire
absolue dans I’intervalle de température considéré puis en supposant constante la
capacité thermique molaire a pression constante. L’effet de la température sur le po-
tentiel chimique est contenu dans la relation :

8u*)
) = S
(57),

Dans le cas ou I’entropie molaire absolue S, est supposée constante, I’intégration (a
pression constante) est immédiate :

Au* = — Sp.AT.

Soit Auy cette expression de variation du potentiel chimique issue de cette premiere
approximation. Si on renonce a la constance de I’entropie molaire absolue sur I’inter-
valle de température AT et que I’on suppose constante la capacité thermique molaire
a pression constante, 1’intégration de la dérivée de 1’entropie molaire absolue par
rapport a la température conduit a :

2S C,. T
<8;>I, = me et Su(p,T) = Su(p,Tp) + prm.ln<TO>.

En intégrant — Sy, entre deux températures 7y et 7', nous obtenons la variation cor-
respondante du potentiel chimique :

T
Au* = — Sm(p,TO).(T — TO) — Cpm- T.ln(T) - T — T.ln(To)]
To
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A,u* = A‘LLIk — Cp,m.<T.ln(T) - T — T.ll’l(T()) - TQ.II‘I(T()) + Ty + To.ln(To)>

soit, apres simplification :

Au* = Auf — Cpm. (T.ln <;o> - AT).

Exercice résolu

Effet de la température sur le potentiel chimique de I’eau liquide

Etudier I’effet de I’augmentation de température sur le potentiel chimique de 1’eau

liquide lors d’une variation de température de 100 K :

a) en supposant constante 1’entropie molaire absolue de 1’eau liquide entre 298 K et
398 K;

b) en tenant compte de la dépendance de I’entropie molaire absolue avec la tempé-
rature.

Données :

e S°.(H,O0 liquide, T =298 K) = 70 J-K~!-mol !

o C) ,(Hy0 liquide, T =298 K) = 75,3 J-K~"-mol !

Réponse :

a) Dans le cas ou la variation de I’entropie molaire absolue avec la température est

négligée, la variation du potentiel chimique, notée Ay, vaut :

Au; = —70x 100 = —7000 J-mol .

b) En tenant compte de la dépendance de I’entropie molaire absolue avec la tempéra-
ture, nous avons :

398
Au* = —7000 — 75,3 x (398><1n (238) — 100) = —8140J-mol !

Il est donc justifié de prendre en compte I’effet de la température sur 1’entropie mo-
laire.

L’essentiel ici est de mettre en évidence la différence entre 1’effet de la température et
I’effet de la pression sur le potentiel chimique d’une phase condensée. Le cas de ’eau
liquide est généralisable aux autres especes chimiques en phase condensée : une va-
riation de pression de 100 bars est difficile a obtenir dans un laboratoire usuel tandis
qu’une variation de température de 100 K est facilement dépassée expérimentale-
ment. Un géochimiste intéressé par les propriétés thermodynamiques de la matiere
a 'intérieur de la Terre, donc soumise a des pressions de plusieurs centaines, voire
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milliers de kbar sera I’un des seuls utilisateurs de la thermodynamique a prendre en
compte la dépendance en pression.

Conclusion II est usuel de négliger, en chimie, I’effet de la pression sur les pro-
priétés thermodynamiques des phases condensées. Cela est dii a leur caractere
quasiment incompressible.

Troisiéme principe et entropie résiduelle

Pour déterminer expérimentalement I’entropie molaire absolue d’un corps pur,

il faut procéder a des mesures calorimétriques précises de la capacité thermique

a pression constante et des enthalpies de changement d’état a partir du zéro ab-

solu. Le troisieme principe affecte la valeur nulle de 1’entropie pour un cristal

parfaitement ordonné au zéro absolu. Cette définition souléve plusieurs pro-

blemes, parmi lesquels :

e la mise en ceuvre expérimentale est assez délicate, surtout a basse tempéra-
ture ;

e comment sait-on que le cristal est parfaitement cristallisé ?

Il est remarquable que des modeles théoriques apportent des réponses décisives

aux questions posées.

Laide de la mécanique statistique

La mécanique statistique est une partie de la physique développée a partir de la
fin du XIX® siecle dont I’objectif (ambitieux) est de relier les propriétés ther-
modynamiques macroscopiques aux propriétés individuelles des constituants du
systeme.

Dans ce cadre, il est possible de calculer I’entropie d’un gaz parfait : le résultat
obtenu dépend de la température, de la pression et de tous les parametres carac-
térisant les constituants du systéme : masse des atomes, moments d’inertie de la
molécule, constantes de force décrivant le mouvement de vibration des atomes
dans les molécules au voisinage de leurs positions d’équilibre et éventuellement
existence de niveaux électroniques excités. Ces parametres sont accessibles par
des mesures spectroscopiques.

Entropie calorimétrique et entropie statistique

Le tableau suivant indique les valeurs mesurées par calorimétrie (S, (exp.)) et
application du troisieéme principe et les valeurs théoriques calculées par les mo-
deles de la mécanique statistique appliqués au gaz parfait (S;,(calc.)).
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Espece N Br, CO, | CHy4 CcO
S (exp.) /- K '-mol~! | 191,6 | 245,5 | 213,7 | 186,3 | 193,0
8¢ (calc.) /- K~ '-mol~! | 191,5 | 2455 | 213,8 | 186,3 | 197,7

L’accord entre ces deux grandeurs est en général excellent et constitue un succes
remarquable pour la mécanique statistique. Tout écart entre les deux entropies
doit étre alors interprété comme la défaillance de I’hypothese de 1’entropie nulle

du cristal au zéro absolu.

Cristal non ordonné et entropie résiduelle

L’entropie du monoxyde de carbone mesurée par calorimétrie n’est pas en bon
accord avec I’entropie annoncée par la mécanique statistique. Une analyse plus
fine permet d’expliquer I’écart entre les deux grandeurs.

Sm° entropie molaire standard

0__

Entropie molaire absolue du monoxyde de carbone gazeux et entropie résiduelle a

— 197,7 J X L. mol’!

entropie résiduelle :
4,7 1K .mol!

I'état solide au voisinage de T =0 K

La molécule de monoxyde de carbone possede un faible moment dipolaire élec-
trique 4 = 0,1 D = 3,7.1073! C-m. Dans un cristal parfaitement ordonné, tous

entropie mesurée par calorimétrie
193,0 J.K L.mol !

les dipdles électriques de chaque molécule seraient paralleles entre eux.
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Mais la tres faible valeur du moment dipolaire se traduit par de faibles diffé-
rences d’énergie entre les différents arrangements d’orientation des moments
dipolaires et le processus de diffusion de I’information au sein du cristal est
tres lent. Ainsi, au zéro absolu, le cristal obtenu expérimentalement n’est pas
dans I’arrangement d’énergie minimale ou tous les dipdles seraient de méme
orientation : I’orientation de chaque dipOle reste aléatoire et le cristal n’est pas
parfaitement ordonné. Ce désordre restant au voisinage du zéro absolu se traduit
par une entropie non nulle du cristal : on parle alors d’entropie résiduelle. La va-
leur adoptée par les tables thermodynamiques pour le monoxyde de carbone est
bien celle conforme a la prise en compte de 1’entropie résiduelle du cristal de
monoxyde de carbone.

EXERCICES

2.1 Influence de la température et de la pression sur le potentiel
chimique (x)

1. Quelles sont les influences respectives de la température et de la pression sur le

potentiel chimique (7, p) d’un corps pur B ?

2. En déduire la valeur de la différence uj(7,p) — ugz°(To, p°).

3. Tracer sur un schéma la variation approchée de u;(7) en fonction de la tempéra-

ture T a pression constante, en considérant que, dans chaque domaine de température
étudié, la variation est linéaire. Préciser la nature de la phase (solide, liquide, gazeux)
la plus stable du corps pur selon la température. Quel niveau d’approximation a été
utilisé pour assimiler les variations de p;(7) a des variations linéaires ?

2.2 Fugacité d’un gaz réel (*%)

1. Montrer que la fugacité d’un gaz réel peut tre reliée a la pression par la relation :

f— pesp ( [ <z<p,;> - 1>dp>

Vi
avec Z(p,T) = ];—;1

2. Le facteur Z du dioxyde de carbone peut prendre la forme

v =185 () () [-<(3)]

etV volume molaire du gaz réel.
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avec p. = 73,9 bar et T, = 304,2 K. Exprimer la fugacité f(7,p) du dioxyde de
carbone en fonction de la pression pour une température donnée.

3. Pour quelle température le gaz réel se comporte-t-il toujours en gaz parfait (quelle
que soit la pression) ?

2.3 Gaz réel : utilisation d’une équation d’état (% %)

Reprenons I’étude du comportement du dioxyde de carbone assimilé a un gaz réel.
Nous avons montré dans 1’exercice 2.2. le résultat fournissant la fugacité d’un gaz

réel sous la forme : @ 1)
P (Z P, T)—
f=pexp [

Vi
avec Z(p,T) = };—;

Considérons désormais que le dioxyde de carbone est décrit par 1’équation d’état
suivante :

et  Vy, volume molaire du gaz réel.

a
(p + T)Vm = RT.
Vm
Exprimer dans ce cas le fugacité du gaz réel en fonction de la pression et de la tem-
pérature (on supposera une faible déviation par rapport au modele du gaz parfait).

2.4 Variation du potentiel chimique d’un gaz parfait (%)

Considérons le corps pur diazote a 298 K et sous 1 bar. Le systeéme est considéré
comme un gaz parfait. Calculer la variation de son potentiel chimique dans les deux
cas suivants :

1. il subit une détente isotherme qui double son volume ;
2. il subit une détente adiabatique réversible qui double son volume.

Données :
e entropie molaire 2 298 K : S, = 191,3J-K~'mol~!;
C
e coefficient y= 2= =1,41;
V,m
e constante des gaz parfaits R = 8,31 J-K~'-mol !

2.5 Entropie molaire absolue de I'eau gaz a T = 298 K sous
p=1bar (%xx)

La littérature propose la valeur numérique S, (H,0, gaz) = 188,7 J-K~!-mol~! pour

I’entropie molaire absolue de 1’eau gaz dans les conditions standard a 7 = 298 K et

sous p = p° = 1 bar. Pourtant, I’état physique stable de 1’eau dans ces conditions est

I’eau liquide. Cet exercice se propose de montrer la démarche suivie pour néanmoins
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proposer ces valeurs numériques. L’idée générale est d’utiliser le fait que I’entropie
est une fonction d’état : il suffit alors de construire un cycle thermodynamique ou
I’état initial est une unité de quantité de matiere d’eau liquide sous p = p° = 1 bar
et T =298 K et I’état final est une unité de quantité de matiere d’eau gaz dans les
mémes conditions de température et de pression.

1. A partir des données suivantes, calculer 1’entropie molaire absolue standard de
I’eau gaz a la température T = 298 K.

2. Comment pourrait-on améliorer I’accord avec la valeur de la littérature ?

Données :

e entropie molaire absolue standard de I’eau liquide :
2 (Hy0, liquide) = 69,9 J-K~!-mol ! ;

e capacité thermique molaire a pression constante de 1’eau gaz :
Cpm(H20, gaz) = 30,38 + 9,62.1073.7 + 1,18.1076.72J-K~!mol ! ;

e capacité thermique molaire a pression constante de 1’eau liquide :
Cpm(H20, liquide) = 75,5 J-K~!-mol ! ;

e enthalpie de vaporisation de I'eau a T = 373 K : Ly,,(H,0) = 40,4 J -mol .

2.6 Entropie molaire absolue du méthanol gaz a T = 298 K sous
p=1bar (%xx)

Avec les données numériques indiquées et en construisant un cycle thermodynamique

adapté, calculer I’entropie molaire absolue standard du méthanol gazeux supposé se

comporter comme un gaz parfait :

1. en négligeant I’effet de la pression sur I’entropie de phase liquide ;

2. en prenant en compte I’influence de la pression sur I’entropie de la phase conden-
sée. Dans ce but, on cherchera & exprimer la dérivée partielle :

( dSm >
ap )y
en fonction de «, coefficient de dilatation isobare et de V;,,(CH3OH), volume molaire
du méthanol liquide. Conclusion ?
Données :
e entropie molaire absolue standard du méthanol liquide :
S° (CH30H, liquide) = 126,8 J-K~!-mol~!;
o coefficient de dilatation isobare du méthanol liquide a T =298 K et sous p =1 bar :
o(CH30H, liquide) = 1,182.10 3 K~ !;
e volume molaire du méthanol : V;,(CH3;0H) = 40,73.10_6 m>-mol~!;
e pression de vapeur saturante du méthanol a 7 =298 K :
p*(CH30H) = 0,165 bar;
e enthalpie de vaporisation du méthanola 7’ =298 K :
Lyap(CH30H) = 37,39 kJ-mol .



Chapitre 3

Equilibres diphasés du corps pur

Ce chapitre nous permettra :

e d’utiliser et illustrer des notions introduites au chapitre précédent, en particulier
la grandeur potentiel chimique ;

e de nous préparer a I’étude des systeémes comportant plusieurs constituants.

1 Notion de phase
1.1 Introduction

Dans le langage usuel, le mot de phase décrit les trois états physiques de la matiere :
solide, liquide et gazeux. En réalité, cette notion est plus riche et il faut proposer une
définition qui ne soit pas qu’une simple succession d’exemples.

Définition

Une phase est définie comme une région de 1’espace ol les grandeurs intensives
associées a cette région de 1’espace varient de fagon continue en fonction des
variables d’espace et a I’échelle mésoscopique.

Pour de nombreux systemes, ces grandeurs intensives sont constantes (par exemple
une expérience dans un laboratoire). Le cas de I’atmosphere terrestre, qui constitue
une seule phase, illustre une phase ol température et pression varient. Le caractere
discontinu de la matiere, peu compatible avec une grandeur continue, conduit a pré-
ciser cette notion de continuité associée a une grandeur intensive évoquée précédem-
ment. Si on étudie I’interface liquide/gaz d’un corps pur dans un champ de pesanteur,
la courbe donnant le logarithme de la masse volumique avec I’altitude z est représen-
tée figure 3.1.

L’interface entre les deux phases se traduit par la variation d’au moins une grandeur
intensive sur des distances comparables aux distances intermoléculaires c’est-a-dire
tres inférieures aux dimensions macroscopiques du systéme.
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( )

lnﬁp) Interface

A
In(p) —/7 0 < 7

Phase Phase ~ -/
condensée gazeuse

Figure 3.1 — Variation du logarithme de la masse volumique en fonction de 'altitude pour un
systéme comportant une interface liquide/gaz

1.2 Phase et ordre

Nous avons déja constaté lors de notre étude de I’entropie molaire absolue que pour
une méme substance chimique, 1’entropie de la phase solide est la plus faible.

En effet, dans une phase solide, il y a un ordre de position de portée infinie (chaque
atome ou ion occupe une position bien définie et en relation avec les positions des
autres atomes ou ions). Il y a aussi un ordre d’orientation pour les édifices polyato-
miques (les molécules ou ions occupent une direction fixe, il n’y a pas libre rotation).
Dans un liquide, seul un ordre a courte distance existe (sur quelques diametres mo-
Iéculaires) et il ne permet pas de prévoir la position des autres molécules situées a
grande distance. Les mouvements de rotation sont beaucoup plus libres. En consé-
quence I’entropie de la phase liquide est notablement plus élevée que celle de la phase
solide.

Dans un gaz, le désordre de position et d’orientation est total : I’entropie est encore
plus élevée.

1.3 Diversité des phases
a) Les gaz

Il n’existe qu’une seule phase gazeuse : tous les gaz se mélangent.

b) Les liquides

Les liquides peuvent former des phases qui restent distinctes aprés un mélange par-
tiel éventuel (liquides non miscibles, partiellement miscibles, totalement miscibles).
L’eau et I’hexane (CH3(CH,)4CH3) sont, a T =298 K et sous p = 1 bar, des liquides



NOTION DE PHASE 53

quasiment non miscibles. L’eau et I’éthanol sont des liquides miscibles en toutes pro-
portions : quelles que soient les quantités de matiere relatives des deux corps, une
seule phase est observée apres mélange.

Lors du mélange d’eau et de butan-1-ol on obtient en général deux phases liquides,
I’une riche en eau, I’autre riche en butan-1-ol : on parle alors de liquides partiellement
miscibles.

c) Les solides

A Iétat solide, on peut observer une assez grande diversité de comportements.

De nombreuses especes chimiques peuvent exister a I’état solide sous plusieurs arran-
gements cristallographiques, appelées variétés allotropiques. Ces différentes struc-
tures seront stables dans différents domaines de température et de pression. Citons,
par exemple, le fer qui existe sous pression usuelle et selon la température sous deux
arrangements cristallins différents (fer o et fer ) ou le carbone qui existe sous forme
diamant ou graphite.

Le passage d’une variété allotropique a I’autre se traduit par une variation de 1’entro-
pie molaire car I’ordre n’est pas identique dans tous les arrangements cristallins.

d) Les cristaux liquides

Un liquide, substance isotrope, est transparent a la lumicre (sauf dans le cas ou les

molécules constitutives du liquide absorbent celle-ci).

En 1888, le botaniste Friedrich REINITZER constate que le benzoate de cholestéryl

passe a la température de 145,5 °C de I’état solide a un état opaque mais liquide ; il se

transforme ensuite a 178,5 °C en une phase liquide et transparente. Apres avoir véri-

fié la pureté de son échantillon, REINITZER postule que le passage de 1’état solide a

I’état liquide procede ici en deux étapes, mettant en évidence la formation d’une nou-

velle phase aux propriétés intermédiaires entre I’état liquide et I’état liquide appelée

cristal liquide.

L’arrangement spatial des molécules dans un cristal liquide n’est ni celui du solide

tridimensionnel périodique, ni celui du liquide. Il existe de nombreuses catégories

de cristaux liquides. Pour illustrer notre propos, nous présentons ci-dessous deux

catégories importantes et représentatives des cristaux liquides.

e les nématiques : les molécules sont représentées par un batonnet (qui est une mo-
délisation simplifiée de leur structure moléculaire réelle).
Dans un cristal liquide nématique, il existe une direction privilégiée de 1’espace
et les molécules sont orientées préférentiellement selon cette direction. Il n’existe
pas d’ordre de position mais un ordre d’orientation.

o les smectiques : I’arrangement spatial s’organise par plans : dans un plan, les mo-
lécules occupent des positions fixes (dans un plan, ’ordre est du type de celui
observé dans les solides). Les plans sont indépendants les uns des autres.
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La figure 3.2 représente schématiquement les organisations dans les deux catégories

00000, 200 000000000
%08000 N 0000000000000
Q% 0 3000 0000000000000000

Figure 3.2 — Arrangement spatial des molécules dans un cristal liquide : a) nématique ; a)
smectique

2 Condition d’équilibre de phase

2.1 Systeme étudié ; modélisation

Nous étudions un systéme contenant une quantité de matiére n§ d’un corps pur
présente dans une phase ¢ et une quantité de matiere ng d’un corps pur présente dans
une phase f3. Ce systeme constitué de no quantité de matiere (ng = n§ + ”0) est
fermé.

Nous supposerons possible le passage de maticre d’une phase vers 1’autre. Cet éven-
tuel transfert est suffisamment lent pour pouvoir définir des grandeurs intensives uni-
formes dans chaque phase. Le transfert de maticre entre les deux phases apparait alors
comme un parametre d’évolution interne qui est de nature tres différente des para-
metres externes qui sont fixés par 1’opérateur. Chaque phase posseéde des propriétés
molaires.

Soit Y une grandeur extensive associée a I’ensemble du systeme :

Y = na-Yn? + I’LIS’~erl3

ou Y, (respectivement Yrg) est la grandeur molaire de la phase « (respectivement 3).
Cette écriture de la variable Y pour I’ensemble du systeme revient a se placer dans le
cadre dit des couplages faibles, nécessaire pour définir sans ambiguité une grandeur
extensive dans un systtme non homogene (avec ici deux phases aux propriétés a
priori différentes).

2.2 Criteres d’évolution d’un systeme

Nous nous servons ici, pour la premicre fois, de criteres généraux d’évolution des
systémes sous contrainte.

Nous avons établi aux chapitres précédents que, pour des contraintes extérieures im-
posées, il existe une fonction extensive qui décroit au cours de 1’évolution naturelle
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du systeme et qui est minimale a I’équilibre thermodynamique. Rappelons que les

deux situations qui correspondent aux parametres extérieurs facilement fixés sont :

e évolution a température et volume fixés : I’énergie libre F du systéme est mini-
male lorsque 1’équilibre thermodynamique est atteint :

dF = —T-9S

e évolution a température et pression fixées : I’enthalpie libre G du systeme est
minimale lorsque 1’équilibre thermodynamique est atteint :

dG = - T-§S
2.3 Systeme évoluant a température et pression fixées
L’additivité de I’enthalpie libre des deux phases permet d’écrire :

dG = dGg + dGj.

Pour chaque phase, nous avons :
dGy = — So.dT + Vo.dp + pg.dng et dGg = — Sg.dT + Vg.dp + ug.dnﬁ
et donc pour le systeme entier :
dG = — (Sa + Sp)dT + (Vo + Vp).dp + Hg.dng + pg.dng.

On étudie I’évolution a température fixée (d7 = 0) et a pression fixée (dp = 0), la
différentielle de I’enthalpie libre s’écrit donc :

dG = p.dng + pj.dng.

En tenant compte du caractere fermé du systeme :

nozna+nﬁ

soit, en différentiant cette expression :
dng + dng = 0.
La différentielle de 1’enthalpie libre s’écrit alors :
L’évolution naturelle, c’est-a-dire sans interaction avec un opérateur extérieur, s’ef-

fectue, a température et pression fixées, a enthalpie libre décroissante, soit a dG
négatif. Nous avons donc les deux situations :
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° si/.L;>,LLE,dG<0 = dng < 0.
La phase a perd de la matiere. Comme la quantité de matiere présente dans la
phase o n’influe pas sur le potentiel chimique (cette grandeur est intensive), ’in-
égalité u;, > IJ[§ reste vérifiée et la quantité de matiere dans la phase o tend vers
z€ro : toute la matiére passe dans la phase f3.

° siu;;<u§,dG<0 = dng > 0.
Toute la matiere passe dans la phase «.

Conclusion : la coexistence des phases o et B impose donc :
Mo = Mg
Lorsqu’il y a transfert de matiere possible entre deux phases, 1I’équilibre de trans-

fert est atteint lorsque les potentiels chimiques sont égaux.

2.4 Systeme évoluant a température et volume fixés

Effectuons une démarche comparable a celle effectuée au 2.3. en tenant compte du
fait que la pression est unique dans les phases o et 3 :

dFB = —SB.dT + p.dVﬁ + ,ug.dnlg
et donc pour le systéme entier :

Le systeme étant fermé, la quantité de matiere contenue dans le systéme est constante
et nous obtenons :

dF = — 8.dT + p.(dVe +dVp) + (U — Hp)-dng

soit :
dF = —8dT + pdV + (u; — ug).dna

et donc pour un systeme évoluant a température et volume fixés :
dF = (ug — .uE)'ant-

Le terme de création d’entropie reste donc 1ié¢, comme dans 1’étude précédente, a la
différence entre les potentiels chimiques :
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T.6S = — (ug — Hﬁ)-dna-

La matiere tend ainsi toujours a passer dans la phase ou le potentiel chimique est
le plus bas. La différence essentielle avec I’étude conduite au 2.3. est que les deux
parametres fixés ne sont pas intensifs : fixer la température et le volume ne fixe pas
les potentiels chimiques dans chaque phase. Le transfert de matieére d’une phase vers
I’autre a pour conséquence la modification des potentiels chimiques.

Etude de I’équilibre liquide-vapeur

Supposons que le liquide est incompressible (le potentiel chimique “ﬁq ne dépend
que de la température) et que la phase gazeuse se comporte comme un gaz parfait,
soit :

iulT.p) = 15°() + RT.n( £

A Détat initial, la quantité de matiere o de liquide est introduite dans un volume V
a température fixée. Négligeons le volume occupé par le liquide. Supposons que le
systeme évolue par transfert de matiere de la phase liquide vers la phase gazeuse, en
notant n, la quantité de matiere en phase gazeuse. Nous avons alors :

pV = ng.RT.

Le potentiel chimique du constituant en phase gazeuse s’écrit :

neRT
7 g
iulT.p) = 55°(7) + RT( %650 ).
p

Lorsque la phase gazeuse ne contient pas le constituant étudié, la valeur numérique
du potentiel chimique tend vers —oo. L'inégalité g,, < ,uf;q est vérifiée et la matiere
passe effectivement de la phase liquide vers la phase gazeuse. La coexistence des
deux phases existe il existe ng' < n, tel que :

éq
N o ng'RT
[.Lliq(T) = ‘LLg’ (T) +RT 1n< Vpo ) .

Sinon, la vaporisation se poursuit (F' décroit) jusqu’a ce qu’il n’y ait plus de liquide.

2.5 Conséquence de I’existence de la condition d’équilibre

La condition d’équilibre pour la coexistence de deux phases o et 3, soit pour le
transfert de mati¢re de la phase o vers la phase 3, s’écrit :

H(T.p) = (T, p).
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Cette égalité établit une relation implicite entre température et pression. Donc, lors-
que I’équilibre de phase existe pour un corps pur, température et pression ne sont pas
librement choisies. Le choix de la température impose la pression et réciproquement.
L’équilibre diphasé du corps pur est qualifié alors de monovariant (libre choix d’un
seul parametre intensif : par exemple, pour I’équilibre de vaporisation de 1’eau corps
pur, si la pression totale est choisie, alors la température de 1’équilibre est fixée).

Notion de point triple

La coexistence de trois phases ¢, f et ¥ impose deux relations :

e (T, p) = ug(T,p) = wy(T,p).

Pour un corps pur, la coexistence des phases solide, liquide et gazeuse ne s’observe
que pour un couple (7T, pr) de température et de pression caractéristique de la sub-
stance étudiée. Ce point est appelé point triple.

Le point triple de I’eau : Tr(H,0) = 273,16 K, pr(H,0) = 6 100 Pa.

3 Relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON

Cette relation différentielle établit, de fagon implicite, la relation entre température et
pression pour 1’équilibre entre deux phases o et f3.

3.1 Démonstration

Considérons deux phases « et B caractérisées par des entropies molaires absolues
Sm,a €t S gs des volumes molaires Vp, ¢ et Vi et des enthalpies molaires Hp, ¢ et
H,, g. La condition d’équilibre entre les deux phases s’€crit :

o (T,p) = pg(T,p)-

L’égalité des deux fonctions implique 1’égalité des différentielles :

dpte (T, p) = dug(T, p)

soit :
- Sm7a.dT + Vm7a.dp - — m7BdT + Vm7de

Cette relation, dite de CLAUSIUS-CLAPEYRON se met sous la forme :

dl . Sm,B - Sm,a
dT7  Vipg — Vina

La chaleur latente de changement d’état L, g est le transfert thermique échangé a
pression constante et donc a température fixée lors du passage d’une unité de quantité
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de matiere de corps pur étudié de la phase « vers la phase f3. Cette opération s’effec-
tuant a pression fixée, cette grandeur s’identifie a une enthalpie par unité de quantité
de matiere. Usuellement, I’unité de matiere choisie est la mole, plus rarement pour
les chimistes la masse. Dorénavant, les grandeurs rencontrées seront molaires. Nous
avons donc :

L(xﬂﬁ = Hm,ﬁ - Hm70t
et I’entropie molaire de changement d’état :

Ly g

AS = Sup — Sma = —

En remplagant dans la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON, il vient :

dp _ La—p

dTr T (Vg — Vo)

Cette relation joue un role fondamental dans 1’étude des équilibres de phase des corps
purs car si elle remplace une équation fonctionnelle (égalité des potentiels chimiques)
par une équation différentielle, ce qui est un point négatif, elle a le mérite de rempla-
cer la manipulation des potentiels chimiques par I’utilisation de grandeurs facilement
accessibles a I’expérience : enthalpie molaire de changement de phase et volumes
molaires.

3.2 Chaleur latente de changement d’état

Cette grandeur étant caractéristique d’un changement de phase, elle ne dépend que
d’un seul parametre intensif (pour le corps pur). L’enthalpie de changement de phase
ne dépend que de la température. Néanmoins, il existe de nombreuses applications ou
il est tout a fait acceptable de négliger la dépendance de 1’enthalpie de changement de
phase avec la température (on pose L = L,). Si on cherche une meilleure précision,
on choisira une dépendance linéaire de 1’enthalpie de changement de phase avec la
température. L'étude expérimentale de L(T') conduit & des courbes ayant la forme de
la figure 3.3.

Notion de point critique
Il existe une température 7, dite température critique, caractéristique du corps pur

dL
ou L(T,)=0etou ar tend vers —oo. Au-dela de cette température il n’est pas possible

de distinguer 1’état liquide de 1’état gazeux.
Remarque. Dans la démonstration de la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON il est
suppos€ implicitement que les entropies molaires Sp o €t Sy, g sont différentes et que
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les volumes molaires Vi, o et Vin,p sont différents.

Il existe des transitions de phase ol entropie molaire et volume molaire (dérivées
premicres du potentiel chimique) sont continues. Il n’existe pas de chaleur latente
de changement d’état. La transition est caractérisée par la discontinuité des dérivées
secondes du potentiel chimique (capacité thermique molaire & pression constante,
coefficient thermoélastique) : on parle alors de transition de phase du deuxi¢me ordre
(ou de seconde espece).

A T’état liquide, I’isotope 4 de I’hélium peut se rencontrer sous forme (I) (liquide
normal) ou sous forme (II) (liquide superfluide) : la transition entre les deux phases
est de seconde espece.

Ly /kJ/mol
A

40

304 Disulfure

Eau
de carbone

Ethanol

20+

Dioxyde
104 de soufre

0 T T T
300 400 500 600

>0 /°C

Figure 3.3 — Enthalpie de vaporisation en fonction de la température

3.3 Volumes molaires

Pour une phase condensée (liquide ou solide), une bonne approximation consiste a
prendre constante cette grandeur. Cette approximation est acceptable si les variations
de pression sont limitées (en pratique a quelques centaines de bars).

Pour les gaz, la premiere approximation, souvent excellente, est d’utiliser I’équation
des gaz parfaits :
__RT

e

PVo = RT o Vp

Si I’approximation est insuffisante, il est souhaitable d’utiliser une équation d’état dé-
crivant bien les propriétés du gaz et s’utilisant facilement dans I’équation de
CLAUSIUS-CLAPEYRON.
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3.4 Interprétation de la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON
a) Entre phases condensées

Une bonne approximation consiste a supposer que la variation de volume molaire
AVyp = Vimp — Vma et la chaleur latente de changement d’état L, .5 sont
constantes. L’ équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON se met sous la forme d’une équa-
tion différentielle a variables séparées :

Lo g dT
P = T
o—f

qui s’integre facilement en :

AVy p

.In(T) + cte.

Soit (7, p,) un point de la courbe :

Lo _.p T

p = Mg .In <To> + Po-
Cas de I’équilibre liquide/solide (o est la phase solide et 8 la phase liquide)
Dans la plupart des cas, le volume molaire du solide est plus faible que le volume
molaire du liquide (le solide est plus dense que le liquide). Donc AV, g > 0. D autre
part Ly > 0 (car 'entropie de la phase liquide est supérieure a celle de la phase
solide). La courbe p = f(T) est donc de pente positive.
L’eau constitue une exception importante (la glace flotte sur I’eau et une augmen-
tation de pression abaisse la température de transition liquide/solide). La masse vo-
lumique plus faible pour la glace que pour I’eau liquide s’explique par la structure
lacunaire du solide (voir le cours de premiere année sur la cristallographie). Dans ce
cas, la pente de la courbe p = f(T) est négative.
Dans tous les cas, les volumes molaires des liquide et solide sont proches, et tres
inférieurs a celui de la phase gazeuse, tant que I’on est loin du point critique. Dans ce
cas, la pente de la courbe p = f(T) pour I’équilibre liquide/solide est trés supérieure
a celle observée pour les transitions mettant en jeu la phase gaz.

b) Equilibre phase condensée/gaz

L’intégration de 1’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON est possible en effectuant les
approximations suivantes :

e la chaleur latente de changement d’état L,,_,g est constante ;

e le volume molaire de la phase gaz est trés supérieur a celui de la phase condensée :

Vm, gaz > Vm, condensée »
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. . RT
e le gaz est supposé parfait : Vi g, = —.

La séparation des variables dans I’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON conduit a :

p R 'T?

qui s’integre facilement en :

o) =) (- 2)

ou (T,, p,) est un point de la courbe.

. . . . I .
Cette relation s’exploite assez facilement en tracant In(p) en fonction de —. Si on

obtient une droite, le modele proposé est acceptable et le coefficient directeur de la

Ly, ) .
droite obtenue est identifié a _aTﬁ' Les trois hypotheéses nécessaires pour effec-

tuer I’intégration ne sont pas toujours simultanément bien vérifiées mais la formule
intégrée donne un résultat tout a fait convenable.

A Lapproximation qui néglige le volume molaire du liquide devant celui du gaz est bien
vérifiée si le systeme étudié est loin du point critique.

La pression d’équilibre pour un équilibre solide/gaz est appelée pression de subli-
mation. La pression d’équilibre pour un équilibre liquide/gaz est appelée pression
de vapeur saturante, notée souvent p*.

Température d’ébullition d’un liquide

Un liquide qui subit une contrainte extérieure pey est a ébullition lorsque la contrainte
extérieure est égale a la pression de vapeur saturante. La pression de vapeur saturante
est une fonction croissante de la température et lors d’une augmentation d’altitude, la
pression extérieure diminue. En conséquence, une augmentation d’altitude se traduit
par la diminution de la température d’ébullition des liquides.

Pour fixer un ordre de grandeur, la pression a I’altitude 4 = 3000 m vaut environ
p = 70 kPa et la pression de vapeur saturante de I’eau prend cette valeur a environ
T =363 K =90 °C : c’est donc la température d’ébullition de I’eau a ’altitude de
3 000 metres.

4 Représentation graphique des équilibres
4.1 Diagramme (T,p)

11 faut noter sur ces schémas (voir figure 3.4) la grande différence de pente entre les
courbes relatives aux équilibres entre phases condensées et les courbes relatives aux
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équilibres faisant intervenir une phase gazeuse.

P
A

état
supercritique

point

liquide critique

solide

vapeur

> T

Figure 3.4 — Diagramme d’équilibre de phase en coordonnées (T, p) pour un corps pur

Pour expliquer ce comportement, reprenons 1’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON

d
et analysons les termes qui fixent la valeur de la pente —p. Les enthalpies de chan-

gement d’état sont d’ordres de grandeurs comparables pour les différentes transi-
tions. En revanche, les volumes molaires des phases gazeuses sont en général tres
supérieurs a ceux des phases condensées. A titre d’exemple, considérons ’eau sous
ses différentes phases au voisinage de 1’équilibre solide/liquide sous un bar, puis de
I’équilibre liquide/gaz toujours sous un bar. La glace Ih (glace usuelle) a une masse
volumique pg) =931 kg-m~3 et donc un volume molaire Vi, g =193. 1076 m3-mol !
Pour I’eau liquide piiq = 1000 kg:m ™ et Vpy jig = 18.107% m®-mol~! (pris ici indé-
pendant de la température). Supposons que I’eau gazeuse se comporte comme un gaz
parfait sous p = 1 bar et T = 373 K. Nous avons :

8,314.373 3 3 1
Vm’ gaz — m = 30,610 m’-mol .
Le terme AV,,_,5 est donc bien plus faible pour des transitions entre phases conden-
sées que pour des transitions entre phases dont I’'une d’entre elles est un gaz.
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4.2 Diagramme (Vn,p) (isothermes d’ANDREWS)

Fluide
supercritique

Point
critique

Liquide
+
vapeur

Vapeur

=

V

Figure 3.5 — Isothermes d’ ANDREWS

Sur ce diagramme (voir figure 3.5), plusieurs isothermes sont représentées.

En-deca d’une certaine température (appelée température critique 7.), il existe des
paliers : a température choisie, la pression est fixée. Ceci correspond a 1’existence
de I’équilibre liquide/gaz. Les isothermes dans la partie gauche du diagramme sont
de pente tres forte car les liquides sont tres peu compressibles : il faut d’importantes
variations de pression pour une faible variation du volume molaire Vp, jiq.

L’ensemble des points anguleux des isothermes est relié par une courbe. Cette courbe
en forme de cloche dissymétrique représente les points ol le systeme passe d’un
comportement monophasique (2 I’extérieur de la cloche) a un comportement bi-
phasique (sous la cloche). Un point appartenant a un palier représente un systeme
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biphasique : I’intersection du palier avec la courbe en cloche donne les valeurs des
volumes molaires des deux phases qui coexistent (a gauche, celui du liquide, a droite,
celui du gaz). Le sommet de la courbe en cloche est le point critique de coordonnées
(Vin, ¢, pc) avec T = T.. En ce point Vi 1ig = Vin, gaz = Vi, c. Pour que les propriétés
du gaz et du liquide soient notablement différentes, il faut étre loin du point critique.

Utilisation de fluides supercritiques en chimie

Le point critique

L’étude des équilibres liquide/vapeur montre qu’il existe des conditions de
température et de pression telles que la distinction entre une phase liquide et
une phase gazeuse n’est pas possible. La courbe représentant 1’équilibre li-
quide/vapeur dans le diagramme (7', p) s’arréte en un point appelé point critique
et caractérisé par la température critique 7; et la pression critique p.. Dans le
diagramme (Vy,, p), I'isotherme de la température critique est caractérisée par
un point d’inflexion en (Vi ¢, pc). Le point critique peut aussi étre caractérisé
par sa masse volumique critique p.

ESpéCC Hz N2 02 HQO C02
T./K 33,2 | 126,2 | 154,6 | 647,1 | 304,1
pe | bar 13,0 | 34,0 | 50,4 | 220,6 | 73,7
Vine /cm®-mol~! | 65,0 | 90,1 | 73,4 | 559 | 94,1

Quelques caractéristiques de points critiques pour différentes espéces chimiques

Lorsqu’un fluide est porté & des conditions de température et de pression (7, p)
telles que :
T >T, et p > pc

il est qualifié de supercritique.

Des propriétés physico-chimiques intéressantes

Le volume molaire est proche de celui des liquides usuels (par exemple
18 cm3-mol~! pour I’eau liquide). La viscosité est, en revanche, proche de celle
des gaz, donc beaucoup plus faible que celle des liquides, ce qui permet un
transfert de masse rapide lors des écoulements. Les fluides supercritiques sont
des solvants aux propriétés versatiles dépendant de facon importante de la pres-
sion et de la température. Il est posssible d’effectuer des réactions chimiques en
fluide supercritique.
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Le dioxyde de carbone supercritique : utilisations

C’est de loin le fluide supercritique le plus utilisé. Les conditions critiques sont
atteintes assez facilement et c’est un composé de tres faible toxicité.

Extraction de produits naturels

Les solides ou liquides contenant des molécules sont mis en présence de di-
oxyde de carbone supercritique. Les bonnes propriétés de solvant assurent la
solubilisation des especes chimiques recherchées (principe de I’extraction par
un solvant). La nature des molécules extraites est liée au choix de la pression de
travail : les molécules de faible masse molaire sont en général extraites a basse
pression et celles de masse molaire plus élevées sont extraites & haute pression.
Le fluide contenant les molécules recherchées est ensuite détendu, la solubilité
des solutés diminue alors notablement et il y a donc précipitation de ceux-ci qui
sont récupérés. Cette méthode est utilisée depuis la fin des années 1970 pour
extraire la caféine dans la fabrication de café décaféiné.

Dépollution

Les terres polluées par des substances chimiques organiques (les dioxines) sont
placées en présence de dioxyde de carbone supercritique qui solubilise les com-
posés toxiques.

Stockage

Dans I’espace, les fluides sont souvent stockés dans des conditions supercri-
tiques ; ceci évite les problemes liés a I’absence de gravité.

EXERCICES

3.1 Carbone diamant et carbone graphite (x)

Le carbone existe a I’état solide sous deux variétés allotropiques principales que sont
le carbone graphite et le carbone diamant.

1. Calculer les volumes molaires, supposés constants, du graphite et du diamant.

2. Sous quelle pression doit-on opérer a 298 K pour préparer du carbone diamant a
partir de carbone graphite ?

Données numériques a 298 K :
Masse molaire atomique du carbone Mc = 12 g-mol !,
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Espece AeH® /KJ-mol~! | 89 /3K 'mol~! | p/kgm™3
C (graphite) 0 5,7 2260
C (diamant) 1,9 2,4 3513

3.2 Equilibre liquide/vapeur de I'acide nitrique (%)

On fournit le tableau ci-dessous donnant 1’évolution de la pression de vapeur satu-
rante de 1’acide nitrique pur en fonction de la température.

T/°C 0 20 40 50 70 80 90 100
p*/Pa | 1920 | 6400 | 17700 | 27700 | 62200 | 89300 | 125000 | 171 000

1. Calculer I’enthalpie de vaporisation de 1’acide nitrique sous la pression standard
(considérée indépendante de la température). On supposera que le volume molaire
du gaz est tres supérieur a celui du liquide et que le gaz se comporte comme un gaz
parfait.

2. Calculer la température d’ébullition de I’acide nitrique sous la pression standard.
On donne la valeur de la constante des gaz parfaits : R = 8,31 J-K~'-mol .

3.3 Equilibres triphasés de 'ammoniac (%)
La pression de vapeur saturante de I’ammoniac liquide est donnée en fonction de la

température par la relation (p en pascal, T en kelvin) :

Inp(lig) = 19,49 — %

et la pression de sublimation de I’ammoniac solide par :

3754
Inp(sol) =23,03 — 7

1. En déduire la température du point triple de I’ammoniac.
2. Calculer les enthalpies standard de vaporisation, sublimation et fusion au point
triple.

On rappelle la valeur de la constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K~!-mol !
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PROBLEMES

3.4 Etude de I’équilibre liquide/vapeur de I’eau (d’aprés CCP PC
2005) (k)

1. Rappeler la définition du potentiel chimique de ’eau pure a 1’état liquide ¢, noté
Heay o> & partir de la fonction d’état G.

2. Exprimer la variation du potentiel chimique de I’eau liquide pure, {1, ,, par rap-
port a la température *T, a pression p fixée (relation différentielle). En déduire la

u,l

variation du rapport %’ avec la température 7', a pression p fixée (relation diffé-

rentielle).
3. Comment varie la valeur du potentiel chimique de I’eau liquide pure, 1, ,, lorsque
I’on augmente la température (on se contentera de dire si [, , augmente ou diminue,
en justifiant la réponse).
4. Exprimer la variation du potentiel chimique de I’eau liquide pure, {1, ,, par rap-
port a la pression p, a température T fixée.
5. Exprimer le potentiel chimique de I’eau pure a I’état gazeux, noté Ug,, ,. a la tem-
pérature T et pour une pression partielle de I’eau (gaz) noté€e peaug. On conviendra de
noter nugau,g(T) le potentiel chimique standard de I’eau a I’état gazeux. On admettra
que la phase gaz est un gaz parfait.
6. A la température T, écrire la condition d’équilibre entre I’eau liquide et 1’eau va-
peur. On définit alors, dans ces conditions, la pression de vapeur de ’eau a 1’équi-
libre, notée pg,, .- Des valeurs de cette grandeur sont fournies en données. Montrer
que I’évolution de la pression de vapeur a I’équilibre, notée pg,, ¢, en fonction de la
température T du systeme eau liquide/eau gaz, suit la loi différentielle :

dp;au,g . AvapI_IO

= rp2 dTr

*
peau,g

avec Ay,pH° enthalpie molaire standard de vaporisation de I’eau.

7. Comment varie la valeur de la pression de vapeur a I’équilibre, pg,, o, lorsque I'on
augmente la température ?

8. Déduire en utilisant les données fournies, la valeur de I’enthalpie molaire standard
de vaporisation de I’eau, supposée indépendante de la température 7.

Données : pression de vapeur d’eau a I’équilibre liquide/vapeur, pg,, . . en bar et en
fonction de la température 6 exprimée en °C :

Piang / bar | 0,012 | 0,073 | 0,307
6 °C 10 | 40 | 70
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3.5 Etude d’un alliage @ mémoire de forme : le Nitinol (d’apres X
2007) (k%)

Un alliage a mémoire de forme (ou AMF) présente la propriété singuliére de pouvoir

mémoriser une forme déterminée au préalable. Un AMF existe a basse température

sous une structure martensite se transformant sous I’effet d’un réchauffement en une

structure austénite et vice-versa. On observe ainsi une transformation martensitique

se produisant sans diffusion d’atomes, comme le montre la figure 3.6 :

Austénite Martensite
(haute température) (basse température)

Q00 OO0 Chauffage Q. 0 O
29000 T 9%
Q0 0O OO0 Refroidissement QO 0

Figure 3.6 — Transformation martensitique du nitinol

Le nitinol est un AMF de nickel et de titane de composition stecechiométrique NiTi.
La phase austénite possede une structure cubique de type CsCl. La phase marten-
site quant a elle adopte une structure cristalline, localement trés proche de la phase
austénite, ce qui assure la réversibilité de la transformation.

Le probleme s’intéresse aux propriétés thermodynamiques de [’alliage et non a sa
structure cristallographique. Dans tout 1’énoncé, les grandeurs relatives a la marten-
site et a 1’austénite seront respectivement indicées M et A : par exemple, Hy,; désigne
I’enthalpie molaire de la martensite. Le nitinol, mis en une forme F4 a température
élevée est ensuite refroidi. La transformation martensitique a alors lieu et on peut
donner au solide obtenu une nouvelle forme Fj;. On peut naturellement obtenir en-
suite Fy a partir de Fy; en appliquant une contrainte a température constante ou en
augmentant la température a contrainte nulle (ou constante).

1. Mélange idéal sous contrainte nulle.

1.a) Exprimer I’enthalpie libre molaire de I’austénite et de la martensite en fonction
de la température.

1.b) Représenter les deux fonctions G = f(T') pour I’austénite et la martensite, sa-
chant que ’austénite est la phase la plus désordonnée. A quelle condition s’agit-il
de droites ? Cette condition sera supposée vérifiée par la suite.

1.c) Comment peut-on déterminer la température d’équilibre Ty des deux phases. Pré-
ciser les phases stables selon le domaine de température.

1.d) Quel est le signe de 1’enthalpie de la transformation Ay, pH ?

1.e) Représenter 1’entropie du syst¢me contenant initialement une mole d’austénite
en fonction de la température. A la température Ty, quelle est 1’entropie du systéme
en fonction de la fraction molaire x4 ?
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2. Transformation isotherme sous contrainte.

Pour tenir compte de la contrainte appliquée a 1’échantillon, on ajoute a 1’enthalpie

libre molaire de chaque phase, un terme —V;).0.€ dans lequel Vj représente le vo-

lume molaire initial de la phase, o une contrainte provoquant la déformation totale
élastique et cristallographique &, en traction ou en compression.

Une contrainte s’exprime habituellement comme une force divisée par une surface et

une déformation comme le rapport de la variation de la dimension de 1’objet sur sa

dimension initiale. V; est supposé identique pour les deux phases. On indique la re-
lation ¢ = E.€ avec E module d’ YOUNG (supposé constant pour une phase donnée :

E4 pour I’ austénite et Ej; pour la martensite). La nouvelle expression de 1’enthalpie

libre molaire s’écrit alors : G, = G, — Vp.0.€, dont I’expression différentielle est :

dG}, = —SndT + Vndp — Vp.0.de.

2.a) Quelle est I'unité du produit ¢.€ ?

2.b) Déduire de dG}, I’expression du travail mécanique élémentaire fourni au cristal
par 'application de la contrainte ©.

2.c) En tenant compte de la faible influence de la pression sur les phases condensées,
simplifier I’expression différentielle de G7,,.

2.d) Donner I’expression des fonctions G}, = f(7T,0) en utilisant pour les deux pha-
ses deux constantes d’intégration G et Gy,.

2.e) Dans un triedre direct (6, 7T,G},), quelle est 1’allure des surfaces correspondant
aux fonctions précédentes ? On pourra indiquer simplement 1’allure de I’intersec-
tion de cette surface avec un plan ¢ = constante et avec un plan 7" = constante.

2.f) Comment se traduit alors 1’équilibre entre les deux phases A et M ?

2.8) A I’équilibre thermodynamique, montrer que la pente de la courbe représentant
la contrainte ¢ en fonction de la température de transition 7; s’exprime par :

do . AAHMH
T o (4 - 2)

A quelle relation classique vous fait-elle penser ?
2.h) En utilisant le fait que I’on peut naturellement obtenir F a partir de Fy; en appli-
quant une contrainte a température constante, montrer que T B > 0. Déduire

A Ey
I’influence de la température sur la contrainte a appliquer pour provoquer la transi-

tion.



Chapitre 4

Potentiel chimique d’'un
constituant d’'un mélange

L’objectif de la thermodynamique chimique étant I’étude des systémes sie¢ges
d’une réaction chimique, il est nécessaire, dans le cas des réactions en phase ho-
mogene, d’étudier les propriétés thermodynamiques des mélanges (réactif(s) et
produit(s)). Il est donc indispensable de généraliser la notion de potentiel chi-
mique a des systémes comportant plusieurs constituants. Le point crucial est de
relier le potentiel chimique d’une espéce chimique appartenant a une phase a la
composition de celle-ci.

1 Grandeurs molaires partielles associées
a un constituant d’'un mélange

Dans cette partie nous étudierons des systémes comportant une seule phase.

1.1 Compléments sur les fonctions de plusieurs variables
a) Fonctions homogeénes

Considérons une fonction f(x;) avec i entier de 1 a N, fonction de N variables réelles.

Définition

La fonction f est dite homogene de degré p des x;, i de 1 a n variables (n < N)
si et seulement si :

VA réel, f(Axi, xj) = AP f(xp)

avec i entierde lan, jentierden + 1 aN etkentierde 1 a N.

L’importance et I’intérét de cette définition sont liés a la notion de grandeur extensive
associée a un systeme thermodynamique : une grandeur extensive est une fonction
homogene de degré 1 des variables quantité de matiere de chaque constituant.
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b) Théoreme d’EULER

Etudions la variation infinitésimale df de la fonction f lorsque le parametre A varie
de dA :

o Af I -
df(Ax;, x] = (Zla Aj;l oA )> dA = <Z, fl) xi>~d)~

D’autre part, en utilisant le fait que la fonction f est homogene de degré p des va-
riables x; (i de 1 a n), nous avons une autre expression de df :

df(Axi, xj) = d(AP.f(x)) = pAP = V(f(x)).dA.

En identifiant les deux expressions de df(Ax;, x;) et en simplifiant par 1’élément dif-
férentiel dA, nous obtenons le résultat essentiel qui constitue le théoréme d’EULER :

(; s ,-)‘x"> = pAP D (f(x).

Dans le cas particulieroti p = 1 et A = 1, (cas des fonctions extensives en thermo-
dynamique), nous avons la relation fondamentale :

1.2 Variables de GIBBS

Pour décrire un systeme thermodynamique a plusieurs constituants, il existe un en-
semble de variables particulierement adaptées a une étude élégante du systeme. Une
grandeur extensive quelconque Y peut étre décrite comme dépendant des variables
température T, pression p et quantité de matiere n; avec I'indice i variant de 1 a
N (pour chaque constituant du mélange). Ces variables sont appelées variables de
GIBBS. Elles permettent de localiser I’information d’extensivité dans les seules va-
riables n;, les deux autres variables étant intensives.

A Les systemes pour lesquels, durant la durée d’étude, les quantités de matiére ne
varient pas, sont dits chimiquement non réactifs. En revanche, pour un systéme fermé, si
un sous-ensemble des n; varie au cours du temps, nous dirons qu’il y a réaction chimique.
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1.3 Définition d’une grandeur molaire partielle

Cette notion découle naturellement de I’application du théor¢eme d’EULER a une
grandeur extensive décrite en terme de variables de GIBBS.

Soit ¥ une grandeur extensive quelconque. Y (7, p, n;) est une fonction homogéne
de degré 1 des variables n; avec i entier de 1 a N.

L’ application du théoreme d’EULER a la variable extensive Y donne :

'S [(9Y
Y(Tapvni) = Z ni-<ani>T .
N

i=1

La grandeur (g:) est appelée grandeur molaire partielle associée a la

i/ Tpn;:;
variable Y , a l’espécepi et zu systeme thermodynamique étudié. Cette grandeur est
intensive et dépend a priori des variables température 7, pression p, et composition
(les différents x;, fractions molaires des différents constituants). C’est une grandeur
définie de fagon locale (au sens des variables de composition) par une expression
différentielle. Pour simplifier et condenser les notations, nous noterons Y; cette gran-

deur :
v <8Y)
l' p—
on; T.ponjjri

et nous avons :

Y(T, p, nj) = Y, .Y,

1.4 Relation de GiBBS-DUHEM

Nous établissons ici une relation fondamentale dans I’étude des systemes a plusieurs
constituants.

Soit Y une grandeur extensive quelconque. Cette grandeur est décrite en termes de
variables de GIBBS. La différentielle de ¥ s’écrit :

oY oY TSN
dy = () ar + <> dp + Y Y.dn;.
T D, ni ap T, n; i;l l l

Si nous différentions la relation établie a la fin du 1.3., nous obtenons une autre ex-
pression de dY :
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En égalant les deux expressions de dY et en simplifiant, nous obtenons :

oY oY &
<8T>p, n,-dT " <8p> T, n,-dp a igl ni‘in

ce qui constitue la relation de GIBBS-DUHEM.

A température fixée (AT = 0) et a pression fixée (dp = 0), la relation de GIBBS-
DUHEM se simplifie en :

Il est possible d’écrire cette relation en termes de variables intensives en divisant la
relation par la quantité de matiere totale n constituant la phase :

n;
n:Zni et Xi = —
= n

L’intérét de cette relation est que toute information sur le comportement de la gran-
deur Y| dans un systéme 2 deux constituants permet d’avoir des informations sur la
grandeur Y,

1.5 Exemple du volume molaire partiel

Notons Vi1 et Vi 2 les volumes molaires des corps purs liquides (1) et (2).

L’expérience montre que le volume V du mélange de la quantité de matiere n; de (1)
avec la quantité de matiere n, de (2) est différent de la somme des volumes des deux
liquides purs pris séparément.

Notons vpix le volume de mélange molaire (grandeur intensive) défini par :

(V — Vi) — nZVm,2)
(”ll + flz)

Vmix =

La figure 4.1 donne les variations du volume de mélange molaire dans deux cas :
les mélanges eau/éthanol et les mélanges n-décane/n-dodécane. Notez 1’effet relati-
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vement faible : au maximum 1 cm? pour des phases liquides de quelques dizaines de

cm3 .

Vimix / cm>mol!

n-décane/n-dodécane

0,41

0,01

0,41
_0’8 4

eau/éthanol
-12 T T . . Fraction molaire
| 0,0 0,2 0,4 0,6 0.8 1,0 eneauouen n-décane

Figure 4.1 — Volume de mélange molaire en fonction de la composition du mélange final
pour les systemes eau/éthanol (contraction) et n-décane/n-dodécane (expansion)

Il est possible d’exprimer le volume de mélange molaire en fonction des volumes
molaires des corps purs et des volumes molaires partiels. Comme le volume est une
variable extensive, il est possible de définir la grandeur molaire partielle associée :

— av
%= (5)
on, T, ponjjzi

que I’on relie aussi au volume total du systéme par :

i=N__
V = V,-.ni.

1

™

i
La variation de volume lors du mélange est donc :
AV = mVi + mVy — mVm1 — naVmo
soit, en divisant par la quantité de maticre totale du systéme :

Vmix = X1V1 + x2V2 — X1V — x2Vmp.
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Les deux variables x; et x; ne sont pas indépendantes :
x1 +x =1
Il est possible d’exprimer vyix en fonction de la seule variable de composition x; :
Vmix = (1 = x2)(Vi — V1) + x2(Va — Vin2).

Notons dvyix la variation de vpix due a une modification de la composition de la
phase, représentée par dx; :

Avmix = — (Vi = Vin1)dxa + (V2 — Vina)dxo + x1dV; + xdVs.

L’ensemble de 1’étude est conduite a température et pression fixées : les grandeurs
Vin,1 €t Vin 2 sont donc constantes. D’autre part, la relation de GIBBS-DUHEM appli-
quée a la grandeur volume conduit 2 la relation :

xldV1 + )CQdVZ = 0.

Nous obtenons donc la relation :

dVmix
dx;

= (V2 = Vin2) = (Vi = V1)

Cette relation montre que le coefficient directeur de la tangente en un point de la
courbe vix = f(x) est liée a la valeur des volumes molaires partiels et des volumes
molaires des corps purs. Une exploitation graphique soignée de cette courbe permet
d’accéder aux volumes molaires partiels de chaque constituant.

1.6 Potentiel chimique d’un constituant d’un mélange

a) Définition

Considérons I’enthalpie libre du systeme étudié. L’ écriture de la différentielle de I’en-
thalpie libre pour les variables T, p et n; :

G 9G i=N /3G
dG = () a7 + <) dp + () dn;.
oT p; hi (9p T, n; igl on; T, ponjjsi

Dans le cas d’un systeme fermé de composition fixée, on doit retrouver les grandeurs
introduites précédemment. Ceci permet d’identifier les dérivées partielles suivantes :

8G> <8G>
- = -3; -_— =V
<8T P, 1 8]) T, n;
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Définition

Les enthalpies libres molaires partielles G; seront appelées, par généralisation
de la notion introduite dans le cas du corps pur, potentiels chimiques et notées

M
(29) .
on; T,p,njj+i

La différentielle de I’enthalpie libre s’écrit donc :

i=N
dG = —SdT + Vdp + Y pidn;.
i=1

b) Conséquences

Nous avons toujours les relations usuelles entre fonctions d’état U, H, F, S
etT.
Pour I’enthalpie :

dH = d(G + TS) = dG + TdS + SdT

soit en utilisant I’expression différentielle de dG établie au 1.6.a :

i=N
dH = —SdT + Vdp + Y wdn; + TdS + SdT
i=1

i=N
= TdS + Vdp + ) wdn;.
i=1

Le potentiel chimique y; peut s’exprimer en fonction de I’enthalpie du systéme selon :

1 = <8H)
on; S, PNy 4

Pour I’énergie interne :

N

1
dU = d(H — pV) = dH — pdV — Vdp = TdS — pdV +

]

[ ag

Widn;.
i

Le potentiel chimique ; peut s’exprimer en fonction de 1’énergie interne du systéme
selon :
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= <8U>
l on; Sv“"jj#i'

i=N
dF = d(U — TS) = dU — TdS — SAT = — SdT — pdV + Y pdn;.

i=1

Pour I’énergie libre :

Le potentiel chimique u; peut s’exprimer en fonction de 1’énergie libre du systeme

selon :
. <C—”>T"n
l i ) j/#t

A Notons ici 'importance cruciale de bien spécifier la nature des variables bloquées
lors des opérations de dérivations partielles.

1.7 Relations entre grandeurs molaires partielles

De trés nombreuses relations peuvent étre €tablies, soit en utilisant des relations entre
grandeurs extensives et en dérivant ces relations par rapport a n; a température, pres-
sion et n; (j # 1) fixées, soit en utilisant le théoréme de SCHWARZ.

a) En utilisant les relations entre fonctions d’état

Considérons la relation entre enthalpie et énergie interne :
H=U+ pV

et dérivons par rapport a n; :

<8H> B <8U> n (8(pV)>
on; T, pynjj+i on; T,pnjj+i on; T.ponjj+i

soit, en tenant compte que la dérivation partielle se fait a pression constante :

<8H) (8U> N <8V>
= —_— p —_—
on T,p,njjzi an; T,p,njjzi on T,p,njjzi

et de la définition des grandeurs molaires partielles :

H,' = U,' + pVi.
De facon similaire, on établit :
fi:Uj_Tgi; ,ui:Hi_TEi'

Ces deux dernieres relations seront précieuses par la suite.
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b) A partir du théoréme de SCHWARZ

Considérons la différentielle de 1’enthalpie libre et appliquons le théoréme de
SCHWARZ a cette différentielle :

i=N
dG = —SdT + Vdp + ) wdn
i=1

(), ().,
8T pynj Qni T7P7njj7£i

), (@),
ap T, n; ani T, P, njj+4i :

c) Relation de GiBBS-HELMHOLZ

et:

Considérons la relation entre potentiel chimique et enthalpie molaire partielle :
W = H; — TS,

Remplacons dans la relation ci-dessus 1’entropie molaire partielle par son expression
en fonction du potentiel chimique :

I ;i
. =H;, + T .
nu'l 1 + <8T)p[ "

L’enthalpie molaire partielle s’exprime donc uniquement en fonction du potentiel
chimique :

7 I
Hi - .LLZ - T(aT)p/n

J

Apres division par T2, on reconnait dans le second membre de I’égalité la dérivée par
rapport a la température du potentiel chimique divisé par T :

— d (W
;= — 2 _— 7!
H; T <8T<T>>p,n"

J
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Cette relation constitue la relation de GIBBS-HELMHOLTZ.

Remarque. De facon comparable a ce que nous avons établi pour le potentiel chi-
mique des corps purs, les grandeurs Y; sont intensives. Il y a donc une variable blo-
quée lors de la dérivation partielle qui est inutile lorsque les grandeurs sont définies
par des opérations de dérivations partielles ol toutes les quantités de matiere sont
fixées. Ces grandeurs sont indépendantes de la quantité de matiere présente dans le
systeme ; fixer toutes les quantités de matiere est inutile. C’est la composition (gran-
deur intensive) qui doit étre fixée.

aﬂi) <
= — S
(aT p, comp.

1.8 Equilibre de phase

Considérons un systeme constitué de plusieurs constituants i (de 1 a N) et de plusieurs
phases.

Globalement le systeme est fermé. Mais un transfert de matiere est a priori possible
d’une phase «a vers une phase 8 pour un constituant i quelconque.

a) Réunion de deux sous-systémes

Considérons une grandeur extensive quelconque Y et limitons-nous au cas de la co-
existence de deux phases « et 3. Ces deux phases sont les deux sous-systemes.
Dans le cadre du couplage faible, nous avons :

Y = Yo + Y

ol Yy est associée a la phase « et Yg est associée a la phase f3.
En appliquant le théoréme d’EULER aux grandeurs extensives Yy, et Y, nous avons :

Zn et Yﬁ:;

i=1 i

WB7E

b) Différentielle de I’enthalpie libre totale

Considérons un systeme évoluant a température et pression fixées. L’écriture de la
différentielle de I’enthalpie libre conduit a :

dG = — SdT + Vdp + Z pdn® + Z ,uﬁdn

N =

pdni + Z ﬂzﬁ P

i

I
1™

i=1
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Limitons-nous au transfert de matiere d’une espece i de la phase « vers la phase 8 a
température et pression fixées. Les sommes se limitent aux termes :

dG = pZdn® + pPanl
La conservation de la matiere impose :
dn® + dnf = 0
et donc :

dG = (uf — uf).dng.

i

c) Evolution spontanée d’un systéme évoluant a température et pression fixées

L’évolution spontanée du systeme s’effectue a température et pression fixées avec
décroissance de I’enthalpie libre :

o siu’*> /.Ll-ﬁ , alors dn¥ < 0 et I’espece i quitte la phase o ;

o siu’< uiﬁ , alors dn > 0 et I’espece i quitte la phase f3.

La différence essentielle avec le cas du corps pur est que désormais, et ce point sera
repris dans les parties 2 et 3, le potentiel chimique d’une espéce appartenant a une
phase dépend de sa composition. Donc le transfert de matiére d’une phase vers I’ autre
se traduit par la modification du potentiel chimique de 1’espece i dans chaque phase.
Il peut étre établi, a partir de considérations de stabilité (hors-programme) que :

au’
<an:’x>p,7" >0

Le potentiel chimique d’une espéce appartenant a une phase décroit lorsque cette
espece quitte la phase étudiée.

Cette inégalité apparait comme une loi de modération. Supposons u* < [.Liﬁ . Dans

ce cas, la phase « s’enrichit en i, le potentiel chimique de i dans la phase o croit, le
potentiel chimique de i dans la phase B décroit et u* tend vers /.Liﬁ .

Lorsque u* = ,ul-l3 , il y a équilibre pour le transfert de matiere entre phases.

d) Evolution spontanée d’un systéme évoluant sous contraintes extérieures

Si le systéme évolue avec d’autres contraintes extérieures (T et V fixés, ou T et S
fixées, par exemple), une autre fonction sera minimale lorsque 1’équilibre sera at-
teint (par exemple, I’énergie libre pour un systeme évoluant a 7 et V fixés). Mais
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la condition d’équilibre s’exprimera toujours en fonction des potentiels chimiques et
sera identique.

Conclusion : la condition d’équilibre pour le transfert de matiére d’une espece
entre deux phases, est I’égalité des potentiels chimiques du constituant i dans
chaque phase. Le potentiel chimique apparait donc comme un parameétre intensif
qui peut exprimer une condition d’équilibre entre deux sous-systémes au méme
titre que la température ou la pression :
e la température
Ty = Tp traduit I’équilibre atteint entre le sous-systeme A et le sous-systeme B
lorsque les transferts thermiques sont possibles ;
e la pression
pa = pg traduit I’équilibre atteint entre le sous-systeme A et le sous-systeme
B lorsque les échanges de volume sont possibles ;
e le potentiel chimique
[.Ll.A = p? traduit I’équilibre atteint entre le sous-systeéme A et le sous-systeéme
B lorsque les échanges de matiere de 1’espéce i sont possibles.

2 Potentiel chimique d’un gaz dans un mélange gazeux

2.1 Les gaz parfaits

Nous étudions dans cette partie un mélange gazeux parfait. Celui-ci est décrit par les
relations suivantes. Le systeme est décrit par son volume V, sa pression totale p, la
température 7 et les quantités de matiere n; de chaque constituant.

i=N
RT :
n= Y nm, p=n_ et pi=<’:>p

soit, en posant x; la fraction molaire en phase gazeuse :

dpi
pi = Xip et donc : ( p) = Xx;.
ap T, comp.

La grandeur p; est appelée pression partielle du constituant i en phase gazeuse et
correspond a la contribution des molécules ou atomes de i a I’échange de quantité
de mouvement aux parois (voir chapitre 1 pour la description microscopique de la
pression cinétique). Pour obtenir une information relative au potentiel chimique d’un
constituant, utilisons la relation entre dérivée partielle du potentiel chimique par rap-
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port a la pression et au volume molaire. D’apres le paragraphe 1.7. :

(5 )y o~ ()
dp T, comp. on; T, nj #;.

Pour accéder a I’expression du potentiel chimique d’un participant a la phase gazeuse,
il faut évaluer la dérivée partielle du volume total par rapport a la quantité de matiere
n; a température, pression et autres quantités de maticre fixées. En tenant compte de
ces contraintes, on différentie 1’équation des gaz parfaits :

pvV = (ni + Z nj> RT conduit a : p.dV = RTdn;

JFI
(57) =7
ap T, comp. p ‘

Pour revenir a la variable p; a la place de la variable p, il faut utiliser la relation liant
pression partielle, pression totale et fraction molaire en phase gazeuse et effectuer
une dérivation composée :

<9Hz’) _ <a.ui> <9Pi> — (9#1')
ap T, comp. api T, comp. ap T, comp. l api T, comp.

En remplagant p par p;, il vient :

() = 0
api T, comp. Pi‘

Il reste donc a intégrer I’équation aux dérivées partielles :

et donc :

dp:
dy; = RrTZP a température fixée
i

qui s’integre en :

w(T, p) = (T, p°) + Rﬂn(;’;;>

ou p° est la pression de référence. u’ (7, p°) est le potentiel chimique du gaz i pur
pris sous la pression de référence particuliere p = p° a la température 7.

Il est possible de faire apparaitre le potentiel chimique du gaz pur en utilisant la
relation liant pression totale et pression partielle, soit p; = x;.p :

wi(T, p) = w (T, p°) + RTln(li)) + RTIn(x;) = u; (T, p) + RT In(x;).

Le potentiel chimique d’un constituant du mélange dépend donc de la température,
de la pression totale et de la composition de la phase.
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2.2 Cas d’'un mélange de gaz réels

L’état thermodynamique est défini par la donnée de la température, de la pression
et des fractions molaires de chaque participant. L’expression du potentiel chimique
d’un gaz du mélange est choisie de la forme :

(T, p) = Wi(T, p°) + zmn(]{;>

ou f; est la fugacité du constituant i dans le mélange gazeux. Le seul intérét de cette
écriture est de bien rendre compte du comportement asymptotique de la fugacité. Il
est en effet établi expérimentalement qu’a toute température, tout mélange gazeux se
comporte comme un mélange parfait de gaz parfaits aux trés basses pressions. Quel
que soit le constituant 7 :

limy; = wi(g.p.) = w' (T, p°) + RT1n<pi>-
p—0 p

La pression partielle p; tend vers zéro lorsque la pression tend vers zéro.
Nous avons donc, pour p tendant vers z€ro :

fi =~ pi.
La fugacité est homogene a une pression.

A La fugacité dépend de la température, de la pression et de la composition du sys-
teme. Il est fondamental de comprendre que la fugacité du constituant i n’est pas a priori
déductible de la connaissance de la fugacité du constituant i pris pur dans les mémes
conditions de température et pression partielle. Au niveau microscopique, la fugacité dé-
pend des interactions entre les différentes particules. Deux gaz i et j peuvent se com-
porter comme des gaz parfaits pris seuls car, au niveau microscopique, les interactions
entre molécules i d’'une part, j d’autre part dans les corps purs sont suffisamment faibles
pour assurer un comportement de type gaz parfait. En revanche, les interactions entre
molécules i et j peuvent étre trop importantes pour observer ce comportement. Cepen-
dant pour de trés nombreux mélanges gazeux pris dans des conditions usuelles (pression
de quelques bars, température comprise entre 300 K et 1500 K), le modele du mélange
parfait de gaz parfaits est une bonne, voire excellente approximation dont on se satisfera
la plupart du temps, en particulier dans I'étude des équilibres chimiques.



POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CONSTITUANT D’UN MELANGE EN PHASE CONDENSEE 85

3 Potentiel chimique d’un constituant d’'un mélange en
phase condensée

Nous allons utiliser dans cette partie les résultats établis précédemment pour :
e la condition d’équilibre pour le transfert de maticre entre deux phases ;
e le potentiel chimique d’un constituant d’un mélange parfait de gaz parfaits.

3.1 Etude expérimentale
a) Exemple d’un mélange idéal

Considérons un systéme constitué de propan-1-ol, noté (1) et de propan-2-ol, noté
(2) présents chacun en phase liquide, notée (¢) et en phase gazeuse, notée (g). La
température est fixée.

Expérimentalement, le comportement thermodynamique de la phase gazeuse est bien
celui d’un mélange parfait de gaz parfaits dans le domaine de pression exploré, a la
température d’étude.

Plusieurs systemes préparés avec des quantités de matiere relative en (1) et (2) va-
riables sont étudiés : pour chaque systeme sont mesurées les pressions partielles py,
P2, la composition de chaque phase caractérisée par les fractions molaires xf et xé
(fractions molaires de (1) (respectivement (2)) en phase liquide) et x% et x%.

Les courbes p; = f (x’i) etpy = g(x’i) représentées a la figure 4.2 sont des droites.
p/kPa
%
. A p2*A 6
. xo\"‘\e
Y(esS‘O“
4 4 4
pi* P2
2 4 2
P1
T T T T le
0 0,2 0.4 0,6 0.8 1

Figure 4.2 — Pressions partielles et totale de la phase gazeuse en équilibre avec une phase
liquide contenant du propan-1-ol (1) et du propan-2-ol (2)

Données : Les pressions de vapeur saturante a la température 8 = 25 °C sont égales
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a p] = 2790 Pa pour le propan-1-ol et p; = 6020 Pa pour le propan-2-ol.
L’expression analytique des courbes p; est donc :

4
pi =X;.p;.

Cette loi déduite de I’expérience est connue sous le nom de loi de RAOULT.

Des mélanges liquides pour lesquels la pression partielle de chaque constituant est
proportionnelle a la fraction molaire de ce constituant en phase liquide et a la pression
de vapeur saturante a la température d’étude, et ce quelle que soit la composition sont
qualifiés de mélange idéaux.

Remarque. Ce comportement est rare et de facon générale, il n’existe pas de relation
simple, valable quelle que soit la composition, entre pression partielle d’un consti-
tuant en phase gazeuse et composition de la phase liquide. Néanmoins, ce comporte-
ment sert de point de départ a 1’étude des phases condensées. Ici, le comportement de
mélange idéal est dii a I’analogie de structure entre les deux molécules constitutives :
méme fonction chimique, méme taille de la chaine carbonée.

L’ étude expérimentale des mélanges réels quelconques conduit aux résultats suivants
donnés ici comme compléments au strict programme.

b) Diagramme a déviation positive

Pression
A
i BESPRR\Y L
. ‘30\) lo s sl
.- 7
20 CR,
Qo 3~
.- . Ol//[ Sso
ad T T T T = X

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

Figure 4.3 — Pressions partielles et totale de la phase gazeuse en équilibre avec une phase
liquide pour un mélange réel a déviation positive

Les lignes en pointillés représentent les lois de RAOULT (comportement idéal). La
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pression de la phase gazeuse est supérieure a celle du mélange idéal.

Exemple : le mélange liquide disulfure de carbone/propanone (CS,/CH3z—CO—CHj3)
se comporte comme un mélange a déviation positive.

c) Diagramme a déviation négative

La pression de la phase gazeuse est inférieure a celle qui serait observée si le mélange
était idéal.

Pression
A
AN

| oW . <. i

A R - . Lo,

1o e -~ ﬂ'e@
- AN aOa
<Yy
= T T T T = Xy

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

Figure 4.4 — Pressions partielles et totale de la phase gazeuse en équilibre avec une phase
liquide pour un mélange réel a déviation négative

Exemple : le mélange liquide chloroforme/propanone (CH3;Cl/CH3;—CO—CH3) se
comporte comme un mélange a déviation négative. Dans les deux cas, pour le com-

portement asymptotique pour des systeémes a trés faible teneur en i, il existe une
tangente de pente non nulle et non infinie.

Ce résultat est connu sous le nom de loi de HENRY :

La grandeur K}; est appelée constante de HENRY et dépend de la température et des
deux constituants du mélange.

Pour des composés moléculaires, cette grandeur n’est ni nulle, ni infinie.
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3.2 Expression du potentiel chimique d’un constituant d’un
mélange idéal

Considérons un constituant i d’un mélange idéal. Celui-ci suit la loi de RAOULT,

quelle que soit la composition du systeme :

¢
pi = xrl?;‘-

La phase gazeuse est supposée se comporter comme un mélange parfait de gaz par-
faits (hypothese en général tres bien vérifiée).
La condition d’équilibre de phase (transfert de matiére entre la phase liquide et la
phase gazeuse) permet d’écrire :

uf = uy

et comme la phase gazeuse est un mélange parfait de gaz parfaits :

o, o Di
WAT, p) = w5 (1, ) + RTIn (1)

Ecrivons, 2 la méme température, la condition d’équilibre entre 1’espéce i liquide pur
et la phase gazeuse, en remarquant que la pression est différente de la pression totale
de la phase gazeuse dans le cas du mélange. Les équilibres diphasés du corps pur
étant monovariants, le choix de la température fixe la valeur de la pression a celle de
la pression de vapeur saturante du constituant i :

x,0 * o, o p*
T D) = W ) + RT( )
Nous négligerons dans 1’ensemble de notre travail la dépendance du potentiel chi-
mique du liquide pur avec la pression (le liquide est supposé incompressible) :

w(T, pi(T)) ~ W' (T, p).

Cela permet d’exprimer le potentiel chimique en phase liquide en fonction du poten-
tiel chimique du constituant i liquide pur :

* 0
! o o j o, ° .
AT, poa) = () + R (( %) = 8T ) + RTn( P20
soit :
H(T, p.xf) = 5T, p°) + R““(;)i) + RTIn(x)
EW4
= u"(T, p) + RTIn(x}).

Nous avons donc établi que dans le cas d’un mélange idéal, pour une phase liquide
incompressible
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ui(T, p, xf) ~ u(T, p) + RTIn(x)

ol ,ul-*‘[(T, p) est le potentiel chimique de i liquide pur. Cette relation est trés impor-
tante : elle doit étre parfaitement connue tout en sachant que le programme n’impose
pas la maitrise de la démarche permettant de 1’établir. L’analogie avec 1’expression
du potentiel chimique du gaz parfait (2.2.) est claire : le terme RT In(x;) est dii a la
dilution de I’espece étudiée dans la phase.

3.3 Potentiel chimique d’un constituant d’'un mélange réel
a) Introduction

L’étude des courbes p; = f (xf) montre que la relation de proportionnalité est, en

général, pour la plupart des systemes, non vérifiée. Afin de conserver, comme dans
le cas des gaz, la méme expression générale du potentiel chimique, on introduit la
grandeur af , appelée activité de i en phase liquide, qui vérifie la relation :

0 *
pi = 4;.p;

et donc :

*,0
ui (T, p, comp.) = p"(T, p) + RTIn(a;).

Expérimentalement, il est vérifié que tous les constituants qui deviennent tres ma-
joritaires dans un mélange suivent la loi de RAOULT. L’activité posséde donc un
équivalent lorsque xf tend vers 1 :

o ~ xf

0
; quand x; — 1.

b) Coefficients (ou nombre) d’activité

L’écart au comportement idéal est traduit par le coefficient ¥/ appelé coefficient d’ac-
tivité de I’espece i en phase liquide, défini par :

R

et le potentiel chimique s’écrit :

,uf(T, p, comp.) = ,ui*’f(T, p) + RTln(yf.xf).
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3.4 Interprétation physique des coefficients d’activité

Intéressons-nous dans cette partie a la variation ApixY d’une grandeur extensive lors
du processus de mélange de n; quantité de matiere de (1) avec np quantité de matiere
de (2).

Soient Yy, 1 et Yo les grandeurs molaires des corps purs (1) et (2), et Y, etY, les
grandeurs molaires partielles de (1) et (2) dans le mélange. La grandeur Ay Y est
définie par :

AmixY = (mY1 + mY2) — (mi¥m1 + n2¥m2)

La grandeur Ap,ixY représente la variation de la grandeur Y observée lors du mélange

de la quantité de matiere n; de I'espece (1) pure avec la quantité de matiere n, de
I’espece (2) pure.

a) Cas d’un mélange idéal

Pour chaque constituant du mélange :
*,0
wi (T, p, comp.) = p"(T, p) + RTIn(x;).
Etudions I’enthalpie libre de mélange :

AmixG = ni (" (T, p) + RTIn(x})) + na(u5 (T, p) + RTIn(x}))
— (mu (T, p) + mpy (T, p))

soit, apres simplifications :

AnixG = RT.(n.In(x{) + n2.In(x5))
= (m + np).RT.(x{.In(x]) + x5.In(x5)).

Cette grandeur apparait comme étant négative : le processus de mélange qui conduit a
un mélange idéal est toujours possible lorsqu’il a lieu a température et pression fixées
(miscibilité totale).

Enthalpie de mélange

Utilisons la relation de GIBBS-DUHEM appliquée aux grandeurs molaires partielles

pour calculer, a partir de la connaissance du potentiel chimique du constituant i, I’en-
thalpie molaire partielle de ce constituant dans le mélange :

e r( ()
aT T p,comp.
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soit, en remplacant par 1’expression du potentiel chimique du constituant i dans le
mélange :

7 o (w"(T. p)

Hi = — T2 <M<T + Rln(x?)

*,0
_ _T2<8a.<“i (7, P)>> _Hy
T T p,comp.

A Dans un mélange idéal, I'enthalpie molaire partielle s’identifie a I'enthalpie molaire
du constituant pur ce qui implique que I'enthalpie de mélange est nulle :

p,comp.

AmixH = 0.

A température et pression fixées, I'opération de mélange s’effectue sans transfert ther-
mique avec le thermostat.
Volume de mélange
Le volume molaire partiel étant la dérivée partielle par rapport a la pression, a tem-
pérature et composition fixées du potentiel chimique, le terme RTln(xl]) apparait
donc comme constant lors de cette dérivation et donc le volume molaire partiel V; du
constituant i dans un mélange idéal est :

o (Ou (9 ¢
v, - ( ap)uomp. _ (ap.(ui (T, p) +RT1n<xi>>)

_ (au,»*"*(T, p))
ap T,comp.

Vi = Vi,

T,comp.

soit le résultat :

A Ainsi, processus de mélange qui conduit a un mélange idéal s’effectue, a tempéra-
ture et pression fixées, sans variation de volume :

AmixV =0

Entropie de mélange

- a‘ul . i 0 /

p,comp.



92 CHAP. 4 — POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CONSTITUANT D’UN MELANGE

ce qui donne, en tenant compte de la relation entre potentiel chimique du corps pur
et entropie molaire du corps pur :

EW4
5 = — (a”f(T’p)> ~ RIn(x') = Sm; — R.In(x).
ap T,comp. '

L’entropie molaire partielle est plus élevée dans le mélange idéal que dans le corps
pur liquide. Il est possible d’interpréter cette contribution positive supplémentaire
comme étant due au volume plus important offert aux particules i dans le mélange
par rapport au corps pur : cela correspond a un désordre de position plus important,
dh au fait que dans le mélange, il y a perte d’information sur la localisation des
molécules de i.

AmixS = n1(Sm1 — R.In(x})) + na(Sma — R.In(x3)) — (m1Sm1 + 725m.2)
soit, apres simplification :
AmixS = — R(ny.In(x]) + na.In(x5)) = — (ny + np).R.(x{. In(x}) + x5.1n(x2)).

Interprétation microscopique

L’existence de mélanges idéaux doit essayer de rendre compte de deux caractéris-
tiques essentielles de ces mélanges : 1I’absence d’enthalpie de mélange et de volume
de mélange. Il n’est donc pas surprenant de constater des comportements idéaux
pour le mélange de deux liquides moléculaires lorsque les molécules constitutives
occupent des volumes comparables et sont de structures semblables, donc avec des
interactions en phase condensée comparables : (1) interagit avec ses voisins de fagon
identique, qu’il s’agisse de molécules (1) ou de molécules (2).

b) Cas des mélanges réels

Les courbes représentant les pressions partielles en phase gazeuse en équilibre avec
la phase liquide p; = f (xf ) peuvent étre interprétées a la lumiére des renseignements
obtenus pour les mélanges idéaux.

Dans le cas d’un mélange réel a déviation positive, la pression du constituant i est
supérieure a la valeur attendue pour un mélange idéal. Ceci peut s’expliquer par
I’existence d’interactions entre molécules (1) et (2) plus faibles qu’entre (1) et (1)
et entre (2) et (2) existant dans les liquides purs. Dans le cas d’un mélange a dévia-
tion négative, la phase liquide est thermodynamiquement favorisée par rapport au
cas du mélange liquide idéal. Ceci peut s’expliquer par I’existence de forces intermo-
Iéculaires plus fortes entre (1) et (2) que celles existant entre les molécules dans les
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liquides purs. Cette contribution a la stabilité du mélange est ici un facteur de nature
enthalpique.

Dans le cas du mélange chloroforme/propanone, il est possible d’évoquer la forma-
tion d’une liaison hydrogene entre les deux molécules :

liaison hydrogene

CH;

Cl ¢
/
Cl—— C——H mmmmmmnmQ \CH3
Cl

Figure 4.5 — Interaction par liaison hydrogene entre les deux participants du mélange binaire
chloroforme/propanone

Conclusion :
e siy’ > 1, ’espece est moins stable en phase liquide que dans le mélange idéal ;
e si ¥’ < 1, I’espece est plus stable en phase liquide que dans le mélange idéal.

4 Solutions

Dans I’étude des systemes précédents les roles joués par les especes (1) et (2) sont a
priori symétriques. Toutes les gammes de concentration sont a priori envisagées.

Or il existe de nombreuses études dans lesquelles un constituant est en proportion tres
supérieure aux autres participants. Ce constituant est appelé solvant et ces systeémes
solutions. Les autres especes tres minoritaires sont des solutés.

L’expérience montre que, lorsqu’un constituant est tres majoritaire, celui-ci suit la loi
de RAOULT : son comportement est proche de celui du corps pur.

4.1 Applications de la relation de GIBBS-DUHEM

Considérons un systéme a deux constituants (systéme binaire) avec un solvant (1)
(qui suit la loi de RAOULT) et un soluté (2). Le systéme est étudié a température et
pression fixées.

Comme le solvant suit la loi de RAOULT, le potentiel chimique du solvant s’écrit :

) *,0
(T, p, xi) = W' (T, p) + RTIn(x}).
La formule de GIBBS-DUHEM appliquée au systeme et a la fonction G conduit a :

miduy + nydit; = 0
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soit, en divisant par n{ + ng :
xidul + xbdub = 0.

Ceci montre qu’une variation du potentiel chimique du solvant, due a une variation
de composition, se traduit par une variation de potentiel chimique du soluté.

A température et pression fixées et composition variable, la différentielle du po-
tentiel chimique du solvant s’écrit :

* dxé
Aui(T. p. ) = (T, p) + RTIn(x))) = RTd(n(x))) = RTSL.
1

En injectant cette relation dans 1’équation de GIBBS-DUHEM, nous obtenons la dif-
férentielle a température et pression fixées du potentiel chimique du soluté :

x4 dxt dux!
duf = — 1<RT1> = —RT—L.
B\ X X

En tenant compte de x{ 4 x5 = 1, nous obtenons :
dxf{ + dx5 =0

et donc :

dx}
duy = RT—2
*2

ce qui donne par intégration a température et pression fixées :

,uf(T, p, comp.) = fo(T, p) + RTln(xg).

Nous retrouvons donc ici une expression ressemblant a celle d’un constituant d’un
mélange idéal avec une différence importante résidant dans la fonction f>(7, p).
Celle-ci ne s’identifie pas au potentiel chimique du constituant (2), corps pur liquide.

4.2 Comportement asymptotique du potentiel chimique

Sinous revenons a un mélange réel, nous constatons que, pour un constituant i donné
d’un systéme binaire, il y a deux régions de composition ot le potentiel chimique peut
prendre une expression assez simple :
e quand xf — 1, le constituant suit la loi de RAOULT et son potentiel chimique
s’écrit
w{(T, p, x) = u"(T, p) + RTIn(x{) ;
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e quand xf — 0, le solvant suit la loi de RAOULT et le potentiel chimique du soluté
s’écrit :
W (T, p, x;) = f{(T, p) + RTIn(x}).
Ces comportements peuvent étre visualisés par des représentations a température et
pression fixées du potentiel chimique de ’espece i en fonction de ln(xf ). 11 est pos-
sible de distinguer trois types de comportement :

e a) mélange idéal (courbe 4.6, (a))
e b) mélange réel a déviation négative (courbe 4.6, (b))

e ¢) mélange réel a déviation positive (courbe 4.6, (c))

A Wi

» In(x)

(a)

In(x/)

In(x})

Figure 4.6 — Variation du potentiel chimique d’'un soluté dans le cas d’'un mélange idéal (a),
dans le cas d’'un mélange réel a déviation négative (b), dans le cas d'un mélange a déviation
positive (c)
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Il est possible de démontrer que la stabilité de la phase liquide impose I’inégalité :

au.‘* aM
! 0 donc : !
8){ > et donc 811‘1(){)

Ceci justifie que le coefficient directeur des courbes est toujours positif. Ces représen-
tations graphiques permettent de mieux comprendre le sens physique de la grandeur
f2(T, p). Cette grandeur fixe la nature de I’asymptote suivie a trés grande dilution.
Néanmoins, contrairement 2 la grandeur {1, ’é(T, p), il n’existe pas de systeme phy-
sique réel ou le potentiel chimique du soluté (2) est f>(7, p).

Notons aussi que la fonction f>(7, p) est homogene a un potentiel chimique et qu’il
serait justifé de choisir une notation explicitée. Ce point sera repris au 5.

>0

4.3 Lien avec la loi de HENRY

Placons-nous dans une situation ou le soluté est suffisamment dilué pour que I’ex-
pression de son potentiel chimique en fonction de la fraction molaire soit :

WA (T, p, 25) = f(T, p) + RTIn(x}).
Ecrivons la condition d’équilibre liquide/gaz pour le constituant (2) (le soluté) :
W=y

En supposant que la phase gazeuse est un mélange parfait de gaz parfaits :

H(T, p) + RTIn(xy) = p*(T, p°) + RT1n<z2)
o
soit, en exprimant p; en fonction de xg :

((T, p) — #;’g(T))] |
T x5

P2 = p°-eXp[

Nous retrouvons ici une expression de type loi de HENRY ou il existe un facteur de
proportionnalité entre la pression partielle d’un constituant et la fraction molaire de
ce constituant en phase liquide. La constante de HENRY est donc liée a la différence
de potentiel chimique f>(7, p) et i, selon la relation :

((T.p) — #ﬁ’g)]
RT '

K, = exp{

Remarque. Le potentiel chimique f>(7, p) étant relatif a une phase condensée dé-
pend tres peu de la pression. La grandeur K}, apparait donc comme ne dépendant que
de la variable température.
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5 Différentes expressions du potentiel chimique d’un
constituant en phase condensée (liquide ou solide)

Dans les parties précédentes, nous avons établi deux comportements asymptotiques
pour le potentiel chimique d’un constituant d’une phase condensée. Dans chaque
cas, pour ce comportement asymptotique, le potentiel chimique se met sous la forme
de la somme d’un terme indépendant de la composition de la phase et d’un terme
dépendant de la composition en RT In(x5).

a) Composition d’une phase

La composition de la phase joue un role important pour les propriétés des especes
chimiques présentes dans la phase. Jusqu’a présent, nous avons décrit cette composi-
tion par la fraction molaire dans la phase étudiée. Il existe néanmoins d’autres facons
pratiques de préciser la composition de la phase, en particulier dans le cas des solu-
tions.

Echelle des concentrations

La composition de la phase est précisée par la concentration en mol-L~! des solutés :
ceci est utilisé en chimie des solutions.

Echelle des molalités

Si on modifie la température d’une solution, le volume varie a priori et donc, sans
modifier les quantités de matiere présentes, les concentrations volumiques peuvent
varier. Afin de s’affranchir de la variation de la composition avec la température, il
est préférable d’introduire la molalité définie comme la quantité de matiere de soluté
par kilogramme de solvant.

b) Etat de référence

Nous avons vu dans les parties précédentes que le potentiel chimique prend des ex-
pressions assez simples dans deux cas : lorsque le systéme est proche du corps pur et
lorsque le systeme est tres dilué. Cela conduit donc a choisir, dans un cas quelconque,
I’une ou I’autre de ces situations comme comportement de référence. Ces états phy-
siques particuliers sont appelés état de référence : soit le corps pur, soit la solution
infiniment diluée.

c) Les différentes expressions possibles du potentiel chimique

Nous voyons donc que I’expression du potentiel chimique d’un constituant en phase
condensée dépend de deux choix :

e de I’état de référence ;

e de la facon de décrire la composition de la phase.
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En pratique, toutes les combinaisons ne sont pas rencontrées.

Référence corps pur

Dans ce cas, la composition de la phase est donnée en terme de fraction molaire.
Il reste néanmoins deux choix possibles. Le premier consiste a poser :

*,0 0
(T, p, comp.) = p/ (T, p) + RTIn(¥x;)

ol la grandeur p; )’CK(T, p) représente le potentiel chimique de i liquide pur. Dans
ce cas le coefficient d’activité contient I’écart au mélange idéal (écart a la loi de
RAOULT).

L’ autre choix possible est I'utilisation d’une grandeur standard, c’est-a-dire pour une
pression fixée, choisiea p = p° =1 bar.

o, 7£ o O, ,ﬂ
(T, p, comp.) = uP(T, p°) + RTIn(y;"x)).

i,x
L’exposant o signifie que la grandeur utilisée est standard, p que 1’état de référence
est le corps pur et £ qu’il s’agit d’une phase liquide.

Désormais, le coefficient d’activité contient a la fois I’écart au comportement idéal et
la dépendance des propriétés de la phase liquide avec la pression. Le choix entre ces
deux possibilités est guidé par la nature du systeme a étudier.

Référence infiniment diluée

11 existe trois fagons de décrire la composition de la phase.

o Echelle des fractions molaires L expression utilisée est de la forme :

0,00,¢ S} 0,00,(
(T, p, comp.) = p; (T, p°) + RTIn(y""x)).

1,X
Le coefficient d’activité }/ff’g vérifie le comportement asymptotique suivant :

14

lim ¥ =1

xf—»O
pour la pression de référence. Néanmoins, vue la (tres) faible compressibilité des
phases condensées, on néglige en général 1’effet de la pression sur le coefficient
d’activité. Ce choix est utilisé dans les techniques de détermination de masse mo-
laire : ébullioscopie et cryoscopie.
e Echelle des concentrations L’ expression utilisée est de la forme :
‘
¢ 0,00, o0l [ Ci
K (Ta p; COIIlp.) = M. (T? po) + RTIn(%’,c <Clt>> :
Ie
L’indice c signifie que le choix effectué pour décrire la composition de la phase est
la concentration volumique et I’exposant oo que la référence physique est la solu-
tion infiniment diluée. La grandeur c¢ est une concentration de référence choisie
almolL™".
Ce choix est implicitement fait lors de 1’étude thermodynamique des solutions
aqueuses (calcul de pH, précipitation, complexation). Si les solutions sont diluées,
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les coefficients d’activité sont pris égaux a 1. En I’absence d’indications particu-
lieres, il est 1égitime dans I’étude des solutions diluées de poser ces coefficients
d’activité égaux a 1.

Il n’existe pas de critere général qui permet d’€tre certain que cette approximation
est valide. Pour des composés moléculaires en solution aqueuse, cette approxima-
tion peut étre valable jusqu’a environ 1 mol-L~!. Pour des composés ioniques, il
faut des solutions beaucoup plus diluées et ceci est d’autant plus nécessaire que les
especes sont chargées (ordre de grandeur : 1072 mol-L~! pour des ions monova-
lents).

Il faut donc garder présent a I’esprit, lors de 1’exploitation de résultats expérimen-
taux relatifs a I’étude des solutions aqueuses, qgue I’hypothese généralement posée

.. o . C; < £
est d’assimiler activité des ions au rapport ——. En effet, I’écart éventuellement
Créf
observé entre les valeurs déterminées expérimentalement et les valeurs de la lit-
térature est dii & cette assimilation de I’activité a la concentration. Notons aussi
que, trés souvent, le coefficient d’activité des ions est inférieur a 1 (sauf pour des
solutions vraiment concentrées).

e Echelle des molalités L expression utilisée est de la forme :

4
u! (T, p, comp.) = uzﬁ’é(T, p°) + RTIn <}/ZOA°,I°€ <£I/I’ >> .
réf
L’indice M signifie que le choix effectué pour décrire la composition de la phase
est la molalité et I’exposant oo que la référence physique est la solution infiniment
diluée. La grandeur My est une molalité de référence choisie 4 1 mol-kg~' (par
kilogramme de solvant). Cette échelle est tres souvent utilisée en recherche.

d) Quelle expression du potentiel chimique choisir ?

Parmi les différentes expressions proposées pour le potentiel chimique, toutes sont
exactes et peuvent étre utilisées a priori.

Néanmoins, pour la simplicité des calculs, un choix est en général plus judicieux
que d’autres. Celui-ci est guidé par deux considérations (qui ne sont pas d’ailleurs
indépendantes) :

— de quelle(s) donnée(s) dispose-t-on ?

— le systeme étudié est-il proche du corps pur ou est-il (presque) infiniment dilué ?
Le choix judicieux permettra d’exploiter facilement les données expérimentales.

En d’autres termes, faire une étude thermodynamique d’une phase condensée revient
a obtenir des informations dans la littérature sur un systeme proche (1’état de ré-
férence) et a manipuler ensuite un terme correctif (que I’on souhaite le plus exact
possible) lequel, dans le meilleur des cas, ne s’exprime qu’en terme d’écart de com-
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position par rapport a I’état de référence. L’expression de ce terme correctif de com-
position est de la forme RT In(composition). Si cette correction n’est pas suffisante, il
faut alors utiliser un modele qui permet d’évaluer les coefficients d’activité.

EXERCICES

4.1 Relation entre potentiels chimiques ()

Dans le cas d’une solution diluée, plusieurs choix sont possibles pour I’expression du
potentiel chimique d’un soluté i. Parmi ceux-ci, choisissons soit la référence soluté
infiniment diluée et I’échelle des fractions molaires, soit la référence soluté infiniment
dilué et I’échelle des concentrations volumiques.

1. En se placant dans le cas particulier d’une solution tres diluée, écrire les deux
expressions du potentiel chimique d’un soluté résultant du choix proposé en faisant
clairement apparaitre les potentiels chimiques standard.

2. Le solvant étant de masse molaire M et de masse volumique p (pour le solvant
pur), montrer qu’il existe une relation entre les potentiels standard apparaissant dans
les expressions des potentiels chimiques.

3. Application numérique dans le cas du solvant eau a la température 7 = 298 K.
Calculer la différence :

0,000 o 0,00,( o
:ui,x (T, p ) - nui,c (T, p )
Données : M =18 g-mol ! ; p = 998 kg-m 3.

4.2 Application de la relation de GIBBS-DUHEM (% %)

Soit un mélange liquide a deux constituants A et B. L’étude de la composition et
de la pression de la phase gazeuse en équilibre avec la phase liquide montre que le
mélange liquide n’est pas idéal. L’écart a 1’idéalité est décrit pour chaque constituant
de la phase liquide par la grandeur sans dimension appelée coefficient d’activité telle
que : ,

AT, p, x) = Wi (T, p) + RTIn(y;/x!)

ou 7 désigne le constituant A ou le constituant B et /.L:)’f(T, p) le potentiel chimique
du liquide pur a la température T et a la pression p. Afin de condenser les notations,
on pose : yz)’f = 7 ainsi que :

RTIn(y) = Mai(T,p)-xg + Aan(T,p).(x5)*

RTIn(ys) = Ag1(T,p)-xy + Apa(T,p).(x4)?
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1. Montrer que les expressions des coefficients d’activité sont compatibles avec les
comportements asymptotiques attendus.

2. En appliquant la relation de GIBBS-DUHEM a la phase liquide, montrer que les
fonctions 44,1 (7, p) et Ag.1 (T, p) sont nulles.

3. Exprimer le volume molaire partiel de chaque constituant en fonction du volume
molaire du corps pur. Calculer la variation de volume Ap,ixV observée lors du mélange
de la quantité de matiere xf,‘ de A corps pur avec la quantité de matiere xg de B corps
pur.

4. Exprimer I’entropie molaire partielle de chaque constituant en fonction de 1’entro-
pie molaire du corps pur. Commenter le résultat obtenu.

5. Exprimer I’enthalpie molaire partielle de chaque constituant en fonction de 1’en-
thalpie molaire du corps pur. Calculer la variation d’enthalpie AnixH observée lors
du mélange de la quantité de matiere xfl de A corps pur avec la quantité de matiere xf;
de B corps pur.

4.3 Osmométrie (x)

L’osmométrie est une technique performante de détermination de masse molaire, en
particulier dans le cas de macromolécules de masse molaire élevée. Un osmometre
représenté de facon schématique a la figure 4.7, est constitué de deux compartiments
qui sont séparés par une membrane semi-perméable qui autorise I’échange de solvant
mais pas de soluté.

Solvant pur Solvant + soluté

Paroi semi-perméable

Figure 4.7 — Représentation schématique d’'un osmométre

Si on introduit du solvant pur dans un compartiment et une solution d’un soluté dans
le solvant, il y a une surpression, appelée pression osmotique, dans le compartiment
contenant le mélange, mesurée par la hauteur / de solution.

1. Ecrire la condition d’équilibre pour le transfert de solvant de part et d’autre de la
membrane semi-perméable.
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2. En choisissant comme état de référence le potentiel chimique du solvant pur, établir
la relation intégrale qui lie I’activité du solvant dans la solution au volume molaire
du solvant pur. Simplifier la relation en supposant que le volume molaire du solvant
pur est indépendant de la pression.

3. Montrer que si la solution est suffisamment diluée, la mesure de la hauteur / permet
d’accéder a la fraction molaire du solvant et donc a la fraction molaire du soluté.
Montrer que ceci permet, si la composition massique de la solution est connue, d’en
déduire la masse molaire du soluté, a condition que son comportement lors de la
dissolution de celui-ci soit connu.

4. Une série d’expériences est conduite avec des solutions d’une protéine extraite du
sang de boeuf dans le solvant eau. La température est T =293 K.

clgL™hH| 5 10 15 20 25 30
h/cm 1,95 | 4,05 | 6,25 | 8,60 | 11,1 | 13,75

Déterminer la masse molaire de la protéine.

Données : Masse volumique de I’eau pure 2 7 =293 K : p = 998 kg-m 3

4.4 Détermination d’un volume molaire partiel a partir d’une
équation empirique (x)

Le volume d’une solution aqueuse de chlorure de sodium NaCl dans un kilogramme

d’eau, de molalité m, a ét€ mesuré a 25 °C et sous la pression de 1 bar, fournissant

I’équation empirique :

V =1001,38+416,62m+ 1,77m> > +0, 12m>

ot le volume est ainsi calculé en mL pour une molalité exprimée en mol-kg~!. La
masse molaire de I’eau sera prise & M; = 18,015.1073 kg-mol~! (I’indice 1 repere
I’eau, tandis que I'indice 2 repere le chlorure de sodium).

1. Donner I’expression du volume molaire partiel du chlorure de sodium, noté V.
Quelle est sa valeur pour m = 0,10 mol-kg~!, pour m = 1,0 mol-kg™~! et pour une
solution infiniment diluée ? Comparer ces valeurs au volume molaire du chlorure
de sodium solide qui est de Vi, » = 30,0 mL-mol~!. Proposer une interprétation 2
I’échelle microscopique.

2. Montrer la relation :

_ V _,
Vi~V :—Mlﬁ mdV,

V2(0)

ol Vi1 est le volume molaire de I’eau pure.
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3. En déduire I’expression du volume molaire partiel de I’eau dans ce mélange.
Quelle est sa valeur pour m = 0,10 mol-kg ™!, pour m = 1,0 mol-kg~! et pour une

solution infiniment diluée ?

4.5 Enthalpie d’un mélange non idéal (*)

On appelle enthalpie molaire de mélange lors d’un mélange de deux constituants la
différence entre 1’enthalpie du mélange réel et I’enthalpie du mélange s’il était idéal.
L’enthalpie molaire de mélange a été mesurée par calorimétrie a 298,15 K et sous
une pression de 1 bar pour le mélange cyclohexane (composé 1) et hexane (composé
2). Les valeurs numériques obtenues ont été traitées informatiquement afin d’obtenir
une loi d’ajustement polynomiale, fournissant I’expression empirique

AmixH = x2(1—1x,)[864,67 + 249,51 x (1—2x3) + 99,06 x (1 —2x,)*
+33,22 % (1 —2x,)°]

ol x; est la fraction molaire en hexane, et AyixH est exprimé en J -mol L.

1. Exprimer I’enthalpie molaire de mélange en fonction des grandeurs h; = H; — Hy, ;
(i =1,2) et de x, (H; est I’enthalpie molaire partielle du constituant i et Hp i est
I’enthalpie molaire du constituant i pur).

2. En déduire I’expression empirique des /; en fonction de x;.

3. Calculer numériquement les A; pour x, =0; 0,25 ; 0,50; 0,75 ; 1,0. Superposer
sur un méme graphe 1’allure des courbes i (x2), h1(x2) et ApixH.

PROBLEMES

4.6 Dessalement de I’eau de mer par osmose inverse (E3A PSI
2007) (k%)

L’osmose est un phénomene physico-chimique qui se produit lors du transfert de

solutions a travers une membrane semi-perméable. L osmose permet d’épurer un sol-

vant de ses polluants, améliorant ainsi la technique de filtration, ou de concentrer

une solution en éliminant le solvant. Ce transfert du solvant, ici I’eau, s’effectue sous

I’action d’un gradient de concentration.

Considérons un systeme S (figure 4.8) constitué de deux compartiments de méme

volume V et a la méme température 7. La membrane M qui les sépare est semi-

perméable, seules les molécules de solvant E peuvent la traverser alors qu’elle est

imperméable aux especes A dissoutes en solution et constituantes du soluté. Les sys-

temes sont supposés idéaux.

— Le compartiment (1) contient r4(;) moles de A et ng () moles de E; la solution a
pour fraction molaire x4(1) en A et xg(j) en E.
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— Le compartiment (2) contient r4(;) moles de A et ng(;) moles de E; la solution a
pour fraction molaire x4(3) en A et xg(y) en E.
— Le compartiment (2) contient la solution la plus concentrée ou la plus saline :

XA(2) > XA(1)-

1, (T.p) 1, (Tp) (Tp)
N
M
(€D) (@) (6Y] (@) (@)
Etat initial Equilibre osmotique
(T.p) (T.p) (Tp)
Ap>ATl
2-
pxy
M M M

0 I 0 @ M )
Etat initial

Figure 4.8 — Modélisation de I'osmose inverse pour le dessalement de I'eau de mer

Le potentiel chimique p;(7, P) d’un constituant A; dans un mélange liquide idéal sous
une pression p et a la température 7 est relié a sa fraction molaire x; et au potentiel
chimique p/ (7, p) du constituant A; pur pris dans les mémes conditions (7', p) par la
relation :

wi(T,p,x;) = W' (T,p) + RT Inx;

1. Quelles relations a-t-on entre les fractions molaires x4 (1) et xg(1), puis entre x4(z)
et Xg(2) ?

2. Exprimer, pour le compartiment (1), les potentiels chimiques pg(1)(T, p,xg(1)) du
solvant E et iy (1) (T, P,x4(1)) du soluté A en fonction de x(1), x4(1) et des potentiels
chimiques des corps purs. Ecrire de méme Ue) (T, p,XE(@2)) et ap)(T, p,Xa(2)) pour
le compartiment (2). L’osmose directe se traduit par un flux du solvant dirigé du
compartiment (1) vers le compartiment (2) (figure 1b) jusqu’a ce que le systéme soit
a I’équilibre osmotique (figure 1c).

3. Relier les variations dng) et dng (o) dues au passage spontané du solvant a travers
la membrane. Que dire de dny(p) et dny(y) ?

4. La température et la pression étant constantes, écrire la différentielle dG de 1’en-
thalpie libre du systeme S en fonction de g (1) (T, p, X (1)), M) (T, Py XE(2)) etdng iy,
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puis en fonction de x4(1), X4(2), dng(1), de la température T et de la constante des gaz
parfaits R.

S. En déduire le sens du transfert des molécules de solvant a travers la membrane.
La pression osmotique absolue 1 de la solution (1) est définie comme la pression
qu’il faut lui appliquer pour arréter I’arrivée du solvant - I’eau dans la solution (1) -
en considérant que la solution (2) n’est constituée que d’eau pure (figure la). Le
volume molaire du solvant pur, supposé indépendant de la pression dans I’intervalle
de pression considéré, est défini par :

i (HE(T.p)
E ap .

(T, p+1L) — pe(T, p).

En déduire, dans le cas d’une solution assez diluée ot xy (1) < 1 et IT) < p, la relation
de VAN'T HOFF reliant ITy, x5 (1), R, T et vi : Iljvp = x4(1)RT.

7. Quelle équation relie IT;, le volume du solvant pur Vg, ny(1), R et T ? Quelle loi
connue cette I’expression vous rappelle-t-elle ? Déduire de cette loi I’expression de
IT; en fonction de R, T' et Cy (1) la concentration molaire du soluté A. [Le volume du
solvant pur est supposé identique au volume de la solution (solvant + soluté).] Dans le
cas ol le compartiment (1) contient plusieurs especes dissoutes A; de concentrations
molaires respectives Cj(1), la pression osmotique absolue 1 de la solution (1) est :

Hl == ZCI(I)RT

6. Déterminer la différence :

8. Calculer la pression osmotique absolue d’une solution aqueuse de NaCl, dont la
concentration en sel vaut 0,35 g-L_1 (ou 0,35 kg~m_3) a25 °C.

Données : masses molaires M(Na) =23 g-mol~! et M(Cl) = 35,5 g-mol~! ; constante
des gaz parfaits R = 8,314 J-K~!-mol !,

Exprimer cette pression osmotique en bar, sachant qu’un bar vaut 10° Pa.

Revenons au systeme S : IIj, la pression osmotique absolue de la solution (1) et
I1,, la pression osmotique absolue de la solution (2) sont les pressions qu’il faut
respectivement appliquer pour stopper le flux de solvant a travers la membrane (figure
la).

9. La solution (2) est constituée des mémes especes dissoutes A; que la solution (1),
mais a des concentrations différentes Cy,) : écrire I, en fonction de C5), Ret T
10. Lorsque les surpressions I1; et I, ne sont plus appliquées, montrer que le systeéme
atteint une position d’équilibre caractérisée par une dénivellation Ah (figure 1c ou 2a)
correspondant a la pression osmotique apparente : AIl =I1, —II; = psgAh , ou ps
est la masse volumique de la solution et g I’accélération de la pesanteur.
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11. Les deux compartiments renferment des solutions aqueuses de NaCl aux concen-
trations respectives de 35 g-L~! et 0,35 g-L~!; calculer, 4 25 °C, la pression osmo-
tique apparente, exprimée en bar.

Appliquons sur le compartiment (2) renfermant la solution la plus concentrée, une
pression p supérieure a la pression osmotique apparente (figure 2b) ; une migration
d’eau est alors observée en sens inverse du flux osmotique normal, de la solution plus
concentrée vers la solution moins concentrée : c’est le phénomene d’osmose inverse
découvert par REID en 1950.

12. En vous appuyant sur des considérations thermodynamiques, expliquer le sens
des transferts dans I’osmose directe et dans 1’osmose inverse.



Chapitre 5

Equilibres chimiques

Avec les études conduites dans les chapitres précédents, nous disposons désor-
mais d’outils performants pour analyser 1’évolution des systemes ou se déroulent
des réactions chimiques. Nous avons vu que selon les conditions extérieures im-
posées, il existe une fonction qui est minimale lorsque 1’équilibre est atteint. Nous
allons montrer que cette fonction s’exprime naturellement en fonction des poten-
tiels chimiques des différents participants. L’étude relative au potentiel chimique
d’un constituant appartenant a une phase condensée trouvera une application im-
portante dans ce chapitre.

1 Avancement d’une réaction

L’existence d’une réaction chimique se traduit par la variation possible des quantités
de matiere de certaines espéces chimiques dans un systéme. A la différence de cer-
tains parametres jusque la rencontrés (7', p,V par exemple), ce parametre n’est pas a
priori contrOlable par un opérateur extérieur (nous verrons que I’étude des piles remet
en cause cet a priori, mais dans ce cas, le systeme est qualifié d’électrochimique). I1
apparait comme un parametre d’évolution interne. Il s’agit dans ce paragraphe de
préciser quantitativement ce parametre d’évolution.

1.1 Stcechiométrie d’une réaction

De trés nombreux systemes chimiques en évolution sont décrits correctement par
une équation chimique qui résume de facon macroscopique la réorganisation des
liaisons entre atomes ou ions. Il existe des entiers notés v; (i de 1 a N) tels que :

ViA; + V0Ay +....4+ Vi_1Ar_ = ViAr +...+ VNApn.

Les nombres V; sont appelés nombres steechiométriques arithmétiques. Ils sont
positifs et traduisent la loi des proportions définies, ¢’est-a-dire que pour de tres
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nombreux systeémes chimiques, les réactifs réagissent entre eux dans des proportions
simples pour conduire a des produits dans des proportions simples aussi.

A Le choix des nombres stoechiométriques n’est pas unique pour décrire I'évolution
d’un systeme : toute multiplication par un entier donne un nouvel ensemble de nombres
qui convient. |l est en général élégant et pratique de choisir la combinaison de plus petits
entiers.

Remarque. Un nombre steechiométrique n’a pas obligation d’€tre un entier.

Parmi les especes chimiques notées ici A, il est usuel de distinguer ceux du membre
de gauche (i de 1 a k— 1) appelés réactifs (et parfois réactants) de ceux du membre
de droite (i de k a N) appelés produits. Afin d’introduire mathématiquement cette
distinction (deux catégories), nous introduirons des nombres steechiométriques al-
gébriques (affectés d’un signe) v; définis par :

Vi = V; si i > k pour les produits ;

VvV, = —V; si i < k pour les réactifs.

1.2 Variable de DE DONDER
a) Définition
Considérons un systeme siege d’une réaction chimique caractérisée par les nombres

steechiométriques algébriques et des conditions initiales n?, quantité de matiere ini-
tiale des constituants i. La steechiométrie de la réaction impose, que pour tout i :

0

ni —n;

" est indépendant de i.
i

Cette grandeur, notée &, est appelée variable de DE DONDER. Elle est homogene a
une quantité de matiere et s’exprime en moles dans le systéme international d’unités.
C’est donc une variable extensive. Elle traduit la position de la réaction chimique par
rapport aux conditions initiales. Elle est aussi appelée avancement de la réaction.
Remarque. Dans les systemes de volume fixe, il est possible d’utiliser la grandeur
avancement volumique, notée &y et définie par :

b) Domaine de variation de £ pour des conditions initiales données

Cette partie est un rappel de notions déja vues en premicre année.
& peut étre une grandeur positive ou négative :
e £ =0 correspond a I’état initial : chaque quantité de matiére n; est égale a n? ;
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e £ >0 : le systtme évolue vers la formation des produits (de la gauche vers la
droite) ;

e £ <0:lesysteme évolue vers la formation des réactifs (de la droite vers la gauche).
Le fait que la quantité de matiere soit une grandeur positive impose des conditions
sur le domaine accessible a & pour des conditions initiales données. On calculera,
pour un constituant i quelconque, la valeur de & qui annule n;.

Avancement maximal. Pour les réactifs, la valeur de & qui annule n; (i < k, v; < 0)
est un nombre positif, noté £M*

émax _
i - .

qui est bien un nombre positif car v; est négatif.
Parmi tous les {™, il faut choisir le plus petit afin qu’aucune quantité de matiére ne
puisse prendre une valeur négative. Nous poserons donc :

EMP = min[§™] pour ientierde 1 ak — 1.

Avancement minimal. Pour les produits, la valeur de & qui annule n; (k < i < N),
est un nombre négatif, noté £™". La valeur ™" qui annule n; est :

n?

g min _ "%
; = —.
Vi

Ici, parmi tous les £MM, il faut choisir le plus petit en valeur absolue afin que toutes
les quantités de matiere soient positives. Nous poserons donc :

EMIn — max[EMN] pour i entier de k a N.

Le domaine de variation de & est donc [E™", EMax],
Remarque. Les valeurs extrémales ne sont pas nécessairement atteintes lors d’une
évolution spontanée.

1.3 Utilisation de la variable de DE DONDER
a) Un nouveau choix de variables

Nous avons introduit dans le chapitre précédent les variables de GIBBS : température,
pression et quantité de matiere n; de chaque participant. Dans un systeme sicge d’une
réaction chimique, si la seule cause de variation de quantité de matiere n; est une
réaction chimique, toutes les causes de variation de quantité de mati¢re sont décrites
par la variable &. Il est donc préférable de remplacer les variables n; par les conditions
initiales n? et le paramétre d’évolution interne &.
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b) Lopérateur de LEWIS

L’ application du théoreme d’EULER a une variable extensive quelconque Y conduit
a:

0 Al Y
Y(T, D, ni) = Y(T7 P i, 6) = Z ai’l )
1T p

i

Etudions la grandeur, notée A;Y, définie par :

oY N o9y on;
e @), £,
9E ) 1. p) i; oni ) . \96 ) r

En utilisant les relations entre n;, n? et &, nous avons :

(‘9”1'> _
&)y

Z vz<3”z) (1, p)

On reconnait, dans la somme, les grandeurs molaires partielles associées a la grandeur
extensive Y. Ainsi, pour une réaction chimique, pour une grandeur extensive Y, on
introduit la grandeur A;Y avec :

et donc :

Il apparait donc une opération systématique agissant sur la fonction Y dans le cas
d’une réaction chimique caractérisée par les nombres steechiométriques de la réac-
tion. Cette opération est représentée par A;, appelé opérateur de LEWIS, qui rem-
place, par application du théoréeme d’EULER, une opération de dérivation partielle
(par rapport a &, a température et pression fixées) par une simple sommation sur les
grandeurs molaires partielles.

YN

e la grandeur A;Y a pour dimension la dimension de Y divisée par une quantité de ma-
tiere. Comme Y est une grandeur extensive, c’est donc une grandeur intensive ;

e la grandeur AY s’appelle grandeur de réaction, ou grandeur désigne Y : A;H s’appelle
enthalpie de réaction et A;S entropie de réaction;
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e l'opérateur A, est associé a une réaction chimique par l'intermédiaire des nombres
stoechiométriques ;

e il ne faut pas confondre I'expression de Y en fonction des grandeurs molaires partielles
et I'expression de A/Y :

e AcY est une grandeur différentielle, définie par une dérivation partielle, donc locale (au
voisinage d’une valeur de 'avancement).

1.4 Généralisation aux systemes siéges de plusieurs réactions
chimiques

Dans certaines situations, il est nécessaire, pour décrire 1’évolution d’un systeme,

d’introduire plusieurs réactions chimiques simultanées.

Considérons I’exemple de 1I’oxydation du graphite par I’eau :

C (graph.) + H0(g) = CO(g + Hx(g réaction (1).

L’eau réactif peut, dans certaines conditions de température, réagir aussi de fagon
notable avec le monoxyde de carbone formé selon :

CO(g) + HO(g = COy(g) + Hx(g réaction (2) .

Les deux réactions sont indépendantes (1I’'une n’est pas multiple de I’autre). Chaque
réaction est cause éventuelle de variation de quantité de matiere d’un constituant. Il
est nécessaire d’introduire deux avancements : &; pour la réaction (1) et &, pour la ré-
action (2). Les quantités de matiere de chaque espece chimique s’expriment en fonc-
tion des quantités de matiére initiales et des deux avancements &; et &,. La démarche
a suivre est de partir des conditions initiales, d’effectuer la réaction (1), puis en re-
partant des quantités de matiere obtenues, d’effectuer la réaction (2). Ceci donne :

C(graph.) + H2O (g = CO(@ + Hx(g
EI nOC n(})ho
e.int. nd — & o — & &1 &1

puis, avec la seconde réaction :

CO(g + HO(g = CO2(g) + Ha(g)
e. int. é] I’l%zo - 51 &1
EF & - & o — & — & & &+ &

EI désigne 1’état initial du systeme caractérisé par les quantités de matiere initiales
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nOC et ”8120- La notation e. int. désigne un état éventuellement fictif, qui n’est effecti-
vement observé que dans le cas ou la vitesse de la réaction (1) est trés supérieure a
celle de la réaction (2). EF désigne I’état final caractérisé alors par les avancements
(&1, &) et par les quantités de matiére suivantes :

[ ]

® H,0 = nIQIZO - 51 - 62

® nco = §1-&

® ny, = &+ &

® nco, = &

et on introduit les deux grandeurs de réaction relatives a la grandeur Y :

N N
AnY = Z Vi(l) ?i; ApY = Z Vi(z) Yi

i=1 i=1

ou les vl-(l) (resp. vi(z)) sont les nombres steechiométriques algébriques associés a la
réaction (1) (resp. (2)).

2 Criteres d’évolution d’un systeme siege d’une
réaction chimique

2.1 Position du probleme

L’étude d’un systeme siege d’une réaction chimique est obligatoirement celle d’un

systéme qui :

e comporte plusieurs constituants appartenant ou non a la méme phase ;

e est, a priori, initialement hors-équilibre et évolue vers 1’état d’équilibre chimique ;

e évolue avec certaines contraintes extérieures imposées (les cas les plus fréquents
sont des évolutions a température et pression fixées ou a température et volume
fixés).

Nous supposerons lors de notre étude ultérieure que la réaction chimique est la seule

source d’irréversibilité. I n’existe donc pas par exemple de gradient de température.

La pression dans le systeme est supposée uniforme et égale a la pression extérieure.

2.2 Introduction du second principe

Pour un systeme thermodynamique siege d’une réaction chimique caractérisé par
I’avancement &, la création d’entropie élémentaire &S due a la réaction chimique est
supposée de la forme :

78S = odE.
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Cette relation est en fait la définition de la grandeur <7, appelée affinité chimique.
Celle-ci dépend de fagon générale de deux parametres intensifs (par exemple, tempé-
rature et pression) et de la composition du systéme.

T 6;S étant une grandeur extensive et & étant extensif, .7 est une grandeur intensive,
qui s’exprime dans le systéme international d’unité en J-mol~!. Le point essentiel
qui reste a régler est alors I’expression de 1’affinité chimique en terme des variables
température, pression et composition du systeme chimique en évolution. La thermo-
dynamique chimique que nous considérerons utilise alors I’hypothese dite de I’équi-
libre incomplet : toutes les fonctions thermodynamiques et en particulier 1’entropie
prennent les valeurs d’équilibre du mélange isolé chimiquement non réactif.
Autrement dit, la connaissance des expressions des potentiels chimiques pour un sys-
téme supposé sans réaction chimique permet de prévoir I’évolution du systéme sicge
d’une réaction chimique.

2.3 Relation entre affinité chimique et fonctions d’état usuelles

Dans I’étude des réactions chimiques et de I’évolution du systeme vers 1I’état d’équi-
libre, la seule source d’irréversibilité prise en compte est celle due a I’existence d’une
réaction chimique. Ainsi :

T = Tox et P = DPext-

a) Expression différentielle de I’énergie interne

En écrivant le second principe :

50 o
dS = 8.5 + &S = == + dg

nous en déduisons 1’expression de la différentielle de I’énergie interne :
dU = 6Q — pdV = TdS — «/d& — pdV.

Nous obtenons donc :

o= (3),,

Remarque. Nous avons exclu ici le cas des systémes sieges d’une ou plusieurs réac-
tions électrochimiques.
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b) Expression différentielle de I’enthalpie

En utilisant la relation entre U et H (H = U + pV), nous obtenons :

dH = TdS + Vdp — &/ dé

v=-(%),

c) Expression différentielle de I’énergie libre

et donc :

En utilisant la relation entre U et F (F = U — TS), nous obtenons :

dF = — ST — pdV — o/dé&

= (3,

d) Expression différentielle de I’enthalpie libre

et donc :

En utilisant la relation entre U et G (G = U + pV — TS), nous obtenons :

dG = — SdT + Vdp — o/ dé&

v=~(%),,

et donc :

e) Conclusion

Quelles que soient les contraintes extérieures fixées, si la seule source d’irréversibilité
est la réaction chimique, le critére d’évolution de 1’ensemble des systemes est :

gdE > 0.

Pour un systeme évoluant a température et volume fixés, le systeme chimique évolue
avec décroissance de la fonction énergie libre F. Pour un systeme évoluant a tempé-
rature et pression fixées, le systeme chimique évolue avec décroissance de la fonction
enthalpie libre G.
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2.4 Evolution d’un systéme et signe de I’affinité

L’application du second principe donne :
gdE > 0.

Le signe de I’affinité chimique permet de prévoir le sens d’évolution du systeme :

e o/ >0 = d& > 0 et donc le systéme évolue dans le sens — ;

e o/ <0 = d& < 0 et donc le systeme évolue dans le sens + ;

e la condition d’équilibre s’écrit donc : &7 = 0.

Remarque. Cette condition est indépendante des contraintes extérieures s’exerg¢ant
sur le systeme. L’ étude de I’affinité chimique d’un systéme chimique est donc essen-
tielle.

2.5 Lien entre affinité chimique et potentiel chimique

Nous utilisons les résultats établis précédemment :

G G
o = — () et AG = <) =) Vil;.
aé (T,p) ag (T.p) Z

L affinité chimique s’exprime donc en fonction des potentiels chimiques selon :

A = = LVilli.

La connaissance des potentiels chimiques en fonction de la température, de la pres-
sion et de la composition du systeme permet ainsi de prévoir le sens d’évolution d’un
systeme chimiquement réactif : rappelons que ceci est issu de I’hypothese de I’équi-
libre incomplet qui donne d’excellents résultats.

3 Constante d’équilibre

Cette notion apparait naturellement lorsque 1’on cherche a exprimer les potentiels
chimiques des différents participants d’un systeme chimiquement réactif.

3.1 Expression des potentiels chimiques

Toutes les expressions rencontrées dans les chapitres précédents sont utilisables. I1 est
important d’étre explicite, ce n’est malheureusement pas toujours 1’'usage. Cependant,
la nécessité d’utiliser des données numériques, pas trop nombreuses, privilégie les
expressions de potentiels chimiques utilisant des grandeurs standard (rapportées a
une pression particuliere p = p° = 1 bar).
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a) Corps pur en phase condensée

L’expression utilisée du potentiel chimique est :

Hi = ‘LLIO(T) + RTln(al-).

L’activité a; contient la dépendance en pression et, sauf mention explicite, celle-ci
est négligée (cela revient a supposer le corps pur incompressible). Autrement dit,
P’activité d’un corps pur en phase condensée est égale a un. Le potentiel chimique
d’un corps pur en phase condensée est égal au potentiel chimique standard.

b) Gaz (dans un mélange)

Son potentiel chimique est de la forme :

i = u>(T) + RTIn <I{l°>

ol f; est la fugacité du gaz, celle-ci ne dépendant que de la température, de la pression
et de la composition de la phase gazeuse.

Néanmoins, dans un treés grand nombre de cas, et pour de trés nombreuses especes
chimiques, tant que les pressions restent limitées a quelques dizaines de bars (voire
quelques centaines pour des molécules apolaires comme O,, N, Hy, ou peu polaires
comme CO), I’approximation :

est excellente.
Nous nous placerons, sauf mention explicite, dans le cadre de cette approximation.

c) Soluté

C’est un constituant minoritaire d’un mélange. Lors de 1’étude des solutions (acido-
basicité, complexation, précipitation, oxydo-réduction), I’expression pratique choisie
pour le potentiel chimique est :

W = uf(T) + RTIn(a).

La référence physique choisie est la solution infiniment diluée.
Si le systeme étudié concerne des équilibres en solution aqueuse (pH, précipitation,
complexation, - - -), I’activité s’exprime dans I’échelle des concentrations volumiques

molaires :
Ci
a, =Y
Créf
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ol ¢; est la concentration volumique de I’espece i dans la phase, cy¢r la concentration
de référence (1 mol-L™1) et ¥ le coefficient d’activité de I’espece.

Dans certaines applications (propriétés colligatives des solutions), I’échelle des frac-
tions molaires est choisie pour décrire la composition de la phase.

En I’absence de mention explicite des coefficients d’activité ou d’informations sur
ceux-ci, nous poserons donc :

Ci , .
a, = — étude des solutions aqueuses
Créf
a; = Xx; étude des propriétés colligatives des solutions

d) Solvant

Celui-ci étant trés majoritaire dans la phase, il est logique et adéquat de choisir
comme état de référence physique, le corps pur. Le potentiel chimique du solvant
est donc de la forme :

si = 1 (T) + RTIn(a;)

ot i (T') est le potentiel chimique standard du corps pur a la température T et q; =
Xi.
Dans I’étude des solutions aqueuses, on effectue I’approximation supplémentaire,
pour des solutions diluées :

x; ~ 1.

e) Conclusion

Dans tous les cas observés, I’expression du potentiel chimique d’un participant a une
réaction chimique est de la forme :

W = u(T) + RTn(a;)

ot i (T') est le potentiel chimique standard (p = p° = 1 bar) qui ne dépend que de
la température) et, dans la plupart des cas, les approximations suivantes sont tout a
fait suffisantes :

e a =1 pour les corps purs en phases condensées, pour les solvants ;
Ci p

o a = —— pour les solutés ;
i

o g == pour les mélanges gazeux.

pO
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3.2 Expression de I’affinité chimique

= - ZViHi-

En utilisant I’expression générale des potentiels chimiques :

o = =Y vi(ui + RTIn(a — Y viu? — RTIn]](q}").

La grandeur &/° = — Y v;u; est appelée affinité chimique standard (grandeur
indépendante de la composition du systeme), et nous avons donc :

Nous avons établi :

o = ° — RTIn[](q]").

Comme nous avons, par définition de I’opérateur de LEWIS :

8G>
AG = | 5% = ) Vil
<aé T, p Z g

on introduit, de facon logique, la grandeur A,G° appelée enthalpie libre standard
de réaction, définie par :

AG® = —° = Yviu?.

L’ affinité chimique apparait donc comme la somme de deux termes :

e [’affinité chimique standard, qui ne dépend que de la température et qui s’exprime
en fonction des potentiels chimiques standard ;

e — RTIn[](a;") qui dépend en général de la composition du systeme (nature et
composition de la (des) phase(s) présente(s)).

Les données thermodynamiques (tables numériques de la littérature) permettent le

calcul de &7°(T).

La grandeur Q = [](a") est appelée quotient de réaction.

3.3 Constante d’équilibre standard

Ecrivons la condition d’équilibre .7 = 0 et étudions ses conséquences sur les activi-
tés des différents participants a la réaction chimique.

Lorsque I’équilibre est atteint, les activités des différents participants a la réaction
chimique prennent une valeur particuliére, notée ;" et vérifient :

Y viw? + RTIn]((a5%)")

soit :
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() = exp(—AIGo).

o

. . AG
La grandeur sans dimension exp (— Ir€T> est notée de fagon plus condensée K7, ne

dépend que de la température et est appelée constante d’équilibre standard. Cette
grandeur est souvent évoquée lors de I’étude des équilibres chimiques car elle se
déduit de facon assez simple des données expérimentales. Il faut donc savoir passer
rapidement de la constante d’équilibre standard K7 a I’enthalpie libre standard de
réaction A;G°, grandeurs liées par la relation suivante :

AG° + RTIn(K3) = 0.

Cette relation étant une définition de K7, elle ne suppose aucune hypothese.

La connaissance de la constante d’équilibre standard a la température d’étude permet
de prévoir 1’évolution thermodynamique d’un systeéme pour des conditions initiales
données. Il est en effet assez simple de relier affinité chimique, constante d’équilibre
standard et quotient de réaction :

o = — (MG + RTIn[](a}))

= RTIn(K7) — RTIn[[(a}") = RT1n<I§>.

LS La comparaison du quotient de réaction Q avec la constante d’équilibre standard
K7 permet de prévoir 1’évolution du systéme :

esi QO > Kj, o/ est négatif et le systeme se déplace dans le sens « ;

esi O < K3, .o estpositif et le systeme se déplace dans le sens — ;

esi Q0 = K7, o/ =0: le systeme est a I’équilibre.

3.4 Influence de la température sur la constante d’équilibre

Nous avons :

AG®

o 1 o 1 uw’
In(K7) = — RT —EZWH,’ = - EZWTl'

Dérivons cette relation par rapport a la température :

dinky 1 d (u
dr __RZV’dT<T>'
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Utilisons la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :
4 <H) _ _H
dr\ 1 T2
Nous en déduisons :
dink; 1 H; _AH°

\ 1 .
ar RZV’(T;) = g LV = R

Nous retiendrons la relation de VAN’T HOFF :

dinky  AHC

dr RT?"

Leffet de la température sur la constante d’équilibre est donc lié au signe de I’enthal-

pie standard de réaction. Nous établirons ultérieurement un résultat évoqué dans le

cours de premiere année : cette grandeur est liée aux effets thermiques associés a la
réaction chimique :

e une réaction qui fournit un transfert thermique au milieu extérieur lors de 1’évolu-
tion du systeme a température et pression constante est qualifiée d’exothermique
et I’enthalpie de réaction est de signe négatif (exemple : la réaction du graphite
avec le dioxygene qui conduit au dioxyde de carbone A,H° = —393 kJ-mol~!);

e une réaction qui regoit un transfert thermique du milieu extérieur lors de 1’évolu-
tion du systeme a température et pression constante est qualifiée d’endothermique
et I’enthalpie de réaction est de signe positif (exemple : la dissociation du carbonate
de calcium solide CaCOj3 en oxyde de calcium solide CaO et dioxyde de carbone
gazeux COy);

e une réaction qui n’échange pas de transfert thermique avec le milieu extérieur
lors de 1’évolution du systéme a température et pression constante est qualifiée
d’athermique et I’enthalpie de réaction est nulle (exemple : les réactions de for-
mation d’ester en phase liquide a partir d’un acide carboxylique et d’un alcool).

Remarque. La différence entre enthalpie standard de réaction et enthalpie de réaction
est toujours faible : ALH® et A;H sont de mé&me signe. Ainsi la constante d’équilibre
standard d’une réaction endothermique croit avec une augmentation de température
tandis que la constante d’équilibre standard d’une réaction une réaction exothermique
décroit avec une augmentation de température. La constante d’équilibre d’une réac-
tion athermique ne dépend pas de la température.

Exercice résolu

Dissolution du diiode solide dans I’eau

La solubilité s du diiode a différentes températures 6 est reportée dans le tableau
ci-contre :
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0/°C 0 20 30 40
s/g L' 0,165 | 0,296 | 0,400 | 0,550

Donner la solubilité s’ exprimée en mol-L~!. Calculer I’enthalpie standard de la réac-
tion de dissolution en supposant que celle-ci est constante dans I’intervalle de tempé-
rature [0 °C, 40 °C]. La masse molaire atomique de 1’iode est M(I) = 126,9 g-molfl.
Réponse : pour obtenir la solubilité 5" exprimée en mol-L~!, on divise la solubilité
exprimée en grammes par la masse molaire du diiode soit M(I,) = 253,8 g-mol !

0/°C 0 20 30 40
s’ /mmol-L~! | 0,650 | 1,17 | 1,58 | 2,17

La réaction étudiée est :

1
I, (solide) = I, (aqueux) K; = @

Créf
L’intégration de 1’équation de VAN’T HOFF, en supposant I’enthalpie standard de
réaction indépendante de la température, conduit a :

o

AH
In(Ky) = — Ir?T + cte.

i 1 . . <
Le tracé de In(K73) en fonction de — (ne pas oublier d’exprimer les températures en

kelvin) donne une droite d’ordonnée a 1’origine 1,98 et de coefficient directeur —2550
(coefficient de corrélation 0,998). L'hypothése de I’enthalpie standard de réaction
indépendante de la température est donc vérifiée entre O °C et 40 °C ; ceci correspond
a une enthalpie standard de réaction :

AH® = +21,2kJ-mol .

La réaction de dissolution est ici endothermique, ce qui est souvent (mais pas tou-
jours) le cas.

3.5 Relations entre grandeurs standard de réaction

Les grandeurs standard (potentiel chimique, entropie molaire partielle, enthalpie,...)
apparaissent comme un cas particulier de choix de pression (p = p°) et de com-
position de la phase. Les relations établies lors de 1’étude des systémes a plusieurs
constituants restent valables et servent de point de départ a cette étude.
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a) Relation entre A.G° et A(H®

Cette relation est obtenue a partir de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

ﬁ_":_TZi 'I‘LIO
! dr\ T )’

Divisons la relation A,G® = } v;u; par la température et dérivons par rapport a la
température :

d [AG° d uw’ d [uw 1 + o

— = —Yv - =)Yvi—|t)=——=) ViH,.

dT( T ) dTZlT ZldT T TZZ’ !

Nous obtenons donc la relation de GIBBS-HELMHOLTZ appliquée aux grandeurs
standard de réaction :

d (AG°
S () - - Lam,
dr\ T T2

b) Relation entre A;G° et A.S°

Utilisons la relation entre potentiel chimique standard et entropie molaire absolue

standard : q
— 5 u?’
S = - L.

Dérivons membre a membre, par rapport a la température, larelation A,G° = Y v;ii;” :

d

401~ &(zwi) - I

Ainsi, la relation liant entropie standard de réaction et enthalpie libre standard de
réaction est :

dpy
dr

= — ZV,'SI-O = —ArSO.

dA,G°
ASS = — .
' dr

c) Relation entre A;G°, AtH® et ArS°

Les deux relations obtenues précédemment sont de nature différentielle : il y a dé-
rivation par rapport a la température. Il est possible, et c’est 1’objet de ce qui suit,
d’établir une relation non différentielle reliant les trois grandeurs de réaction.

Pour cela, partons de la relation liant G, H et S :

G=H-TS
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et dérivons par rapport a la quantité de matiere du constituant i a température, pression
et quantité de matiere des autres constituants fixées :

)= (5~ ()
on; (T.p,nj j 2i) on; (T.pnj 4 i) an; (Tpnj 4 i)

En tenant compte des variables bloquées lors de la dérivation partielle, de la définition
des grandeurs molaires partielles et en choisissant de travailler dans les conditions
standard, nous obtenons :

u’ = H; — TS;.

Nous en déduisons, apres multiplication par v; et sommation :

Zviuf’ = Z\/l‘ﬁio — TZVIS[O

soit :

AG° = AH® — TAS®.

A Cette relation a une trés grande utilité pratique et est valable en toutes circonstances.
Elle ne présuppose aucun comportement particulier pour les grandeurs AcH® et A,S° les-
quelles, dans le cas le plus général, dépendent de la température. Notons cependant une
situation souvent rencontrée, celle de 'approximation d’ELLINGHAM ou les grandeurs
ArH® et ArS° sont raisonnablement choisies comme indépendantes de la température
dans un intervalle de température.

Exercice résolu

Dissociation de I’eau en dihydrogene et en dioxygene

Les participants sont gazeux, le nombre steechiométrique de 1’eau est vy,0 = —1.
L’enthalpie libre standard de réaction est donnée par la relation (7 est en kelvin et
logio désigne le logarithme décimal) :

AG® = —240 + 6,95.107°T + 12,9.10°T.log,((T) / kJ-mol~".

En déduire I’enthalpie standard et I’entropie standard de réaction (plusieurs méthodes
sont possibles).

Réponse : on choisira deux des trois méthodes proposées ci-dessous.

e A partir de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

ame = — 123 (&G
' dr\ T
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ce qui donne ici, avec I’expression explicite de la fonction A;G°(T'), en tenant bien
compte que la formule comporte un logarithme décimal :

— 240 N 12,9.1073
T2 T'1n(10)

La réaction de dissociation de 1’eau est notablement endothermique et donc favorisée
par augmentation de la température.

e A partir de la relation existant entre enthalpie libre standard de réaction et entropie
standard de réaction :

d
AS® = = Z(AG) = —(6,95+ 5,60.(1 + In(7))).107% / kJ-mol 'K !

AH® = — T2.( > = 240 — 5,6.107°T / kJ-mol .

soit :
AS° = — 12,55 — 5,60.In(T) /T-mol L. K1,

e A partir de la relation existant entre enthalpie libre standard de réaction, enthalpie
standard de réaction et entropie standard de réaction quand une des trois grandeurs
est connue avec I’une des relations précédemment établie :

AG° = AH®° — TAS°.
d) Influence de la température sur les grandeurs : relations de KIRCHHOFF

Capacité thermique molaire partielle a pression constante. La capacité thermique
molaire partielle relative au constitutant i est définie par :

— aC
Cpi = ( anp> '
L/ (T,pnjj £ 1)

En tenant compte de la définition de la capacité thermique a pression constante du

systeme :
— JH
%= (&)
T/ (pmy)
nous avons :

o= () (#(57),..)
i = ~ \om\or
ani (Tvpvnj j# i) ani aT (pni) (TJ)JZ_,‘ j# i)

soit, en intervertissant 1’ordre des dérivations partielles :

_ (a(&H) )
P, AT N\oni ) (1 pn j + 1) (pni)

et on reconnait I’enthalpie molaire partielle du constituant i, ce qui donne :
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— 0H,;
pri B < oT )(p,n,—)'

Influence de la température sur I’enthalpie standard de réaction. 11 faut estimer
la dérivée de AH° par rapport a la température :

dAH® d — dH; _ N

Nous obtenons donc la premiere relation de KIRCHHOFF :

dAH®
dr

= ACS.

Pour connaitre I’influence de la température sur 1’enthalpie standard de réaction, il
faut donc connaitre la capacité thermique a pression constante de réaction qui peut
s’obtenir a partir de la connaissance des capacités thermiques standard a pression
constante de chaque participant a la réaction.

Méme si cette relation est peu utilisée en pratique, il est aisé de démontrer une relation
similaire entre grandeurs non standard :

), - s
T/ pm)

Influence de la température sur I’entropie standard de réaction. Pour un systéme
fermé de composition constante, nous avons :

(2) -
oT (pni) T

Rechercher I’influence de la température sur I’entropie de réaction, c’est calculer la
dérivée par rapport a la température de A.S. Nous avons donc :

aArS) (a (Z - )) (as,->
= | 5= ( L ViSi) =Y vi{ 5=
(‘7T wn) \OT ) T/ ()

soit, en tenant compte de la définition de I’entropie molaire partielle :

— EA)
5= (5)
ni (T.pnj i+ i)

(p‘,nl.
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8ArS> vy ( <as> )
< aT ( anl TpJ’lj j # i) (p7nl~)

soit, en intervertissant les dérivations partielles :

(aaA}S)( - L (3'%($><p,ni>><T,p,njj%i)
-5o(2(%))

Comme I’opération de dérivation partielle restante s’effectue a température fixée,
nous avons :

8ArS> 1 <3C > 1 — AC,
oy = — Z = = Z V,‘C[,J' = —F.
< oT (p,ni) on; (T.pnj 4 i) r r

Dans les conditions standard, nous avons :

(T,pnj j 4 i)

dAs®  AC,
dr T

qui constitue la seconde relation de KIRCHHOFF.

e) Relation entre A H° et A U°

Considérons la relation liant enthalpie et énergie interne :
H=U+ pV

et dérivons cette relation par rapport a la quantité de matiere n; du constituant i, les
autres variables de GIBBS étant bloquées :

oH oU a(pV)
an - \om \ Tom |
M/ (T j21) M) (Tpnjj+1) M (Tpnjj+0)

En tenant compte des variables bloquées (en particulier la pression) et des définitions
des grandeurs molaires partielles :

Hi = U; + pV;
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et en multipliant par v; et en sommant :

Zviﬁi = ZViUi + PZWV;‘

ce qui s’écrit :
AH = AU + pAV

soit, pour des participants dans des conditions standard :
AH® = AU° + pAlVe.

—o RT .
Dans le cas ou les participants sont soit des gaz parfaits (V; = ——), soit des phases
p

. —o _RT
condensées (V;” < —), nous avons :
p

. RT RT
ArV = Z Vi— = — Z V.
i gaz p p i gaz

Pour condenser un peu la notation, on pose :
Avg = Y v
i gaz

qui représente la variation des nombres steechiométriques algébriques de la matiere
gazeuse engagée dans la réaction.
Nous avons alors :
AH® = AU° + RTAv,.
f) Relation entre A, F° et AtH®

En procédant de fagcon comparable a celle élaborée dans la partie 3.5.e., en partant de
la relation :
F=U-TS

nous obtenons :
AFC = AU° — TAS°®

soit, en introduisant 1’enthalpie standard de réaction :

AF° = AH® — pAV® — TAS .

Notons que cette derni¢re relation est rarement utilisée.
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3.6 Utilisation des grandeurs de réaction pour le calcul de varia-
tion de fonction au cours d’une réaction chimique

a) Etude générale
Il est important de rappeler ici quelques points importants & propos des grandeurs
de réaction A;Y ou Y est une grandeur extensive associée au systeme siege d’une

réaction chimique :
e A.Y est une grandeur intensive définie par une opération de dérivation partielle :

AY = (”) |
9§ (T,p)

e A.Y est définie localement (Y (&) n’a aucune raison d’étre a priori une droite et
donc A,Y dépend de &).

e ’opérateur A; définit une opération de dérivation partielle a température et pression
fixées. En conséquence, les grandeurs A;Y seront adaptées au calcul de variation
de fonctions Y pour des transformations conduites a température et pression fixées.

Considérons une transformation chimique caractérisée par la valeur finale de I’avan-

cement &. Notons AY (&) la variation de Y entre 1’état initial (§ = 0) et I’état final

(& = &) pour une évolution a température et pression fixées :

AV(E) = Y(&) - YE =0 = [ s <§§>(Tp)d§ - | Y AYE.

S’il est possible d’exprimer les grandeurs molaires partielles Y; en fonction de &,
il est alors beaucoup plus efficace d’utiliser le lien entre Y, Y; et n; donné par le
théoréme d’EULER :

AY (&) = Y mi(&)Yi(&) — Y (& =0)Yi(& = 0).

b) Enthalpie et transfert thermique a pression constante

Rappelons d’abord que la variation d’enthalpie s’identifie au transfert thermique
(chaleur échangée) noté Q,, recu par le systeéme €tudié lors d’une évolution a pression
constante :

0, = AH.

Nous avons aussi : :
AH = / AHAE.
0
Le point trés important est que, dans de trés nombreuses situations, il est possible
d’écrire :
AH ~ AH°
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et donc A;H est indépendant de & et prend une valeur constante a température et
pression fixées. L’intégration se résume a une simple multiplication par la variation
de la variable entre les bornes d’intégration :

0, = AH = &.AH°.

En effet, pour un corps pur en phase condensée pour lequel on néglige 1’influence
de la pression sur les propriétés thermodynamiques, le potentiel chimique ne dépend
que de la température et donc 1’enthalpie est fixée par choix de T (cas de 1’évolution
a température fixée).

Pour un gaz parfait

Le potentiel chimique s’écrit :

Wi, p) = () + kT 22),
En divisant par la température, nous obtenons :

T T p°

avec le résultat essentiel que le deuxieme terme du second membre est indépendant
de la température. Ainsi, lors d’une dérivation partielle par rapport a la température
a pression et composition fixées, 1’application de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ

donne :
2 _ A « Hi=H
—ﬁ = —F SO1t i = i
Pour un composé quelconque
Le potentiel chimique s’écrit :

o

wi(T, p) = 17 (T) + RTIn(a;).

La division par la température et la dérivation par rapport a celle-ci a pression et
composition fixées conduit a :

_H __H L+ g 9Mna)
T2 T2 OT ) (p comp)

Lactivité a; contient un terme de composition de phase et un coefficient d’activité.
De fagon générale, I’influence de la température sur le coefficient d’activité est faible
et peut étre souvent négligée. Le deuxiéme terme du second membre de 1’égalité
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issue de I’application de GIBBS-HELMHOLTZ est souvent négligé et donc, avec cette
approximation :

H =H'.
Conclusion
Voila pourquoi, soit de facon rigoureuse (gaz parfaits, phases condensées incompres-
sibles), soit de fagon approchée (on néglige la dépendance des coefficients d’activité

avec la température) :
AH = AH°

et pour un avancement & de la réaction chimique, le transfert thermique Q,, pour une
évolution a température et pression constantes est :

0, = EAH".

c) Energie et transfert thermique a volume constant

Pour une évolution a volume constant, le transfert thermique, noté Q,, s’identifie a la
variation d’énergie interne :

0, = AU.

Mais I’énergie interne de réaction permet de calculer la variation d’énergie interne

pour une évolution a température et pression fixées. Pour calculer Qy, il faudrait

U
pouvoir disposer de <> et intégrer par rapport a &. Il sera utile de se reporter
TV

s

au cours de premiere année et de réviser les exercices sur les températures de flamme.

4 Utilisation de données thermodynamiques

Nous avons vu dans la partie précédente que la connaissance de 1’enthalpie libre
standard de réaction permet de déduire la constante d’équilibre, clé pour le calcul des
évolutions des systemes et des états d’équilibre pour des conditions initiales données,
en fonction de la température. La littérature met a disposition des valeurs numériques
pour un trés grand nombre d’especes chimiques qui permettent de calculer de nom-
breuses grandeurs de réaction. Cela implique aussi le choix de conventions que nous
préciserons dans ce qui suit.

4.1 Calcul de I’entropie standard de réactiona T =298 K

Le calcul de I’entropie standard de réaction a une température donnée suppose
la connaissance des valeurs numériques des différentes entropies molaires §,~O. Le
troisiéme principe permet de déterminer I’entropie molaire absolue a partir des me-
sures de capacités thermiques molaires a pression constante et de chaleurs latentes de
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changement d’état. Ainsi, les entropies molaires absolues déterminées pour les corps
purs sont directement utilisables pour les calculs d’entropie standard de réaction A.S°
lorsque les participants ont leur potentiel chimique qui s’exprime avec la référence
COrps pur.

Un probleme plus délicat est celui de la détermination expérimentale de I’entropie
molaire absolue des solutés (moléculaires ou ioniques) dont 1’état de référence phy-
sique est le soluté infiniment dilué. La mesure de la solubilit¢ (d’un gaz dans un
solvant, d’un solide pur en contact avec un solvant saturé en cette substance) a diffé-
rentes températures et la connaissance de 1’entropie molaire absolue du gaz, du solide
pur permet d’accéder a I’entropie molaire absolue du soluté lorsque celui-ci est molé-
culaire et que les solutions obtenues sont suffisamment diluées pour pouvoir négliger
la correction due aux coefficients d’activité.

Exercice résolu

Entropie standard du diiode en solution aqueuse

Considérons a nouveau le cas de la dissolution du diiode dans I’eau (exercice résolu
au 3.4.). Déterminer I’entropie standard de dissolution. En déduire I’entropie standard
du diiode soluté pour I'état de référence infiniment dilué, échelle des concentrations
volumiques.

Donnée : S3,(I, (solide)) = 116,1 J-K~'-mol~!

Réponse. La réaction étudiée est :

1
I, (SO]idC) = I, (aqueux) K; — @

Créf .
Le tracé du logarithme de la constante d’équilibre en fonction de I’inverse de la tem-
pérature conduit approximativement a une droite d’ordonnée a I’origine 1,98. Or nous
avons :

AG° = AH° — TASS° = — RTIn(Ky)
soit : ASP AR 1
In(Ky) = — — == —,

[¢]

. e AS
L’ordonnée a I’origine s’identifie a rT et donc :

AS° = 1,98 % 8,31 =16,4J-K "mol™".

D’autre part, I’entropie standard de réaction s’exprime en fonction des entropies stan-
dard des participants :

AS° = S; (I, (aqueux)) — Sp (I (solide))
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ce qui donne numériquement :

$° (I, (aqueux)) = 116,1 + 16,4 =132,5J.K 'mol .

Le cas des ions est plus délicat car un systeme ionique contient obligatoirement au
moins deux ions : 1’étude de la solution ne permet pas de séparer les propriétés re-
latives de chaque ion. La solution retenue est le choix d’une convention commune a
tous les ions :

A toute température, I’entropie molaire absolue standard, pour I’échelle des
concentrations volumiques, des ions oxonium H30™" est choisie conventionnel-
lement nulle.

Les entropies des autres ions sont déterminées par des mesures. Les valeurs numé-
riques des tables sont donc a manipuler comme celles des gaz ou corps purs. La
littérature fournit en général les valeurs a la température de 298 K.

4.2 Calcul de I’enthalpie standard de réaction

Il n’existe pas pour I’enthalpie, d’équivalent du troisieéme principe. Il est donc néces-
saire de faire un choix d’origine différent. Celui-ci s’appuie sur la distinction entre
corps simple et corps composé.

a) Réaction de formation d’une espéce chimique

Définition

La réaction de formation d’un corps donné dans un état d’agrégation donné
(solide, liquide, gazeux, en solution dans un solvant donné) est la réaction qui,
a partir des corps simples (un seul élément chimique caractérisé par son numéro
atomique Z) dans leur état d’agrégation le plus stable a cette température et sous
la pression de 1 bar, conduit a ce corps avec un nombre stoechiométrique +1.
C’est le plus souvent une réaction non réalisable au laboratoire.

Exemples
La réaction de formation du dioxyde d’azote gazeux a 7 =298 K est :

1
3 No(@ + 02(g) = NO> (g)

La réaction de formation du propane gazeux est :

3 C (graphite) + 4H;(g) = CH;CH,;CH3 (g)
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b) Grandeurs standard de formation

Une grandeur standard de formation est la grandeur standard associée a la réaction
de formation. Elle est notée AgY ° et dépend a priori de la température.

Une conséquence immédiate de la définition de la réaction de formation est que les
grandeurs standard de formation d’un corps simple sont nulles sous p° = 1 bar dans
son état physique le plus stable.

Nous avons en particulier :

A¢HZ (corps simple) = 0 A¢G5(corps simple) = 0.

Par exemple, a T = 298 K, les enthalpies standard de formation et les enthalpies
libres standard de formation du gaz dihydrogene, du carbone graphite, du diazote, du
dibrome liquide (75, = 331,9 K sous 1 bar) sont nulles.

c) Utilisation des enthalpies standard de formation pour le calcul des enthal-
pies standard de réaction

La construction d’un cycle thermodynamique adéquat permet d’exprimer 1’enthalpie
standard de réaction. Pour cela, on décompose les différents participants en corps
simples dans leur état physique stable en utilisant les réactions de formation (voir
figure 5.1) :

AHO

Réactifs Produits

D AHO (D) DUIAHO )

Corps simple s dans leurs états
physiques stables

Figure 5.1 — Cycle thermodynamique illustrant la loi de HESS pour I'enthalpie et utilisant les
grandeurs standard de formation

Remarquons qu’il n’y a pas de probleme de signe car les v; de la somme portant sur
les réactifs sont négatifs. Nous avons donc :

AH} =Y VieH7 (i),

La littérature indique les enthalpies standard de formation a 7 = 298 K.
Cette relation est connue sous le nom de loi de HESS. Elle est généralisable de facon
évidente a n’importe quelle fonction d’état Y :
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AYR = Y ViAY7(i).

Le cycle visualise la combinaison linéaire d’équations qui permet d’exprimer la ré-
action étudiée en fonction de réactions de formation de composés. Il est possible de
généraliser la démarche précédente en décomposant une réaction chimique comme
combinaison linéaire d’autres réactions chimiques : les grandeurs standard de la réac-
tion apparaissent alors comme la méme combinaison linéaire des grandeurs standard
des autres réactions chimiques.

A Il ne faut pas confondre les cycles thermodynamiques construits pour remplacer une
réaction chimique par une combinaison linéaire d’autres équations chimiques avec les
cycles thermodynamiques utilisés pour calculer une température de flamme.

4.3 Energie de liaison
a) Définition

Définition

L’enthalpie de liaison molaire est I’enthalpie standard a 7 = 0 K de la réaction :

A—B(g) = A + B@®

ou A et B désignent des atomes ou groupes d’atomes. Tous les participants sont
en phase gazeuse.

Les corrections a apporter pour passer de A Hy _ o a AtHygq ou AUsgg sont de 1’ordre
de RT (avec T = 298 K) et en général sont négligeables devant A Hy _ . Les éner-
gies de liaison données a T = 0 K sont donc utilisées dans des cycles enthalpiques a
298 K. En construisant un cycle thermodynamique bien choisi, il est possible d’ob-
tenir des relations entre énergie de liaison et enthalpie de formation. Mais il est tres
courant de ne pas distinguer énergie de liaison et enthalpie de liaison.

Exercice résolu
Energie de laison H-Cl
Connaissant les énergies de liaison Dcy.cy et Dy et I’enthalpie standard de forma-
tion 2 298 K du chlorure d’hydrogene AtH5o4 (HCI, gaz), calculer I’energie de liaison
Dy_q1-
Données : Dci.c1 = 239,7 kKJ-mol~'; Dyy = 432.0 kJ-mol~!;

A¢H3gg(HCI, gaz) = —92,3 kJ-mol 1.
Réponse : en écrivant la réaction de formation du chlorure d’hydrogéne et en disso-
ciant les molécules des corps simples initiaux, nous obtenons le cycle thermodyna-
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mique représenté a la figure 5.2. Nous avons :
o 1 1
AtHy3(HCI, gaz) = 7Pun + 5Dca — Dua
soit :

1 o
Dy.c = E(DH—H + Dci.ci) — AtHsg(HCl, gaz)

ce qui donne numériquement :

1
Dy.c = 5(432,0 + 239,7) + 92,3 = 428,1 kJ-mol !

AHO(HCI)
1/2H, (g) + 1/2Cl, (g) HCI (g

172 Dyg+ 12 DC]—C] - DH—C]

H(g) + Cl(g)

Figure 5.2 — Cycle thermodynamique reliant grandeur de formation et énergies de liaison
pour le chlorure d’hydrogéne

b) Energie de liaison moyenne

Dans le cas de molécules possédant plusieurs liaisons a priori de méme nature, la
littérature indique la valeur moyenne de celles-ci. L’exemple traité ci-dessous illustre
cette notion.

Exercice résolu
Energie de la liaison H-O dans I’eau
La littérature indique I’énergie des liaisons O=0O, H—H et I’enthalpie de formation
de H,O (gaz).
Do-o =493,6 kJ-mol !
Dy.y = 432,0kJ-mol ™!
AtHyog(Hy0, gaz) = —241,8 kJ-mol .

Calculer la valeur numérique de 1’énergie de liaison O—H.
Réponse : nous avons :

o 1
AsH595(H,0, gaz) = EDo:o + Du-g — 2Do-H.
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La grandeur Do_p est I’énergie de liaison moyenne des liaisons O—H. Nous avons :

1 /1 )
Doy = 2-<2Dozo + Dy_n — AtHyg(H2O, gaz)).

Application numérique :

1 /1
Do-n = 5. (2493,6 + 432.0 + 241,8) = 460,3 kJ-mol .

Cette enthalpie n’est pas celle de la réaction :
H,0 (g) = HO(g) + H (g enthalpie de liaison D
ni celle de la réaction :
HO (g) = O(g + H(g enthalpie de liaison D,.

En revanche :
2Doy = D + D,.

c) Changement d’état et énergie de liaison

La notion d’énergie de liaison a pour but de préciser numériquement la force d’une
liaison entre atomes dans une molécule. La réaction qui sert a définir cette notion
doit clairement exclure toute autre forme d’énergie d’interactions. C’est pour cela
que les atomes et groupes d’atomes sont tous en phase gazeuse, sans interaction entre
molécules, car I’état standard choisi est celui du gaz parfait. Il faut donc étre attentif,
lors de I’utilisation simultanée des énergies de liaison et des enthalpies de formation,
a I’état physique des différents participants.

Exercice résolu

Energie de la liaison CO dans le monoxyde de carbone

Calculer cette grandeur, notée Dc=¢ a partir des données fournies ci-dessous.
Données : Do-o = 493,6 kJ-mol ™! ; Ag,H°(C graphite) = 716,7 kJ-mol ! ;
A¢Hz344(CO, gaz) = —110,5 kJ-mol .

Réponse : le cycle thermodynamique représenté a la figure 5.3 permet de visualiser la
relation entre 1’enthalpie standard de réaction, I’enthalpie de sublimation du graphite
et I’énergie de la liaison triple C=0. Nous avons :

o 1 o .
AtH595(CO, gaz) = EDOZO + AabH®(C graphite) — Dc=o
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et donc :
. 1 o
Dc=o = AsuwH°(C graphite) + EDozo — AtH505(CO, gaz)
soit numériquement :

1
De=o = 716,7 + 7493,6 + 110,5 = 1074 kJ-mol .

AHO(CO
C(gr) + 120, (2) #(CO (&) Co (g

Agup-H°(C(gr.)) + 1/2Dg-¢ - Dco

C@ +0(

Figure 5.3 — Cycle thermodynamique reliant enthalpie de formation, enthalpie de change-
ment d’état et énergie de liaison pour le monoxyde de carbone

4.4 Calcul des enthalpies standard de réaction a des tempéra-
tures différentes de 298 K

Il est désormais possible, avec les données de la littérature (entropies molaires abso-
lues standard et enthalpies standard de formation données a 298 K), de calculer les
enthalpies standard de réaction A;H5qs et entropies standard de réaction AS545. Si on
souhaite disposer de ces grandeurs a une température différente, il faut utiliser les
relations de KIRCHHOFF :
dAH® . dA.S° AC)
T AC, m et T - T

La littérature indique les capacités thermiques molaires standard, a pression constante
a la température de 298 K et parfois en fonction de la température. Il est donc souvent
possible de calculer la grandeur A;C, ,, et d’accéder aux expressions (en général

approchées) de A Hp et A.ST.

Exercice résolu

Equilibre de BOUDOUARD

C’est la réaction ou les réactifs sont le carbone graphite (solide) et le dioxyde de
carbone (gaz) et le produit est le monoxyde de carbone (gaz).

a) En utilisant les données thermodynamiques, calculer I’enthalpie standard de réac-
tion et I’entropie standard de réactiona 7 =298 K (v¢ = —1).

b) Reprendre le calcul a 7 = 500 K. Quelles conclusions en tirer ?

Données : Grandeurs thermodynamiques a 7 = 298 K
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Espéces chimiques CO(g) | COy(g) | C(graphite)
AfH® / kJ-mol~! —110,5 | —393,5

52 /J-K~'-mol~! 197,6 | 213,7 5,7
Com/ J-K T-mol ™! 29,1 37.1 8.5

Réponse :
a) L’équilibre de BOUDOUARD s’écrit :

C (graphite) + CO» (g) = 2 CO (g).
L’enthalpie standard de réaction se calcule par application de la loi de HESS :
AH®° = 2A¢H°(CO (g)) — AsH®(CO; (g))
soit numériquement :
AHyyg = —2.110,5 + 393,5 = +172,5kJ-mol .
De méme pour I’entropie standard de réaction :
AS® = 285(CO () — S3(CO2 (2)) — Sg(C (graphite))
soit numériquement :
ASSeg = 2.197,6 — 213,7 — 5,7 = +175,8 - K '-mol !

b) L’application des lois de KIRCHHOFF permet d’estimer 1’enthalpie standard et
I’entropie standard de réaction a une température différente de 298 K. Le calcul de la
capacité thermique standard a pression constante de réaction donne :

AC,m = 2C, 1, (CO(g)) — Cpn(CO2(2)) — C, 1 (C (graphite))
soit numériquement :
ACy pog = 229,1 — 37,1 — 8,5 =+12,6-K "mol "

Pour I’enthalpie standard de réaction a la température 7', I’intégration de la loi de
KIRCHHOFF pour I’enthalpie donne :

ArH;' - ArH;O - AI-C';7 298(T - TO)
soit, a7 = 500K :

AHSyy — AHSeg = 12,6.(500 — 298) =2,5kJ-mol !
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a comparer au 172,5 kJ-mol~! de la grandeur 2 T = 298 K (1,4 %). Pour I’entropie
standard de réaction a la température 7', I’intégration de la loi de KIRCHHOFF pour

I’entropie donne :
] ] ] T
AST — AST, = AC, 595.1n <To>
soit,a 7 =500K :

500
ArS500 — ArS59g = 12,6.ln<298> =6,5 J.K ' mol ™!

4 comparer au 175,8 J-K~!-mol~! de la grandeur 2 T = 298 K (3,7 %). Ces valeurs
numériques indiquent, dans le cas particulier étudié ici, les ordres de grandeur des

approximations faites lorsque I’approximation d’ELLINGHAM est utilisée.

Couplages diffusion de matiere/réaction chimique

Diffusion de la matiere

Le chapitre 4. a mis en évidence que dans un milieu a plusieurs phases, le trans-
fert de matiere d’une phase vers une autre se fait de facon a tendre vers I’égalité
des potentiels chimiques. Si on envisage une membrane séparant deux régions
de I’espace occupées par un méme solvant et autorisant le transfert de solvant et
de soluté, la condition d’équilibre thermodynamique pour le transfert de soluté
est I’égalité des concentrations de part et d’autre de la paroi. Le transfert de ma-
tiere hors équilibre du soluté i est bien décrit par la loi de FICK (voir chapitre
10.) :

— —

J i = — D;.gradc;

ou D; est un coefficient positif appelé coefficient de diffusion. Le potentiel chi-
mique d’un soluté dans une phase stable étant une fonction croissante de la
concentration, I’évolution naturelle est la tendance a I’homogénéisation des
concentrations : la matiere se déplace par diffusion des régions ou elle est
concentrée vers les régions ou elle est moins concentrée.

Cellules biologiques

Une cellule vivante est délimitée par une membrane qui définit le milieu inté-
rieur et le milieu extérieur. Le rdle de la membrane est de maintenir a 1’inté-
rieur de la membrane une composition chimique du milieu intérieur différente
du milieu extérieur et d’autoriser des échanges de matiere entre I’intérieur et
I’extérieur.
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Il est donc a priori étonnant que la membrane autorise des échanges qui se tra-
duisent par un transfert de maticre d’une région peu concentrée vers une région
plus concentrée.

En fait, ce processus s’explique par I’existence de phénomenes couplés : d’une
part la diffusion et d’autre part une réaction chimique. Le premier processus se
traduit par un terme de création d’entropie négatif lorsque la diffusion apporte
la matiere vers les régions concentrées et la réaction chimique se traduit par
un terme de création d’entropie positif : la somme des deux contributions reste
bien siir positive de fagon a ne pas contrevenir au second principe. Ce type de
transport est appelé transport actif.

Différents modes de transports actifs

Les études expérimentales suggerent 1’existence de plusieurs modes de cou-
plage.

Transport actif primaire

L’espéce chimique transportée est directement impliquée dans la réaction chi-
mique couplée. Ce cas s’explique alors dans le cadre des déplacements d’équi-
libre étudiés au chapitre suivant.

Transport actif secondaire

Une espece chimique i est impliquée dans une réaction chimique. Elle induit le
flux de mati¢re pour une autre espece chimique j. C’est ce processus qui est mis
en jeu pour I’ingestion par les cellules de substances comme les sucres ou les
acides aminés.

Couplage scalaire/vecteur

Des principes de symétrie tres généraux (principe de CURIE) interdisent qu’une
grandeur scalaire (I’affinité El)limique de la réaction couplée) induise une gran-
deur vectorielle (le vecteur J ; de la loi de FICK). Afin de respecter ces criteres
de symétrie, il est probable que le processus de transport a travers la membrane
met en jeu des enzymes, macromolécules dont I’ orientation au sein de celle-ci
n’est pas aléatoire et privilégie le déplacement dans un seul sens.

Un exemple

La situation réelle est encore plus complexe car les especes transférées sont
chargées. La description thermodynamique des especes chargées sera reprise au
chapitre 9.
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Citons ici I’exemple bien décrit des ions sodium et potassium : la plupart des

cellules vivantes sont caractérisées par des concentrations internes en ions potas-
sium 10 a 20 fois plus élevées que dans le milieu extérieur et des concentrations
en ions sodium 10 & 20 fois plus faibles que dans le milieu extérieur. D’autre
part il a été montré que les membranes autorisent les échanges avec le milieu
extérieur.
Le mécanisme qui autorise une telle situation est 1’existence d’un enzyme ap-
pelé ATPase qui catalyse la réaction de d’hydrolyse de I’ATP en ADP. Pour une
molécule d’ ATP hydrolysée, trois ions sodium sont excrétés et deux ions potas-
sium sont transférés de I’extérieur vers 1’intérieur ; ces ions interviennent bien
sr dans le fonctionnement de I’enzyme. C’est le transport de I’ ATPase a travers
la membrane qui assure le transport des ions.

EXERCICES

5.1 Elimination du monoxyde de carbone des effluents gazeux
(Centrale MP 2007) (%)
Le monoxyde de carbone est un gaz invisible, inodore mais trés toxique : il est en effet
susceptible de former un complexe avec I’hémoglobine du sang, empéchant ainsi la
fixation et le transport du dioxygene par les globules rouges, ce qui peut provoquer
la mort par asphyxie des différents organes. Il convient donc de contrdler le taux de
CO des rejets et, le cas échéant, de I’éliminer. On envisage 1’équilibre (1) en phase
gazeuse :
CO + H;0 = CO, + H,.

1. La constante d’équilibre de cette réaction diminue de 0,36% quand la température
augmente de 1100 K a 1101 K. En déduire I’enthalpie standard de cette réaction a
1100 K.

2. Comparer ce résultat a la valeur obtenue en utilisant les données thermodyna-
miques fournies. Commenter.

3. On se place a 1500 K et 1,0 bar. Le taux de dissociation de la vapeur d’eau en di-
hydrogene et dioxygene est de 2,21.10~*. Quant au taux de dissociation du dioxyde
de carbone en monoxyde de carbone et dioxygeéne dans les mémes conditions (pres-
sion de 1 bar et température de 1500 K), il vaut 4, 8.10~* (le taux de dissociation est
égal a la quantité de matiere dissociée divisée par la quantité de matiere initiale).
Ecrire ces réactions de dissociation - réactions (2) et (3) - puis calculer leur constante
d’équilibre.
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4. En déduire la constante d’équilibre de la réaction (1) a 1500 K.

On se propose a présent d’étudier I’importance des proportions initiales des produits
sur le rendement de la réaction. Soit un mélange réactif ne comportant que du CO et
H,0, en proportions quelconques. Soit r le rapport x (H,0) /x (CO) des fractions mo-
laires d’eau et monoxyde de carbone a I’équilibre. La température est fixée a 1500 K
et la pression totale a p°.

5. Trouver la relation liant, a 1’équilibre, x (CO), r et K} (constante d’équilibre de la
réaction (1)).

6. Déterminer les proportions initiales des réactifs pour qu’a 1’équilibre la fraction
molaire de dioxyde de carbone soit maximale.

Soit un mélange initial (rejet) contenant 10 mol de CO, 30 mol de CO, et 40 mol de
Nj. On se place toujours a 1500 K et 1,0 bar.

7. Quelle quantité d’eau doit-on ajouter pour qu’il ne reste plus que 1 % du CO initial
dans le mélange ? Ce procédé parait-il rentable ?

8. Donner la composition finale, ainsi que les pressions partielles, du mélange obtenu.

Données a 298 K : constante des gaz parfaits : R = 8,314 J. K~ !-mol .

Especes chimiques | C(s) | CO(g) | COz(g) | Ox(g) | HyO(g)
A¢H® / kJ-mol ™! —110,4 | —393,1 —241,8
Se /3K tmol~! | 57 | 197,6 | 213,7 | 205,0 | 188,5

5.2 Réactions simultanées (x)

On envisage la conversion du méthane par la vapeur d’eau a T = 900 K, sous une
pression totale po, a partir d’un mélange initial contenant 4 mol d’eau et 1 mol de
méthane. On doit envisager les deux équilibres chimiques suivants, dans lesquels les
constituants sont des gaz parfaits :

CHs(g) + H20(g) = CO(p + 3Ha(g) Ky=1,306

CO( + HO(y = COx(g) + Ha(g) Ky =2,204.
La phase gazeuse se comporte comme un mélange parfait de gaz parfaits.

1. Exprimer, lorsque les deux équilibres chimiques sont atteints, la quantité de ma-
tiere de chaque participant, en fonction de la quantité de matiere initiale en méthane
(no(CHy)) et en eau (ng(H,0)) et de I’avancement &; (respectivement &,) de la réac-
tion (1) (resp. (2)).

2. Exprimer les constantes d’équilibre en fonction de la pression totale pio, de la
pression standard p°, des quantités de matiere initiales no(CH4) et no(H,O) et des
avancements &; et &,.
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3. Calculer la pression totale pi; pour laquelle la quantité de matiere de dioxyde de
carbone a I’équilibre est égal a 0,5 mol. Quelle est alors la composition a I’équilibre ?

5.3 Hydroxylamine et ion hydroxylaminium ()

En milieu aqueux et en solution acide, I’hydroxylamine NH,OH est susceptible de
fixer selon un équilibre instantané, un proton pour donner I’ion hydroxylaminium
NH3;OH™ (réaction de protonation) :

NH,OH (aq) + HT (aq) = NH;OH™ (aq).

1. Calculer I’enthalpie libre standard de la réaction.

2. Calculer la constante d’équilibre de la réaction de protonation de I’hydroxylamine
a25 °C.

3. Dans un ouvrage de chimie analytique, on a noté qu’a 25 °C, le pKs du couple
NH3;OH"/NH,OH en milieu aqueux est égal a 6,0. Y a-t-il compatibilité entre les
deux types d’informations ? Justifier.

Données :latempérature est 7 =298 K. Les especes sont des solutés dans le solvant
eau.

Especes chimiques | NH,OH | NH;0H™ | H
A¢H® / kJ-mol ™! —-90,71 | —128,30 | 0
AGE [KImol™' | —23.35| —57.61| 0

Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K~!'-mol .

5.4 Solubilité de la calcite (x)

Soit la réaction de dissolution de la calcite dans I’eau :
CaCO;3 (s) = Ca*™ (aq) + CO3 (aq).

1. A partir des données, calculer 1’enthalpie libre standard de la réaction de solubili-
sation de la calcite a 298 K.

2. En déduire le produit de solubilité de la calcite.

Données : la température est T = 298 K. Les ions sont des solutés dans le solvant
eau.

Especes chimiques | CaCOs(solide) Ca’* CO%’
A¢G® / kJ-mol~! —1128,8 | —553,5 | —527,9
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5.5 Le soufre a I'’état gazeux (%)

L’élément soufre a I’état gazeux est sous forme S,,. Pour déterminer la valeur de m,
on considere 1’équilibre de dissociation de la molécule de sulfure de dihydrogene
H,S en S,, et Hy, en phase gazeuse. A la température 7 = 1362 K, I’équilibre est
atteint sous une pression totale de 1 bar, la pression partielle de dihydrogene est alors
de 0,235 bar, le taux de dissociation du sulfure d’hydrogene est de 26,5 %.

1. Ecrire ’équilibre de dissociation du sulfure de dihydrogene avec Vi,s = —1.

2. Déterminer la valeur numérique de m.

3. Déterminer la constante d’équilibre K° a la température considérée.

4. Proposer une formule de LEWIS pour la molécule S,,.

5.6 Procédé WACKER (%)

La préparation industrielle de 1’éthanal CH3CHO s’effectue a partir de 1’éthyléne
C,H4 et de dioxygene dont I’équation bilan s’écrit :

1
CHy(g) + 5 02 (2) = CH;CHO (g).

1. A partir des potentiels chimiques standard donnés a la température 7 = 298 K,
déterminer, a cette méme température, la constante d’équilibre standard de la réaction
mise en ceuvre dans le procédé WACKER avec Vch,cHo = 1.

2. En déduire le rendement d’une telle synthése conduite sous une pression totale
constante p = 1 bar et pour un mélange initial pris dans des proportions steechiomé-
triques.

Données (T =298 K) :

Molécule CoHy(g) | O2(g) | CH3CHO(g)
ue/kI-mol~' | 68,1 0 —134

5.7 Variation d’enthalpie libre au cours d’une réaction (x)

On considere I’oxydation en phase gazeuse du chlorure d’hydrogene par le dioxygene
selon :

1
2HCI(g) + 502 €9 = H,O0(g) + Cl(g).

1. Calculer I’enthalpie libre standard de cette réaction a 298 K et a 600 K.
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2. A pression constante p = 1 bar et a la température T = 600 K, une mole de di-
oxygeéne et une mole de chlorure d’hydrogéne réagissent pour conduire a un état
d’équilibre que 1’on déterminera en calculant chaque pression partielle et la quantité
de matiere a I’équilibre de chaque participant. Le calcul étant un peu technique, on
pourra vérifier que les valeurs suivantes des pressions partielles sont effectivement
solutions du probléme :

® pu,0 = 0,258 bar;

® pcy, = 0,258 bar;

® po, = 0,436 bar ;

® pu,o = 0,048 bar.

3. Calculer la variation d’enthalpie pour I’étude précédente entre 1’état initial et I’ état
final.

Données :

Especes chimiques | HCI(g) | Oz(g) | HoO(g) | Cla(g)
A¢H3yg / KJ-mol ™! | —92,3 —241,8
Se. /I K lmol™! | 186,8 | 2050 | 188,7 | 223,0

Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K~!-mol .

5.8 Pyrométallurgie du cuivre (Mines-Ponts PSI 2007) - sans cal-
culatrice (%)

Cet exercice est a traiter sans calculatrice, ce qui explique ['utilisation de grandeurs

approchées.

La premiere étape du procédé d’élaboration du cuivre par pyrométallurgie consiste

a concentrer le minerai par des procédés de flottation. La seconde étape consiste

a faire fondre dans un four tous les composants a une température suffisante pour

obtenir deux phases liquides en fin de processus. Au cours des opérations intervient

la transformation modélisée par I’équation de réaction suivante, entre especes solides

non miscibles :

Cu,O(s) + FeS(s) = CuS(s) + FeO(s).

1. Déterminer un ordre de grandeur (a 10 % pres) de la température minimale a
partir de laquelle un systeme constitué des quatre solides évolue dans le sens di-
rect. Dans ces conditions, quel est I’état final ? On se placera dans 1’approximation
d’ELLINGHAM.

2. Ecrire I’équation de la réaction entre Cu,$ et le dioxygene gazeux, conduisant 2
I’obtention du cuivre métallique. Proposer une application industrielle du co-produit
gazeux obtenu.
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Données a 298 K :

Especes chimiques | CuyO(s) | FeS(s) | CuyS(s) | FeO(s)
AsH® / kJ-mol ™! —169 —100 —80 —164
52 /J-K~'-mol~! 93 60 121 59

5.9 Stabilité d’un oxyde de chrome (Centrale TSI 2007) (*)

On considere les oxydes de chrome CrOs et Cr,O3. Chaque solide est supposé seul
dans sa phase.

1. Quel est le degré d’oxydation du chrome dans chacun des deux oxydes ? Justifier.
L’oxyde CrOjs est utilisé dans la synthese des rubis artificiels. On s’intéresse a sa
stabilité en présence de dioxygene. L’enthalpie libre standard de réaction, calculée
dans I’approximation d’ELLINGHAM, pour I’équilibre :

4 CrO3 (s) = 2Crn03(s) + 302(g)

vaut A,G° = 80 —485.1073T / kJ-mol .

2. On se place dans le cadre de I’approximation d’ELLINGHAM. Que signifie cette
phrase ?

3. Que valent les enthalpie et entropie standard de réaction ? Pouvait-on prévoir le
signe de A.S° ?

4. Exprimer, puis calculer I’affinité chimique de la réaction a température ambiante
(298 K) en présence d’air (po, = 0,2 bar). Conclure.

On donne R = 8,314 J-K~!-mol !

5.10 Etude thermodynamique de la liaison hydrogéne (Centrale
PSI 2007) (%)

L’existence de charges partielles dans le groupement hydroxyle -OH permet la for-

mation de liaisons intermoléculaires appelées liaisons hydrogene entre 1’atome H*?

d’une molécule d’alcool et I’atome O—® d’une autre molécule d’alcool, 3 proximité

immédiate de la premiere.

On se propose d’évaluer par des calculs thermodynamiques 1’enthalpie molaire d’une

liaison hydrogene dans une molécule d’alcool.

On considere 1’association en phase liquide, dans un solvant aprotique, d’un grand

nombre de molécules d’alcool ROH, formant une solution diluée. On supposera que

s’établissent les équilibres indiqués page suivante.

On notera a; la valeur en mol-L ™! de la concentration [ROH], a, celle de [(ROH),],

a, celle de [(ROH), ], etc. et ag la valeur en mol-L~! de la concentration totale en

alcool.
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2 ROH = (ROH), de constante K}
(ROH), + ROH = (ROH), de constante K3
(ROH); + ROH = (ROH), de constante K3
(ROH), + ROH = (ROH), ., de constante K,

1. Justifier qu’on puisse considérer que toutes les constantes K, K5...K;, soient toutes
égales a K°. Ecrire la relation liant a, a a; et K°.

2. En écrivant la conservation de la matiere, déduire une équation permettant d’obte-
nir a; en fonction de ag. On posera y = K°.a; et on pourra considérer que y < 1. On

1
rappelle que dans ces conditions : Z y=—.

n=0 1— y
3. Exprimer a; en fonction de ay.

4. A 25°C,onaK° = 0,24 et agp = 0,2. Calculer a;, ay et a3. Les approximations
précédentes sont-elles justifiées ?

5. A 33 °C,on a K° =0, 18. En déduire I’enthalpie molaire d’une liaison hydrogéne
dans une molécule d’alcool.

On prendra R = 8,314 J.K~'-mol .

5.11 Préparation du titane (Mines-Ponts PC 2006) (%)

Dans cet exercice, les phases condensées sont supposées pures et les phases gaz sup-
posées gaz parfaits. Les métaux alcalins étant tres réducteurs, ils permettent la prépa-
ration d’autres métaux a partir de la forme oxydée correspondante. On s’intéresse a
la préparation du titane métal a partir de son chlorure TiCly.

1. Ecrire 1’équation-bilan de la réaction de formation du chlorure de sodium dans
Iintervalle de température [400 K, 1073 K] (notée réaction (1), a partir de sodium
liquide et de dichlore gazeux).

2. Rappeler en quoi consiste 1’approximation d’ ELLINGHAM.

3. Donner dans le cadre de cette approximation, I’expression numérique de I’enthal-
pie libre standard A;GS(7T') de la réaction (1) en fonction de la température, entre
400 K et 1073 K.

On considere de plus I’équation de réaction suivante :
Ti(s) + 2Ch(g) = TiCl4 (g)

notée réaction (2) pour laquelle A,G5(T) = —800 +0,120.T (en kJ-mol~!) sur I’in-
tervalle de température [409 K, 1933 K].
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4. Ecrire I’équation-bilan de la réaction de réduction du chlorure de titane par le so-
dium a Ty = 800 K (réaction (3)). Cette réaction conduit a la formation de titane et
de chlorure de sodium. On prendra pour le coefficient steechiométrique de TiCly la
valeur 1. Déterminer la valeur du logarithme décimal de la constante thermodyna-
mique d’équilibre K3 de cette réaction a 7o = 800 K. On prendra RIn 10 ~ 20 avec R
en unités S.I.

5. Industriellement, cette réaction est effectuée sous atmosphere d’argon. Quelle est
la valeur minimale de la pression partielle en chlorure de titane qu’il faut maintenir
dans le réacteur pour que la réduction de TiCly soit possible a 7o = 800 K ?

Données :

Espece chimiques | Na({) Cly(g) NaCl(s)
AsH® /kJmol™! | ~0 0 —400
Se /3K -mol~! | 60 220 70

Températures de fusion : 801 °C (NaCl); 97,8 °C (Na). Températures d’ébullition :
1465 °C (NaCl); 882 °C (Na).

PROBLEMES

5.12 Réduction du trichlorosilane en présence de dihydrogéne
(CCP MP 2002) (%)

A 1000 °C, le trichlorosilane ultra-pur est réduit par le dihydrogéne suivant la réac-
tion :
SiHCl; (g) + H» (g) = Si(s) + 3HCI(g).

Le silicium ultra-pur, produit par cette réaction, est déposé sur un barreau de silicium.

1. Calculer I’enthalpie standard et I’entropie standard de réaction a 298 K.

2. Calculer I’enthalpie standard et I’entropie standard de réaction a 1000 °C. En dé-
duire les valeurs de I’enthalpie libre standard et la constante d’équilibre de la réaction
a 1000 °C.

3. Etablir I’expression du quotient de réaction IT, en fonction des pressions partielles
des différents gaz présents.

4. Etablir I’expression de la constante d’équilibre en fonction du coefficient de disso-
ciation o de SiHCl3, de 8 (rapport du nombre de mole initial de dihydrogéne H, sur
le nombre initial de mole de SiHCl3, B > 1) et de la pression totale pr.

5. Pour une pression totale de 1 bar, et pour 8 = 1, estimer (grossieérement) la valeur
du coefficient de dissociation et les pressions partielles a I’équilibre. De méme esti-
mer la valeur du coefficient de dissociation pour f = 10 (le dihydrogene est introduit
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en exces dans le réacteur). Estimer ensuite la valeur du coefficient de dissociation a
I’équilibre pour B = 1 et pt = 0,1 bar (correspondant a une manipulation sous pres-
sion réduite).

Données :
Especes chimiques | A¢H® /kJ-mol~! | S /J-K~!-mol~!
HCl(g) ~92.0 186.6
Hy(g) 130,5
SiHCI5(g) —488,6 312,9
Si(s) 18,8

Capacités thermiques molaires standard a pression constante :
Cpm(IK Lmol ™) = a+bT + T2

ou T est la température exprimée en kelvin :

Especes chimiques | a | b.10° | ¢.107°
HCl(g) 22| 52 | 1.3
Ha () 273 | 33 | 05
SiHCls(g) 95,31 6,0 | —19,9
Si(s) 20| 2,6 | —4,2

5.13 Etude d’un équilibre entre gaz (CCP TSI 1997) (% %)

Les gaz seront assimilés a des gaz parfaits, on étudie I’équilibre en phase gazeuse :

2 HI (g) = L(g + H(.

a la température 7 = 900 K. Dans un récipient vide de volume V = 6 L, on introduit
2 mol d’iodure d’hydrogeéne gazeux, HI(g). La température est maintenue constante
égale 2 T} = 900 K. A I’équilibre, la pression partielle en dihydrogéne Ho, PH, est
égale a 3,1 bar.

1. Calculer la pression initiale dans le récipient. En déduire la pression totale a I’équi-
libre pr.

2. Exprimer la constante d’équilibre K} en fonction de py, et pr. Calculer sa valeur.

3. Calculer la valeur du coefficient de dissociation de 1’iodure d’hydrogene HI a
I’équilibre (le coefficient de dissociation d’une espece A est le rapport de la quan-
tité de matiere de A qui a réagi sur la quantité de matiere de A initiale).
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4. Le mélange gazeux initial est constitué de 2 mol d’iodure d’hydrogéne HI, 1 mol
de dihydrogeéne H; et 1 mol de diiode I, (on a toujours V =6 L et T = 900 K). Le
systeme est-il a 1’équilibre ? Sinon dans quel sens évolue-t-il ? (On pourra utiliser
I’affinité chimique).

5. On renouvelle I’expérience a une autre température : 7, = 769 K. On trouve pour la
constante d’équilibre K7 (7>) = 2, 18. 10~2. Déduire le signe de 1’enthalpie standard
de la réaction. Calculer numériquement sa valeur (préciser I’approximation réalisée).
6. Calculer I’entropie standard de la réaction.

On réalise une autre expérience en chauffant a température constante 7, = 769 K, de
I’iodure d’ammonium solide NH4I(s) dans un récipient initialement vide de volume
constant. NHyI(s) est en exces (c’est-a-dire en quantité suffisante pour étre toujours
présent a 1’état solide). L’équilibre :

NHI (s) = NH; (g) + HI(g)

s’établit rapidement. La pression totale est alors égale a p; = 2 bar. On constate en-
suite que la pression évolue car I’iodure d’hydrogene HI se dissocie lentement selon
I’équilibre :

2 HI(g) = L@ + H(.
Lorsque la pression se stabilise, il y a coexistence des deux équilibres.
7. Calculer la constante de I’équilibre :

NHyI (s) = NH; (g) + HI(g).

8. Qualitativement, prévoir si la pression a 1’équilibre est inférieure ou supérieure a
D1

9. Calculer a I’équilibre les pressions partielles de chaque gaz ainsi que la pression
totale.

Donnée : R =8,31J-K '-mol~.

5.14 Décomposition thermique du gypse (CCP TSI 2003) (% %)

Nous étudions dans cet exercice la décomposition thermique du gypse (sulfate de
calcium CaSQyq(s)) en présence de sable (constitué de silice SiO»(s)) conduisant au
silicate de calcium CaSiOs(s). Le ciment (dit PORTLAND) est 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) :

CaSO4 (s) + SiO; (5) = CaSiO3 (s) + SOs(g)
2505 (g) = 2802(g) + O2(g)

A T = 1400 K, les constantes des équilibres (1) et (2) sont respectivement K7 = 0,95
et K5 = 400.
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1. Nous supposons initialement que le milieu contient uniquement CaSOu(s) et
SiO,(s). Exprimer K} et K5 en fonction des seules pressions partielles pso, et po,
a I’équilibre et de la pression standard p°.

2. En déduire alors les valeurs de pso,, po,et pso, a I’équilibre a 1400 K. Dans un
récipient de volume fixé V = 10 L initialement vide on introduit 1 mol de CaSO4(s)
et 1 mol de SiO(s) a la température T = 1400 K maintenue constante. On constate
que les deux solides CaSO4(s) et SiO(s) sont présents a 1’équilibre.

3. Calculer a I’équilibre les avancements respectifs &; et &, des réactions (1) et (2).
En déduire la quantité de matiere de CaSO4(s) et de SiO;(s) présentes a I’équilibre.
On augmente le volume du récipient en maintenant la température fixée a 1400 K.
4. A partir de quelle valeur du volume observera-t-on la décomposition totale de
1 mol de CaSO4(s) et 1 mol de SiO»(s) a 1400 K ? A 1400 K le gypse peut aussi
se décomposer en oxyde de calcium selon la réaction (3) de constante d’équilibre
Ky =7.107%:

CaSOyq4 (s) = CaO(s) + SOz3(g).

5. Exprimer 1’ affinité chimique .7 de la réaction (3). La calculer dans les conditions
de la question 2. CaO(s) se forme-t-il ?

Donnée : R =831 J- K~ 'mol~!.

5.15 Oxydes de vanadium (d’aprés Centrale M 95) (k%)

On étudie dans un premier temps la transition :
V,04 (OC) = V,04 (ﬁ)

sous une pression de 1 bar, on passe de la variété cristalline V,04(a) & I’autre variété
solide V,04(pB) a 6, =72 °C.

1. Que représente la température 6; ?

2. Calculer I’affinité chimique standard .«7°(o — ), ainsi que 1’entropie molaire
standard S, (V204(B)) 2298 K.

Commenter les signes de .o7° et de Sy, (V2O4(a)) — Sy, (V204(B)), 2 298 K.
L’oxyde V,0s5(s) est utilisé comme catalyseur dans la syntheése du trioxyde de soufre
(procédé de contact). L’équilibre est noté :

280,(g + 02(9) = 2803 (2)

1’enthalpie standard de réaction a 298 K vaut A,H° = —198 kJ-mol~!. On mélange &
la température O = 767 °C et sous la pression de 1 bar, maintenue constante, 3 mol
de trioxyde de soufre SO3, 2 mol de dioxyde de soufre SO, et de I’air (1 mol de
dioxygene O, et 4 mol de diazote N,) dans une enceinte athermane. A la température
0 = 767 °C, I’ affinité chimique standard .27° vaut 0 kJ-mol~!.
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3. Que représente la température 767 °C ? Dans quel sens évolue le systeéme s’il n’est
pas initialement a 1’équilibre ?

On considére maintenant a 8, = 427 °C et sous p = 1 bar = constante le mélange
constitué par 1 mol de dioxyde de soufre SO;, 1 mol de dioxygene O,, 4 mol de dia-
zote Nj. Apres réaction, 1’équilibre étant réalisé, la constante d’équilibre Kg( 127°0) =
264.

4. En déduire la valeur du taux de dissociation o du dioxyde de soufre SO, ; quelles
conclusions peut on en tirer ?

5. Par rapport au cas précédent on modifie seulement la température 68; = 767 °C.
Donner la nouvelle valeur de la constante d’équilibre K§(767 °c)- Conclure quant a
Iintérét d’utiliser le catalyseur V,0Os5(s) dans cette synthese.

Données : C;, ,, (V204(B)) — C; 1, (V204(e)) = 1,25 J-K~"-mol .
Entropie molaire standard S5, (V,04(t)) = 10,50 J-K~!-mol !,
Enthalpie standard de transition 2 72 °C : A,H° = 8610 J-mol~! pour :

V704 (Ol) = V704 (ﬁ)
R=28,31J-K 'mol!.

5.16 Réaction chimique et création d’entropie (d’apres E3A 2001)
(KK %)

Tous les systemes réactionnels envisagés dans ce probleme sont fermés et en contact
avec un thermostat de température Ty = 298 K et un réservoir de pression p° = 1 bar.
Dans toutes les transformations considérées, les états initiaux et finaux sont des états
d’équilibre physique ol le systeme est a la température Tj et a la pression p° = 1 bar.
Tous les gaz sont supposés parfaits et les mélanges considérés sont tous idéaux. R =
8,31 J. K~ '-mol~!.

1. Préliminaires. Au cours d’une réaction chimique, le systeme réactionnel 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 un transfert thermique Q

avec le thermostat. On note par ailleurs S, 1’entropie créée au cours du processus, que

I’on appelle aussi parfois « création d’entropie », « entropie produite » ou « variation

d’entropie de 1’Univers ».

a. Exprimer S, en fonction de AS, Q et Tp. Comment s’exprime le deuxiéme principe
de la thermodynamique ? Indiquer en quoi il s’agit d’un principe d’évolution.

b. Démontrer soigneusement que AH = Q.

c. Exprimer AG en fonction de Tj et S;. Que peut-on dire du signe de AG ?

2. Formation du chlorure d’hydrogene. Le systéme réactionnel est initialement

constitué d’un mélange homogene de ny = 1 mol de Hy(g) et 1 mol de Cly(g). Ces
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deux gaz peuvent réagir selon la réaction :

Hy (g + Chig = 2HCl(») (1)

pour laquelle on donne A;H® = —185 kJ-mol~! et A;S° =20 J-K~'-mol~!.

a. Evaluer numériquement la constante d’équilibre standard K(Ol) de la réaction (1)
a la température T = Ty = 298 K. Dans toute la suite du probléme, on suppose la
réaction totale. Commenter.

b. Quelle est la variation d’enthalpie AH du systéme réactionnel entre 1’état initial et
I’état d’équilibre ? Commenter son signe. On rappelle que pour un mélange d’es-
peces physico-chimiques indexées par i, contenant une quantité de maticre n; de
I’espece i, I’enthalpie libre s’écrit G = Y ; n;l;, ou U; désigne le potentiel chimique
de I’espece i dans le mélange considéré.

c. Rappeler sans démonstration 1’expression du potentiel chimique y; d’un gaz parfait
i dans un mélange idéal de gaz parfaits, a la température 7', a la pression totale p
en fonction de son potentiel chimique standard u?(7'), de sa fraction molaire x; en
phase gazeuse, de la température et de la pression.

d. Calculer la variation d’enthalpie libre AG du systeme réactionnel en fonction de
ng, ArG°, R, et Ty. En déduire numériquement 1’entropie créée S, puis la variation
d’entropie AS du systeme. Comparer la variation d’entropie AS a I’entropie créée
Scr- Quelle est la source principale de création d’entropie dans le processus ?

3. Dissociation du tétraoxyde de diazote N,O4(g). On envisage maintenant la réac-

tion de dissociation :

N2O4s(g) = 2NO(®)  (2).

Le systeme réactionnel comprend initialement la quantité de matiere np = 1 mol de
tétraoxyde de diazote.
Données : (T =298 K)

Especes chimiques | N2Oq4(g) | NO2(g)
AfH® / kJ-mol~! 9,16 33,2
So /J-K~1-mol~! 304 240

a. Calculer numériquement 1’enthalpie standard de réaction et I’entropie standard de
réaction de la réaction (2). Comparer 1’entropie standard de réaction de la réaction
(1) a celle de la réaction (2). Interpréter physiquement.

b. Calculer la constante d’équilibre standard de la réaction a la température 7y =
298 K.

c. Calculer numériquement I’avancement £4 de la réaction a 1’équilibre. Déterminer
les quantités de matiere de chaque participant.
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d. Exprimer la variation d’enthalpie AH entre I’état initial et 1’état final d’équilibre
en fonction de I’avancement £ et de I’enthalpie standard de réaction A H°. Inter-
préter physiquement le résultat obtenu.

e. Un calcul similaire a celui effectué a la question 2.d. conduit a une entropie créée
Ser =3,1 J- K~ 1-mol~!. Calculer numériquement AS et le comparer a Sc;. Quelle est
ici la source principale de création d’entropie ? Comparer le résultat a celui obtenu
au 2.d.

5.17 Etude de la solubilité du chlorure de potassium dans I'eau
(d’apres ENGEES 2002) (%)

1. Solubilité du chlorure de potassium dans I’eau pure

Dans un bain thermostaté réglable, on introduit une solution aqueuse saturée de chlo-
rure de potassium. Apres agitation, on laisse décanter et on préléve un échantillon de
solution dans lequel on détermine la quantité de chlorure de potassium présente de
la maniere suivante. Pour chaque température étudiée, on préleve 10 mL de solution
qu’on dilue a 1 L (solution S). On dose alors I’ion chlorure présent dans cette solu-
tion par la méthode de MOHR : & 10 mL de la solution S, on ajoute quelques gouttes
d’une solution aqueuse de chromate de potassium K,CrO4 puis on y verse progres-
sivement a I’aide d’une burette une solution étalon de nitrate d’argent de molarité
0,05 mol-L~! jusqu’a un volume versé V correspondant i une teinte rose persistante
dans le bécher.

1 a. Expliquer le principe du dosage de I’ion chlorure par la méthode de MOHR.

1 b. Les résultats obtenus sont consignés dans le tableau ci-dessous :

0/°C 5 110} 20 | 30 40 50 60
V/imL |71 |74]|81] 865|905 955 | 10,55

En déduire la valeur de la concentration ¢ (en mol-L~") du chlorure de potassium
dans la solution saturée pour chaque température 6 étudiée.

1 ¢ . En déduire le signe de I’enthalpie standard de réaction de dissolution du chlorure
de potassium dans I’eau, puis un ordre de grandeur de sa valeur. Justifier pour quelle
raison cette détermination n’est qu’approchée.

1 d. Cette enthalpie standard peut également étre évaluée par calorimétrie. Dans un
calorimétre de capacité thermique I' = 88 J-K~!, on introduit 5,0 g de chlorure de
potassium solide et 200 mL d’eau, ’un et ’autre a la méme température. Apres
dissolution, on mesure un abaissement de température égal a 1,2 °C. En déduire un
ordre de grandeur de I’enthalpie standard de dissolution du chlorure de potassium
dans I’eau.

1 e. Comparer les deux valeurs obtenues précédemment entre elles, puis a celle cal-
culée a I’aide des valeurs numériques données en annexe.
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2. Comparaison de la solubilité du chlorure de potassium et du chlorure de so-

dium.

2 a. Le chlorure de sodium est beaucoup plus soluble dans I’eau que le chlorure de
potassium, environ 400 g-L~! 2 20 °C. Interpréter qualitativement ce résultat.

2 b. Calculer a I’aide des valeurs fournies en annexe, 1’enthalpie standard de dissolu-
tion du chlorure de sodium dans I’eau. En déduire le sens d’évolution de la solubi-
lité du chlorure de sodium dans 1’eau en fonction de la température et comparer au
résultat obtenu pour le chlorure de potassium.

2 c. En se servant des résultats précédents, déduire qualitativement ce qui se passe a
priori lorsqu’on refroidit une solution aqueuse concentrée de chlorure de potassium
et de chlorure de sodium.

2 d. Montrer qu’avec les approximations usuellement effectuées dans I’étude des
phases condensées, les concentrations des ions sodium, potassium et chlorure ne
dépendent que de la température lorsque les deux solides sont présents.

2 e. En déduire le moyen d’enrichir en chlorure de potassium un minerai solide conte-
nant a la fois du chlorure de potassium et du chlorure de sodium.

2 f. Pour déterminer la teneur en chlorure de potassium d’un minerai enrichi, on uti-
lise la méthode suivante : on dissout 5 g d’échantillon a analyser dans un litre d’eau,
on préleve 10 mL de cette solution et on y ajoute 10 mL d’une solution aqueuse
de tétraphénylborate de sodium NaB(CgHs)s 2 65 g-L~!. Le précipité obtenu est
filtré, séché puis pesé. Expliquer le principe du dosage.

2 g. Pour un échantillon de masse égale a 5 g, on a obtenu une masse de précipité
m = 0,228 g. En déduire la teneur en chlorure de potassium dans 1’échantillon (en
g de chlorure de potassium pour 100 g de minerai).

Données : (T =298 K)

Especes chimiques | KCl(s) | NaCl(s) | K™(aq) | Na*(aq) | Cl™(aq)
AeH® /KJ-mol~' | —436,39 | —411,54 | —252,4 | —240,1 | —167,2

Capacité thermique molaire de 1’eau liquide : 75,47 J-K~'-mol~!.
Produits de solubilité : AgCl (blanc) pKs = 9,8 ; AgoCrOy4 (rouge) pKs = 12.

Eléments C H O | Na | K Cl | B(Z=5)
Masses atomiques 12 1 16 23 39,1 | 35,5 10,8

molaires / g-mol~!

5.18 Réduction de I'oxyde de chrome (CCP TSI 2007) (% %)

L’oxyde de chrome(Ill) Cr,O3 est réduit en chrome métallique par le dihydrogene
gazeux, qui est alors oxydé en vapeur d’eau. Les solides sont supposés non miscibles.
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1. Ecrire I’équation-bilan de la réaction de réduction d’une mole de Cr,Os3 solide en
chrome métallique solide par H, gazeux a 1300 K.

2. Calculer I’enthalpie standard, I’entropie standard et 1’enthalpie libre standard de
cette réaction a 1300 K. Ne pas oublier les unités.

3. La réaction est-elle exothermique ou endothermique ? Justifier.

4. Exprimer et calculer la constante d’équilibre associée a 1300 K. Conclure. On
prendra R = 8,31 J-K~!-mol~!.

Dans un récipient de volume V = 10 L, initialement vide, on introduit 0,1 mol de
dihydrogene gazeux et 5,0.10* mol de Cr,Os(s). Le récipient est porté a 1407 K.
La constante K° de la réaction est alors égale 2 1.1078.

5. Calculer, a I’équilibre, les pressions partielles en dihydrogene restant et en vapeur
d’eau formée. Déterminer la quantité de chrome formé.

6. Quelle doit étre la température minimale du syst¢me pour observer la réduction
totale de 5,0. 10~ mol de Cr,03(s) en chrome métallique en présence de 0,1 mol de
dihydrogene gazeux ?

Données : aT =298 K

Especes chimiques | Ha(g) | HoO(g) | Cr(s) | CryOs(s)
A¢H® / kJ-mol ™! —242 —1140
S2 /J-K~1-mol~! 131 189 24 81

Les enthalpies standard de formation AfH° et les entropies molaires standard S;, sont
supposées indépendantes de la température.
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Déplacements d'équilibres

Les réactions chimiques sont souvent mises en ceuvre pour élaborer des produits
ou matériaux d’utilisation courante. Il est donc important, tant au plan théorique
que pratique, de maitriser les parametres qui influent sur I’avancement d’une ré-
action chimique.

Il est important de préciser a la fois la nature des parametres sur lesquels il est
possible d’agir et la méthode générale qui permet de prévoir I’influence de ceux-
ci sur la position de I’équilibre étudié.

1 Variance

La distinction qui s’applique en thermodynamique entre variables intensives et va-
riables extensives est toujours valable lors de cette étude. Il est usuel de privilégier
les variables (ou parameétres) intensifs car ceux-ci sont toujours indépendants de la
taille du systeme et ont donc un caractere plus universel.

L’étude des équilibres chimiques montre que, pour un systeme donné, I’opérateur n’a
qu’un choix limité de parametres intensifs indépendants.

Dans le cas de I’équilibre liquide/vapeur,

H,0 (¢) = H,0 (2)
on ne peut pas fixer arbitrairement la température et la pression.

Définition

On appelle variance d’un systeéme le nombre maximal de parametres intensifs
que I’on peut choisir sans remettre en cause 1’existence de I’équilibre thermody-
namique du systeme étudié.
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1.1 Regle de GiBBS

Elle permet de calculer rapidement la variance d’un systéme, mais son utilisation
n’est pas indispensable. Soit un systtme comportant ¢ constituants chimiques, @
phases et r réactions chimiques indépendantes. L’ensemble du systeme est a tem-
pérature et pression fixées. L’état intensif du systeme est connu par la donnée des
variables T, p et xf-‘ (fraction molaire du constituant i dans la phase k) ol i varie de 1
acetkde1a¢@.Cequifait 24 c¢ variables intensives. Elles ne sont pas toutes indé-
pendantes. Nous nous donnons comme objectif de dénombrer ci-dessous le nombre
de relations entre parametres intensifs afin de trouver les grandeurs indépendantes
qui peuvent donc étre librement choisies.

I =cC
Il existe @ relations du type Z xf = 1 pour chaque phase, donc chaque valeur de ¢.
Pour chaque constituant i, ll’éqililibre pour le transfert de matiére entre phases im-
plique I’égalité des potentiels chimiques de ce constituant dans les différentes phases,
soit ¢(@ — 1) relations. Un constituant chimique est donc caractérisé par une formule
brute, sans préciser son état physique. Par exemple, I’eau compte pour un constituant
chimique, qu’elle soit a I’état solide, liquide ou gazeux.
L’existence de r réactions chimiques se traduit par I’existence de r relations traduisant
I’ affinité chimique nulle de chacune. D’apres la définition choisie pour un constituant
chimique, un équilibre de phase ne compte pas pour un équilibre chimique.
Nous en déduisons la variance v :

v=co+2—-—¢@0—clo—-—1)—r=c+2—-—¢—r

On définit parfois le nombre de constituants chimiquement indépendants par :

et la variance s’écrit :

v=dd+2- 9.

Notons que la variance peut se calculer directement, par analyse du systéme, sans
nécessairement faire appel a la régle de GIBBS (voir les exercices résolus).

1.2 Influence des conditions initiales

Le calcul précédent correspond au calcul de la variance dans le cas général. Il existe
cependant certaines situations ou la facon particuliere d’atteindre 1’équilibre impose
des relations supplémentaires entre parametres intensifs. Il faut les prendre en
compte dans le calcul de la variance réelle du systéme ainsi préparé.
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Exercice résolu

Calculs de variance : équilibres homogénes

Calculer la variance :

a) pour la réaction de formation de I’ammoniac dans le cas général avec ou sans
I’utilisation de la regle de GIBBS ;

b) pour la réaction de dissociation de I’ammoniac quand 1’état initial est ’ammoniac
pur avec ou sans utilisation de la regle de GIBBS.

Réponse :

a) Considérons la réaction de formation de I’ammoniac. La réaction étudiée est :

3Ha(g) + Na(g) = 2 NHj3 (g).

Il existe une seule phase: ¢ = 1.
Il y a trois constituants chimiques (¢ = 3) et une réaction chimique (r = 1). Ce qui
donne pour la variance, dans le cas général :

v=03B-1)+2-1=3

Ce résultat peut se retrouver directement de la maniére suivante : 1’existence de
I’équilibre chimique se traduit par le fait que les activités des différents participants
a la réaction sont reliées par la constante d’équilibre. Celle-ci s’écrit ici :

2
S —
PH, "-PN,

S

l po °
Si on choisit librement les trois pressions partielles p;, il n’y a plus libre choix de la
température car la constante d’équilibre, qui ne dépend que de celle-ci, prend une va-
leur fixée et la pression totale est la somme des trois pressions partielles : on retrouve
bien la variance 3.
b) La condition initiale est de partir d’ammoniac pur. Dans ce cas, quel que soit
I’avancement de la réaction, il existe une relation entre pressions partielles :

PH, = 3PN,

qui constitue une relation supplémentaire entre parametres intensifs.
La variance du systeme est alors diminuée d’une unité et est égale a :

vV =2
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Exercice résolu

Calculs de variance : équilibres hétérogenes

Calculer la variance du systeme siege de la réaction chimique ot il y a équilibre entre
le carbonate de calcium solide d’une part et I’oxyde de calcium solide et le dioxyde
de carbone gazeux d’autre part :

— a) dans le cas général ;

— b) dans le cas particulier ol I’état initial est le carbonate de calcium pur.

Réponse :

a) La réaction étudiée est :

CaCOs3 (s) = CaO(s) + CO;(g).

Trois phases coexistent : deux phases solides (les deux solides sont non miscibles)
et une phase gazeuse. Les trois especes chimiques (¢ = 3) sont liées par une réaction
chimique (» = 1). La variance dans le cas général vaut :

V=03-1)+2-3=1.

b) Si I’état initial est le carbonate de calcium solide pur, cela impose 1’égalité de la
quantité de matiere de dioxyde de carbone CO; et de la quantité de matiere de I’oxyde
de calcium CaO quel que soit I’avancement de la réaction.

Mais notons que cette relation entre parametres extensifs n’implique pas, comme
c’était le cas dans 1’étude précédente, de relation supplémentaire entre parametres
intensifs car les deux produits de la réaction sont dans deux phases distinctes. La
variance n’est pas modifiée.

1.3 Conséquences sur I’évolution d’un systeme chimique
a) Systeme chimique homogéne (une seule phase)

La variance d’un systeme comportant ¢ constituants chimiques, une seule réaction
chimique et une phase s’écrit :

v=(c—-1)+2-1=c

Comme il y a au moins deux participants a une réaction chimique (au moins un réactif
et au moins un produit), il est toujours possible de choisir librement la température et
la pression, sans remettre en cause 1’existence de I’équilibre chimique. Dans le cas ou
la température et la pression sont fixées par 1’opérateur, la fonction qui est minimale
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a I’équilibre est I’enthalpie libre et son évolution au cours de la réaction chimique est
représentée par la courbe de la figure 6.1.

G
A A

& =0 -&eq gm: g

Figure 6.1 — Variation de I'enthalpie libre en fonction de I'avancement d’'un systeme homo-
géne siege d’'une réaction chimique et évoluant a pression et température fixées

b) Systéme hétérogéne

Plagons-nous dans le cas ou il existe plusieurs phases. Dans ce cas, la variance peut
étre inférieure a deux et le choix délibéré de la température et de la pression n’est
plus compatible avec I’existence de 1’équilibre chimique. Ceci se visualise par une
courbe G = f(&) de la forme indiquée a la figure 6.2

G
A

Y
o)l

E=0

Figure 6.2 — Variation de 'enthalpie libre en fonction de 'avancement d’'un systeme hétéro-
géne siege d’'une réaction chimique et évoluant a pression et température fixées

Il n’existe pas de point de la courbe ol la dérivée s’annule : le systeme évolue jusqu’a
atteindre le point d’enthalpie libre minimale qui correspond dans ce cas a la dispari-
tion totale des réactifs (6 = E™®) ou la disparition totale des produits (§ = E™m),
C’est le cas de la dissociation du carbonate de calcium avec introduction d’une quan-
tité de matiere ng qui a lieu dans un récipient de volume fixé, a température fixée :
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si le volume du récipient dépasse une valeur limite V,, I’état final du systéme est de
I’oxyde de calcium en présence de dioxyde de carbone, sans carbonate de calcium, il
n’y a pas d’équilibre chimique. On parle alors de rupture d’équilibre chimique.

2 Déplacements d’équilibre
2.1 Position du probleme

Considérons un systeme qui est a I’équilibre thermodynamique.

Perturbons 1égérement un parametre influant la position de 1’équilibre chimique. La

question que I’on cherche a résoudre est de prévoir I’évolution du systéme apres cette

faible perturbation.

Les parametres dont nous étudierons 1’effet sur 1’équilibre sont :

e la température ;

e la pression;

e I’introduction dans le syst¢éme d’une quantité de matiere d’especes chimiques par-
ticipant ou non a la réaction chimique dans des conditions bien précisées.

Initialement, le systeme est d’affinité chimique nulle (&7 = 0). Aprés perturbation

et avant évolution, celle-ci devient d.7 qui est a priori différente de zéro. Le signe de

I’affinité d.«/ permet de prévoir 1’évolution ultérieure du systeme.

Avant d’avancer, il faut disposer d’une expression de 1’affinité chimique qui permet

assez facilement de prendre en compte les perturbations évoquées ci-dessus. Comme

nous n’envisageons que de faibles perturbations, un calcul différentiel de d.«7 faisant

apparaitre les éléments différentiels d7', dp et dn; sera donc particulierement adapté

a notre étude.

2.2 Expression de I’'affinité chimique

Nous repartons de 1’expression de 1’affinité chimique en fonction des potentiels chi-
miques :
o = — ZV,"UI' = — ZV,‘(‘U;J + RTln(a,-)).

a) Cas des réactions faisant intervenir des gaz et des solides purs

Les participants solides étant purs et en négligeant 1’influence de la pression sur leur
potentiel chimique, nous avons :

,u,:u,O(T) et a = 1.

Pour les participants gazeux, le potentiel chimique s’écrit :

. pi o ni Prot
pio =y (T) + RTln<po> = (T) + RTIn(Néot po>
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ou n; est la quantité de matiere du constituant 7 et Ng" la quantité de matiere totale
gazeuse.
Nous avons donc pour I’expression de I’affinité chimique :

o N Prot
o ==Y v} — Zv,-RTln(Nt;t pj)
g

gaz

g = — NG — ZviRTln( p“"o> — Y RTIn(n}")
p

soit, en utilisant la relation entre enthalpie libre standard de réaction et constante
d’équilibre et en posant :
AVg = ZV,’.

gaz

&/ = RTInK; — RTAvgln< Prot ) — ZRTln(nY').
p

b) Cas des réactions faisant intervenir un solvant, des solutés et des

solides purs

Il faut recenser les descriptions utilisées pour les différents participants :

e les solides sont traités comme au 2.2.a;

e le solvant est d’activité 1 ;

e les solutés sont décrits avec la référence soluté infiniment dilué et I’échelle des

concentrations volumiques :
n;

a; =
Vs

ot V est le volume de la solution, c¢y¢f la concentration de référence (cref = 1 mol-L ™).

L affinité chimique s’écrit :

o = RTIn(K3) +< ) v,-) RTIn(Vewt) — Y, RTIn(n)").

solutés solutés

2.3 Influence de la température

Le seul parametre sur lequel on agit est la température : la pression totale n’est pas
perturbée et il n’y a pas introduction de matiére. Si on divise par la température
les expressions obtenues pour 1’affinité chimique, nous obtenons dans chaque cas la
somme de trois termes dont seul le premier dépend de la température (on néglige ici,
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dans le cas des réactions avec solutés et solvants, la variation éventuelle du volume
qui dépend de la température).

o 4o wdT

Or 1’état initial est un état d’équilibre, donc &/ = 0. D’autre part, en tenant compte
de la relation de VAN’T HOFF :

din(K3)  AH°

dT RT?
nous obtenons :
o dof AH®
d(= )| = = = =—4dr
T T RT?
soit :
do  AH°
dT  RT

Conclusions :

e si dT est positif (augmentation de température) et si ALH® est positif (réaction
endothermique), 1’affinité chimique d.o est aussi positive et le systeme se déplace
dans le sens — ;

e si dT est positif (augmentation de température) et si A.H° est négatif (réaction
exothermique), I’affinité chimique d.o# est aussi négative et le systeéme se déplace
dans le sens «—.

Autrement dit, une augmentation de température se traduit par un déplacement de la

réaction dans le sens endothermique. Ce comportement suit la loi de modération de

LE CHATELIER : un systéme soumis a une perturbation réagit de facon a minimiser

cette perturbation.

Pour faire croitre la température, on apporte au systeéme un transfert thermique. En

présence d’une réaction chimique, la réaction se déplace dans le sens endothermique

de facon que le transfert thermique ne se traduise pas seulement par une augmentation
de température.

Le raisonnement est symétrique pour une diminution de la température (évolution

dans le sens exothermique).

Remarque. Ce comportement de modération est assez général, et se rencontre dans

d’autres domaines de la Physique (par exemple la loi de LENZ en induction électro-

magnétique) et de la Chimie et traduit la stabilité du systeme.
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2.4 Influence de la pression pour des réactions gaz/solide

Seule la pression totale est perturbée :

dpit # 0

tandis que les autres parametres température et quantité de matiere ne sont pas modi-
fiés.

Nous avons :
d
deot = — RTAvgd<ln< f‘f‘o» — — RTAv, P,
Ng0 P Prot

Le signe de d.«7 est celui de — AV, dpio

Av, > 0 signifie que la réaction se déroule avec augmentation de la quantité de ma-
tiere gazeuse. Dans ce cas une augmentation de pression (dp > 0) se traduit par une
affinité chimique négative et une évolution dans le sens «— avec diminution de la
quantité de matiere gazeuse.

Ici aussi le principe de modération de LE CHATELIER est suivi. L’action de 1’opéra-
teur qui cherche a faire croitre la pression est de diminuer le volume du systeme. Pour
limiter I’augmentation de pression qui serait observée s’il n’y avait pas de réaction
chimique possible, la réaction se déplace de facon a faire disparaitre de la quantité de
matiere gazeuse.

2.5 |Influence de la dilution des réactions faisant intervenir un
solvant, des solutés et des solides purs

La température est maintenue constante et il n’y a pas d’introduction de matiere. Le

seul terme responsable de la variation de I’affinité chimique est :

Y Vi | RTIn(Ver).
solutés

En posant Avyo = Z V;, nous avons :
solutés

d
do/ = RT Avy,. 7‘/

Le signe de d.o/ est donc celui de Avy, dV.

Avso). > 0 signifie que la réaction se déroule avec augmentation de quantité de ma-
tiere de solutés. Dans ce cas, une augmentation du volume se traduit par une affinité
chimique positive et le systeme évolue dans le sens —. Il s’agit encore d’un principe
de modération : le systeme lutte ici contre la dilution du soluté.
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2.6 Introduction de constituants chimiques

Les systemes étudiés sont les systemes gaz/solides. Il faut, dans cette partie tres clai-
rement préciser les conditions d’addition des constituants. Les deux fagons pratiques
sont soit des introductions a température et volume fixés, soit a température et
pression fixées. D’autre part, les constituants sont soit actifs (ils participent a la ré-
action chimique), soit inertes (ils ne participent pas a la réaction chimique).

a) Introduction d’un constituant inerte

Solide pur dans sa phase

Le potentiel chimique n’est pas modifié, I’activité est toujours égale a 1 et I’affinité
chimique est inchangée (&7 = 0). L’équilibre chimique ne se déplace pas.

Gaz introduit a température et volume fixés

Cela modifie la valeur de Ng’t. Le mélange gazeux est traité comme un mélange
parfait de gaz parfaits. Nous avons donc :

_ ptot . Prot RT
PtV = Ng'RT et donc : N =5

La différentielle de I’affinité chimique s’écrit :

RT
deo/ = RTAvgd<ln( Dot >) = RTAvgd<ln(>) =0
Néotpo poV

car la température et le volume sont fixés.

Une autre fagcon de résoudre le probleme est de remarquer que les activités des parti-
cipants sont soit égales a un pour les solides purs, soit égales au rapport des pressions
partielles a la pression de référence pour les gaz. L’introduction d’un constituant ga-
zeux inerte a volume et température constants ne modifie pas les pressions partielles
des autres constituants. En conséquence le systeme n’est pas perturbé.

Gaz introduit a température et pression constantes

La différentielle de I’affinité chimique s’écrit :

tot

de/ = RTAvgdIn(Ng") = RTAvgN—tit.
g

Laffinit€ chimique est donc du signe de Avg dN;gOt avec ng" > 0 car il s’agit d’in-

troduction de matiere, donc du signe de Avy.

L’évolution du systeme est donc :

e si Av, > 0, Iaffinité chimique est positive et le systtme se déplace dans le sens
——

e si Avy <0, affinit€ chimique est négative et le systeme se déplace dans le sens

.
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b) Introduction d’un constituant actif

Solide pur

Lactivité du solide est égale & un, indépendamment de la quantité de matiere pré-
sente dans la phase. L’introduction d’un participant actif solide pur ne modifie pas la
position de I’équilibre.

Constituant gazeux introduit a température et volume fixés

Considérons I’influence de cette opération sur I’affinité chimique du systeme per-
turbé. Le terme RT In(K7) n’est pas perturbé car la température est fixée.

De fagon identique a ce qui a été fait au 2.6.a. :

Pot  RT
Net oy

est donc constant car température et volume sont fixés.
Ainsi, le terme :

n’est pas perturbé.
La seule contribution non nulle est due au terme RT In(n;") dont la contribution 2 la
différentielle de 1I’affinité chimique est :
do/ = — RTV,'%.
n;

Ici, dn; est positif (addition du constituant) et donc le signe de d.o7 est celui de — v; :
e si i est un réactif, v; est négatif et I’affinité chimique apres introduction de i est

positive : le systeme se déplace dans le sens — ;
e si i est un produit, v; est positif et I’affinité chimique apres introduction de i est

négative : le systéme se déplace dans le sens «—.
Nous retrouvons 1’idée générale de modération : le systéme perturbé réagit de facon
a consommer le réactif introduit. Nous verrons dans ce qui suit que cette idée est loin
d’étre évidente et doit étre clarifiée.
Constituant gazeux introduit a température et pression fixées
L’ affinité chimique élémentaire est désormais somme de deux contributions :

dNtot dn:
do/ = RTAV,—E — RTv,—.
Ng n;

La seule cause de variation de I’affinité est 1’addition du constituant i. Nous avons
donc :
tot
ngO = dl’l,‘.
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Exprimons Né‘“ en fonction de n; en introduisant la fraction molaire du constituant i
en phase gazeuse :

n:
., E&yptot . g
ng = xl.Ng soit : x; = Aot
g
L affinité chimique s’écrit :
AN dn; Avy Vi
do/ = RT [Avg—i- —vi— | = RT | =5 — — | dni
Ng n; Ng n;
dl’li

= RT (Avg xf — V;) —
1

L affinité chimique du systéme apres perturbation (introduction de i, donc dn; > 0)

est donc du signe de (Avg x; — V;) :

e si (Avy x¥ — v;) > 0, I'introduction du constituant i se traduit par une affinité
chimique positive, donc un déplacement dans le sens — ;

e si (Avy xf — v;) <0, I'introduction du constituant i se traduit par une affinité
chimique négative, donc un déplacement dans le sens «—.

Dans la situation étudiée, 1’effet de I’introduction d’un constituant n’est pas facile-

ment prévisible ; un calcul précis s’impose. Cette relative complexité s’explique par

deux contributions a 1I’affinité chimique. La différentielle de 1’affinité chimique est

ici la somme de deux termes qui peuvent étre de signe contraire : AV, et V; sont de

signe quelconque. Il est intéressant de donner une signification la plus claire possible

a l’origine de ces deux contributions :

e le terme — RTV,— est attribué a un effet « chimique » qui tend a déplacer le

n;
systéme dans le sens de la consommation du constituant introduit ;
tot
g

NtOt
dilution du milieu iéactionnel lors de I’introduction d’un constituant gazeux (actif
ou inerte).
Ainsi, lors de 1’addition d’un constituant gazeux, I’effet de cette opération sur 1’évo-
Iution ultérieure du systeme peut dépendre de la composition du mélange initial par
la valeur du terme x?

i

e le terme RTAv, est attribué a un effet « physique » qui tend a s’opposer a la

Exercice résolu

Etude de la synthese de I’ammoniac

Cette réaction présente un intérét industriel et permet d’illustrer dans un cas précis
I’étude précédente.

La réaction étudiée est :

1 3
3 N> (g) + 3 H» (g) = NH; (g).
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La réaction se déroule en phase gazeuse et :

Av, = 1 —

| =

Etudier Ieffet de I’introduction des différents participants 2 la réaction chimique sur
la position de I’équilibre dans des conditions isobares et isothermes.

Réponse :

a) Introduction du produit NH3

Nous avons vnp, = 1 et donc :

g —
AvngH3 — VNH; = — 1 — XNH; -
Comme une fraction molaire est comprise entre O et 1, nous avons :
A"gxlg\m; — VNH; < 0.

Donc quelles que soient les conditions initiales, c’est-a-dire la composition du mé-
lange que I’on soumet a perturbation, 1’affinité chimique est négative et donc I’ajout
d’ammoniac se traduit par le déplacement du systeme vers la gauche, c’est-a-dire
dans le sens de la disparition d’ammoniac (constituant introduit).

b) Introduction du réactif H,

3
Nous avons vy, = — 7 et donc :

3
Avgxf12 - Vu, = 5 A et donc : Avgxflz — vy, >0.

Donc quelles que soient les conditions initiales, 1’ajout de dihydrogeéne se traduit
par le déplacement du systeme vers la droite, c’est-a-dire dans le sens de formation
d’ammoniac (disparition du constituant introduit).

¢) Introduction du réactif Nj
1
Nous avons VN, = — 3 et donc :
g _
Avgxy, — W, =

5 — XN,-

Il apparatt ici, que selon la composition du mélange initial, le signe de 1’affinité chi-

mique change :

e si - — xn, > 0, c’est-a-dire xy, < 1, alors I’affinité chimique est positive et
I’ajout de diazote se traduit par le déplacement du systéme vers la formation d’am-

moniac : il y a disparition du participant introduit, dans ce cas 1’effet chimique
I’emporte ;
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e si 1 — xn, <0, c’est-a-dire xn, > 1, alors I’affinité chimique est négative et
I’ajout de diazote se traduit par le déplacement du systeme vers la formation de
diazote : il y a apparition du participant introduit.

Ceci peut sembler en contradiction avec un principe de modération. La contradiction

apparente s’explique par I’effet de dilution. Ajouter un constituant revient, a pression

constante, a diluer le systéme. Celui-ci réagit de fagon a lutter contre la dilution, ¢’est-
a-dire en se déplagant dans le sens de la création de quantité de matiere gazeuse. Ici,

I’effet « physique » (lutte contre la dilution) et 1’effet « chimique » (disparition du

constituant introduit) sont antagonistes et il est possible de trouver des conditions

initiales ou 1I’un ou I’autre des deux phénomenes 1’emporte.

En conclusion, chaque fois que 1’on ajoute un constituant gazeux qui participe au
membre ou la somme des nombres steechiométriques de matiere gazeuse est le plus
grand, il peut exister éventuellement des conditions initiales qui déplaceront le sys-
teme dans le sens de formation de ce constituant.

Déplacement d’équilibre et plongée sous-marine

Il existe plusieurs types de mélanges gazeux permettant la plongée sous-marine.
L’utilisation de bouteilles d’air comprimé peut comporter un certain nombre
d’inconvénients auxquels les plongeurs doivent &tre sensibilisés. La présence
de diazote provoque a fortes pressions des modifications physiologiques im-
portantes. Le sang en présence de diazote gazeux (poumons) est le siege d’un
équilibre entre une forme dissoute et une forme gazeuse (rappelons que la loi de
HENRY impose que la fraction molaire en diazote dissous est proportionnelle
a la pression partielle en diazote gazeux). Cet équilibre est appelé équilibre de
saturation du sang, il est noté :

N> (g) = N, (dissous)

La plongée a des profondeurs importantes provoque une augmentation signifi-
cative de la pression subie et donc un déplacement de la position de 1’équilibre
de saturation. Le probléme li€¢ au déplacement de 1’équilibre est un passage ex-
cessif de diazote dans le sang, provoquant un déréglement physiologique appelé
narcose au diazote ou encore ivresse des profondeurs (la vitesse de chargement
du sang en diazote est de I’ordre de 3 & 5 minutes, et de 180 minutes pour le
cerveau).
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Les symptomes ressentis par le plongeur apparaissent en général aux alentours
d’une profondeur de 30 metres et deviennent inévitables a partir d’une profon-
deur de 70 metres. L’influx nerveux est ralenti, le plongeur est victime d’engour-
dissements, lassitude et diminution des capacités intellectuelles. Il perd alors ses
notions d’orientation (il n’identifie plus le fond et la surface) et son état peut
méme le conduire a arracher son masque.

Un deuxiéme probléme est rencontré au cours du processus de remontée a la
surface car la brusque diminution de pression a pour conséquence une forma-
tion massive de diazote gazeux, c’est I’accident de décompression : les bulles
de diazote formées obstruent les vaisseaux et compriment les tissus vitaux. Pour
éviter pareil accident (pouvant aller jusqu’a provoquer la mort de I’individu) il
convient de limiter la vitesse de remontée (on ne doit jamais excéder 15 metres
par minute). Par ailleurs si le temps de séjour en profondeur a permis d’accu-
muler une quantité importante de diazote dans le sang, il faudra remonter en
ménageant un certain temps a une méme profondeur (on parle de palier de dé-
compression), ce temps permet aux poumons d’évacuer le diazote gazeux formé.
Le nombre de paliers, ainsi que leur durée sont tabulés ; ceci est enseigné dans
les écoles de plongée.

Afin d’éviter le probléme lié€ a la présence de diazote et a 1’équilibre de satura-
tion, il est possible d’utiliser le mélange dioxygene-hélium comme gaz de plon-
gée. En effet la solubilité de I’hélium dans le sang se révele faible et 1’équilibre
alors rencontré est faiblement en faveur de la forme hélium dissoute. L’incon-
vénient lié & I'utilisation de I’hélium est d’une autre nature : I’hélium déforme
la voix et les propos deviennent incompréhensibles au-dessous d’une certaine
profondeur. Ce phénomene est 1i€ au fait que le timbre de la voix dépend de la
masse volumique du gaz au voisinage des cordes vocales : plus la masse vo-
lumique est faible, plus le timbre est aigu. L’hélium, de part sa faible masse
molaire, posseéde d’une faible masse volumique engendrant le phénomene.
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EXERCICES

6.1 Etude de I’équilibre de DEACON (CCP TSI 2006) (%)

Une partie du chlorure d’hydrogene, HCI, sous-produit des réactions de chloration
des composés organiques, peut étre récupérée puis transformée en dichlore par la
réaction de DEACON :

4HCI(g) + O2(9) = 2Ch (g + 2H0(»)

Pour optimiser le rendement de cet équilibre, on peut étudier I’influence de différents
facteurs du point de vue thermodynamique.

1. Calculer a 500 K I’enthalpie libre standard de la réaction A.G° et I’entropie stan-

dard de la réaction A.S°.

2. Prévoir I’influence d’une augmentation de température a pression constante sur cet

équilibre en justifiant qualitativement.

3. Prévoir I’influence d’une augmentation de pression a température constante sur cet

équilibre en justifiant qualitativement.

4. On envisage d’opérer en faisant réagir de 1’air (mélange idéal de gaz parfaits conte-

nant 20 % de O,(g) et 80 % de N,(g)) sur le chlorure d’hydrogene, la température et

la pression étant maintenues constantes.

4.a Exprimer le quotient O de la réaction en fonction de la quantité de matiere des
constituants, de la quantité de matiere totale, de la pression totale et de la pression
standard.

4.b A partir d’un état d’équilibre on ajoute du diazote N»(g), gaz qui ne réagit pas,
appelé gaz inerte. Dans quel sens varie alors le quotient Q ?

4.c En déduire le signe de I’affinité chimique </ et conclure sur le sens de déplace-
ment de 1’équilibre de DEACON.

Données 2298 K : R = 8,31 J-K~!-mol !

Constante d’équilibre de la réaction de DEACON 4 500 K : K° = 14,4.10%.

Enthalpie standard de la réaction : A,H° = —120 kJ-mol~! supposée indépendante de

la température.

6.2 Préparation du mercure (%)

Le mercure se prépare exclusivement a partir du sulfure de mercure(Il) HgS par
grillage a I’air vers 700 °C, sous pression atmosphérique :

HgS(g + O2(g) = Hg(g) + SO, (g).

1. Calculer la variance du systéme.
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2. En prenant un mélange initial constitué d’une mole de sulfure de mercure(Il)
et de 5 moles d’air, déterminer le taux de conversion du sulfure de mercure(Il) a
T =700 °C sous p = 1 bar.

3. Quel serait I’effet d’un ajout de dioxygene sur la position de 1’équilibre ?

On justifiera la réponse par la variation instantanée d’affinité chimique, I’ajout se
faisant a température et pression constante.

Données :

e Composition de I’air : 20 % en dioxygene et 80 % en diazote ;
e AG,3 = —309 kJ-mol .

6.3 Décomposition thermique de PCls; (Mines-Ponts MP 2007)
(k)

Le pentachlorure de phosphore se décompose selon la réaction (1) suivante :
PCls = PCl; + Cl,.

Tous les composés sont ici gazeux et supposé€s parfaits. On notera K, la constante
de cet équilibre, qui vaut 1,85 a la température de 525 K. On notera p° la pression
standard.

1. Cas n°1. On met dans une enceinte, initialement vide, a T = 525 K maintenue
constante, 1 mol de PCls sous la pression totale maintenue constante py, = 2 bar.

Déterminer I’équation donnant I’avancement & de la réaction (1) a I’équilibre sous la
forme K, = f1(&).

2. Cas n°2. Dans une enceinte initialement vide maintenue a 525 K, on place 1 mol
de PCls. Le volume de I’enceinte est constant et tel qu’avant toute réaction on a :
Piot(0)= 2 bar.

Déterminer 1’équation donnant I’avancement de la réaction (1) une fois 1’équilibre
atteint sous la forme K, = f>(§).

Exprimer la pression finale py(§) du systeme en fonction de cet avancement.

3. Cas n°3. On met dans une enceinte initialement vide maintenue a 525 K, 1 mol
de PCls et 1 mol d’argon, gaz inerte, sous une pression totale maintenue constante
valant py; = 2 bar.

Déterminer I’équation donnant I’avancement de la réaction (1) a I’équilibre sous la
forme K, = f3(§).

4. Le tableau suivant regroupe les résultats numériques, avancements (£) et pressions
a I’équilibre (en bar), correspondants aux 3 cas précédents :
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Cas | peq 3
2,00 0,693

2 3,21 0,605
2,00 0,769

En comparant les fonctions f>(&) et f3(§) a f1(&), justifier la valeur plus faible de
I’avancement a I’équilibre dans le cas 2 par rapport au cas 1, et sa valeur plus forte
dans le cas 3 par rapport au cas 1.

Donner une interprétation physique a ces évolutions.

6.4 Equilibre d’estérification (Agrégation interne 2006) (% %)

On introduit dans un réacteur 2,00 mol d’acide éthanoique (noté A) et 2,00 mol de
pentan-1-ol (noté P). On obtient a 1’équilibre, a 298 K, sous p = 1 bar, 1,32 mol
d’acétate d’amyle (noté E).

On assimilera, par souci de simplification, 1’activité de tout constituant a sa fraction
molaire globale dans le mélange.

L’équation-bilan de la réaction s’écrit :

A + P = E + HO.

1. Définir puis calculer la valeur de la constante K° de cet équilibre a 298 K.

2. A partir des données, évaluer 1’enthalpie standard de réaction de la réaction d’es-
térification a 298 K.

3. En déduire la valeur de I’entropie standard de réaction a 298 K.

4. Quelle est I’influence, a pression constante, d’une augmentation élémentaire de
température sur le rendement de cette transformation chimique ? Justifier qualitative-
ment.

5. L’équilibre étant réalisé, on ajoute a température et pression constante, 2,00 mol
d’acide éthanoique.

Prévoir le sens d’évolution du systeéme physicochimique et déterminer la composition
a I’équilibre. Un raisonnement quantitatif est attendu.

Données @298 K : R =8,31J-K~!-mol~!.

Enthalpie standard de dissociation de liaison a 298 K, AgissH® :

liaison CH CO C=0 C-C O-H
AgissH° /KJ-mol ™! | 411 358 743 346 460

Enthalpie standard de vaporisation, Ay,pH® :
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Espéce chimique | CH3;COOH(¢) CsH;{{OH(¢) ester({) eau({)
AvapH® / kJ-mol™! 41,6 52,2 43,9 44,0

6.5 Synthese du méthanol (*x %)

Le méthanol peut étre préparé par action du dihydrogene sur le monoxyde de carbone
selon :
CO(® + 2H(®» =  CH3;0H ().

1. On part d’un état d’équilibre caractéris€ par la température T, le pression totale p
et les quantités de matiere n;! de chaque participant .

Etudier I’effet de 1’introduction d’une quantité de matiére dn; 4 température et pres-
sion constantes sur la position de I’équilibre.

2. Le mélange initial est constitué de 1 mol de dihydrogeéne et a mol de monoxyde
de carbone.

Quelle est la valeur numérique du parametre a qui permet d’obtenir a I’équilibre, une
fraction molaire maximale en méthanol ?

3. Reprendre 1’étude de la question 2. en recherchant la valeur du parameétre a qui
permet d’avoir I’avancement maximum.

6.6 Transformation de I’'uranite en hexafluorure d’uranium
(d’aprés ENSAIT A, 1998) (*x%)

On étudie I’équilibre hétérogeéne suivant a la température 7 = 1000 K :
UO,(s) + 4HF(g) = UF4(s) + 2H20(g)

A cette température, la constante d’équilibre standard de cet équilibre vaut Ky, =
900. UO; et UF, sont deux solides non miscibles.

1. Calculer, dans le cas général, la variance du systé¢me a I’équilibre.

2.1 Dans un systeme fermé a température constante, quelle est I’'influence d’une aug-
mentation de pression sur 1I’équilibre envisagé ? Justifier la réponse.

2.2 Dans un systeme fermé a pression constante, quelle est I’influence d’une augmen-
tation de température sur 1’équilibre envisagé ? Justifier la réponse

3.1 On mélange, a 1000 K, sous une pression maintenue constante et égale a 1 bar,
1 mol de fluorure d’hydrogene HF et 1 mol de dioxyde d’uranium UQO,.

Déterminer la composition finale du systeme lorsque 1’équilibre chimique est atteint.
3.2 Quelle est la composition du systeme lorsque, dans les mémes conditions, on
mélange 1 mol de fluorure d’hydrogene HF et 0,1 mol de dioxyde d’uranium UO; ?
4.1 Déterminer comment évolue le systeéme lorsqu’on ajoute au mélange du 3.1.
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1 mol d’un constituant inerte gazeux (la température et la pression sont maintenues
constantes).

4.2 Déterminer comment évolue le systeme lorsqu’on ajoute au mélange du 3.1.
1 mol de fluorure d’hydrogeéne HF gazeux (la température et la pression sont mainte-
nues constantes).

Données :

Especes chimiques | UO» UF; | HF(g) | H,O(g)
AtH{ g0 / kJ-mol =1 | —1085 | —1921 | —271 | —242

PROBLEMES

6.7 Bromation du méthane (Centrale-Supélec TSI 2000) (%)

Le bromométhane est utilisé comme nématocide et pesticide. L’ équation-bilan de sa
réaction de synthese est :

CHi(®) + Bn(® = CHiBr(®) + HBr(g.

1. Calculer la variance v associée a cet équilibre.

2. Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a 298 K, I’enthalpie libre stan-

dard de cette réaction a 298 K puis la capacité thermique standard de cette réaction.

Conclure.

3. Calculer la constante de cet équilibre a 527 °C.

4. Quelle est I'influence sur cet équilibre :

— d’une diminution isotherme de pression ;

— d’une augmentation isobare de température ;

—de I’ajout de diazote (gaz inerte) en opérant a température et pression constantes
d’une part, a température et volume constant d’autre part ?

On opere a la température de 527 °C et a la pression de 2 bar maintenues constantes.

La réaction a lieu en phase gazeuse. Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits.

5. Dans un réacteur initialement vide on introduit 10 mol de méthane et 10 mol de

dibrome.

Quelle est la composition du mélange a I’équilibre ?

6. A I’état d’équilibre précédent on ajoute 2 mol de dibrome.

Quelle est la composition du mélange lorsque le nouvel état d’équilibre est atteint ?

7. Par un calcul d’affinité chimique, montrer que le déplacement d’équilibre observé

lors de I’ajout de dibrome était prévisible.

Données a 298 K : R=8,31J. K '-mol~".
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Especes chimiques | Bra(g) | CHa(g) | CH3Br(g) | HBr(g)
AtH® / kJ-mol~! 309 | —74,8 | —37,5 | —36,4
52 /J-K~'-mol~! 2454 | 186,2 2459 198,6
Com/JK lmol™! | 36,0 | 353 42,5 29,1

6.8 Formation du trioxyde de soufre (d’aprés ESIM 2003) (% %)

Nous allons nous intéresser au passage du dioxyde de soufre au trioxyde de soufre. Ce
passage se fait essentiellement au contact d’un catalyseur spécifique, le pentaoxyde
de vanadium V,0Os.

Considérons 1’équilibre homogene gazeux :

2802( + O2(9) = 2803 (9)-

1. Calculer son enthalpie standard de réaction et son entropie standard de réaction a
298 K. Rappeler la nature de I’approximation d’ELLINGHAM.

2. Dans le cadre de I’approximation d’ELLINGHAM déduire I’expression de I’enthal-
pie libre standard de réaction pour toute température 7.

Calculer la température d’inversion de 1’équilibre et préciser 1’expression numérique
de In K7 pour toute température (K7 désigne la constante d’équilibre).

Les industriels travaillent vers 430 °C sous p = 1 bar avec un léger exces de dioxy-
gene provenant de 1’air par rapport a la quantité stoechiométrique 2 SO, pour 1 O,.
Nous allons interpréter ces choix.

3. Partons de A mol de dioxygene pur et de 1 — A mol de dioxyde de soufre.

Dresser un tableau d’avancement et donner la relation liant a I’équilibre le parametre
A, I’avancement &, la constante d’équilibre K7 et la pression totale p.

4. A T et p fixées, pour quelle valeur de A a-t-on un avancement & maximal ?

5. Nous supposons que nous partons désormais des proportions steechiométriques
2 mol de dioxyde de soufre pour 1 mol de dioxygene et que 1’équilibre est atteint.

Quelle est I’'influence d’un ajout de diazote a T' et p constantes sur 1’état d’équilibre ?
Conclure sur la meilleure composition théorique du mélange initial.

Comment comprendre les choix industriels ?

6. Dans quelle zone de température faut-il travailler ?

7. Préciser ’influence de la pression totale sur I’équilibre réalisé. Comment interpré-
ter le choix de la pression atmosphérique par les industriels ?

Données : R = 8,31 J- K~ '-mol .
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Especes chimiques | SO»(g) | O2(g) | SO3(g)
AsH® / kJ-mol™! —297 0 —396
52 /J-K~'-mol~! 248 205 257

6.9 Dissociation du peroxyde de baryum (Mines MP 2001) (% %)

La dissociation du peroxyde de baryum a servi a 1’obtention de dioxygene avant la
mise au point de la liquéfaction de I’air. On étudie ici la réaction chimique :

2 BaO, (s) = 2BaO(s) + O (g).

1. Calculer la variance de cet équilibre apres 1’ avoir définie.

2. Donner I’expression littérale de la constante thermodynamique K7 associée a cet
équilibre chimique.

Diverses expériences ont fourni les résultats suivants, pour la pression en dioxygene
a I’équilibre dans un systéme contenant BaO;(s), BaO(s) et O,(g) :

T/°C | 727 794 835 927
p/bar | 0,166 | 0,497 | 0,945 | 1,245

Dans un récipient indilatable, vide d’air, de 2,4 L on introduit 8,45 g de BaO,(s). La
température est portée a 727 °C.

Les gaz sont supposés parfaits et on donne R = 8,31 J-K~!-mol~!.

3. Quelles sont la pression en dioxygene (en bar) et les quantités de BaO;(s) et BaO(s)
(en mole) quand le systeme est en équilibre ?

Au systeme précédent en équilibre on ajoute du dioxygene gazeux.

4. Que se passe-t-il ?

5. Méme question si de 1’oxyde BaO(s) est introduit en petite quantité.

6. La réaction est elle endo ou exothermique ?

7. Quelles sont les phases en présence (parmi BaO;(s), BaO(s) et O,(g)) si la pression
est maintenue inférieure a la pression d’équilibre ? Quelle est la variance dans ces
conditions ?

8. Le systeme en équilibre de la question 3. est porté & 927 °C.

Quelles sont la pression en dioxygene, en bar, et les quantités de BaO;(s) et BaO(s),
en mole, au bout d’un temps suffisamment long pour que le systeéme n’évolue plus ?
9. Dans le méme récipient, a 927 °C, on introduit » mol de dioxygene gazeux. La
pression s’établit a 1,66 bar au bout d’un certain temps.

Quelles sont alors, en mole, les quantités de BaO,(s) et BaO(s) ? Calculer la valeur
de n en mole.
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Données : masses molaires en g-mol ! Ba:137;0: 16.

6.10 Raffinage du nickel par carbonylation (procédé MoND)
(d’aprés agrégation de Physique 2001) (%% %)

Du nickel de treés haute pureté peut étre obtenu par I’intermédiaire du nickel carbo-

nyle (tétracarbonylenickel) Ni(CO)4. Ce complexe se forme a température modérée

et pression ordinaire par simple passage de monoxyde de carbone gazeux sur des

pastilles de nickel. Aucun autre métal n’est susceptible de réagir dans les mémes

conditions.

Ni(s) 4+ 4CO(g = Ni(CO), réaction (1).

Apres séparation, le nickel carbonyle est décomposé selon la réaction inverse pour
donner du métal d’une pureté proche de 99,9 %.

1. A I’aide des données thermodynamiques fournies, établir, en fonction de la tempé-
rature absolue 7, les expressions de I’enthalpie libre standard de la réaction (1), dans
les domaines de température 0-43 °C et 43-200 °C.

Pouvait-on prévoir le signe du coefficient de 7 dans 1’expession de 1’enthalpie libre
standard de réaction ? Quelles sont les données supplémentaires nécessaires si on
veut tenir compte de la variation des enthalpies et des entropies standard de réaction
avec la température 7 7 Comment les utilise-t-on ?

2. Tracer le graphe de I’enthalpie libre standard de réaction A;G° en fonction de la
température 7.

Quelle est la température d’inversion de 1’équilibre ?

3. Quelle est la variance d’un systéme a 1’équilibre constitué de nickel solide, de
monoxyde de carbone et de nickel carbonyle gazeux ? Quel est I’effet sur ce systeme
d’une augmentation de pression a température constante ?

4. Quelle est la variance d’un systéme a 1’équilibre constitué de nickel solide, de
monoxyde de carbone et de nickel carbonyle liquide ? Quel est 1’effet sur ce systeme
d’une augmentation de température a pression constante ?

5. Pour une pression totale de 1 bar, a quelle température sera-t-il judicieux de se
placer pour former le nickel carbonyle et le séparer facilement des impuretés, peu
volatiles, contenues dans le métal ?

On choisira entre 20 °C, 40 °C, 50 °C, 100 °C, 150 °C ou 200 °C.

6. Quelle température conviendra le mieux pour décomposer le nickel carbonyle sous
une pression totale de 1 bar ?

On choisira entre 20 °C, 40 °C, 50 °C, 100 °C, 150 °C ou 200 °C.
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7. En pratique, on se place sous une pression totale de 20 bar. En se placant ainsi
sous une pression plus élevée, il est possible de faire la synthése du nickel carbonyle
a une plus haute température.

7.1 Quel peut étre ’intérét de faire cette syntheése a plus haute température ?

7.2 Déterminer la température de vaporisation du nickel carbonyle sous une pression
de 20 bar. Quel sera I’état physique du nickel carbonyle a 160 °C et 20 bar ?

7.3 Etablir 1’équation donnant la fraction molaire x en nickel carbonyle du mélange
gazeux en équilibre avec du nickel en exces, sous une pression de 20 bar a 160 °C.
La teneur du mélange est-elle proche de 90, 70, 50 ou 30 % en nickel carbonyle ?

Données :

Température d’ébullition du tétracarbonylenickel sous p = 1 bar : Tz, = 43 °C.
Enthalpie standard de vaporisation du tétracarbonylenickel : Ay,pH° = 30 kJ -mol !
Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J-K~!-mol~!.

Especes chimiques Ni(s) | CO(g) | Ni(CO)4(¥)

ArHSgg / kJ-mol ™! —111 —632
S, 208 /I K~ -mol™! | 30 198 320

6.11 Hydrates de sel (Mines-Ponts MP 2003) (%)

L’équilibre entre la forme anhydre (S), une forme hydratée (S,nH,0) d’un sel solide
et la vapeur d’eau s’écrit :

S,nH,0 = nHO(g) + S().

Soit € la quantité moyenne d’eau fixée (exprimée en moles), a I’état solide, par mole
de S (par exemple € = n pour I’hydrate S,nH,O(s) pur). Cette grandeur permet de
caractériser globalement le systéme mais on rencontre, selon la nature de sel S, deux
situations tres différentes :

e certains sels forment des solides, de composition fixée S,nH,O (appelés composés
définis) : une valeur de € strictement comprise entre O et n correspondra donc a un
mélange de deux solides totalement non miscibles S et S,nH>0 ;

e d’autres sels forment des solutions solides dont la composition varie continiment
de S a §,nH>0. Dans ce cas, il n’y a qu’un solide de composition S, €H,0, €
pouvant varier de 0 a n.

Nous allons chercher a déterminer dans quelle catégorie se situe le sulfate de cad-

mium CdSOy.

Etude isotherme

1. Proposer un dispositif expérimental permettant de mesurer € en fonction de la
pression partielle de vapeur d’eau p u,0, a I’équilibre et a température constante.
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2. Définir la variance, fournir une relation permettant de la calculer.

Calculer la variance si I’on suppose que coexistent les deux phases solides S et
S,nH,0 aI’équilibre.

Que peut-on en conclure si la température est imposée ?

3. Répondre aux mémes questions si I’on suppose qu’il n’existe qu’une seule phase
solide S, eH,0.
La courbe expérimentale obtenue pour 7 = 165 °C est représentée figure 6.3.

12
1,0
0,8 b
064
044

02 I SO

0,0

0,072

0,00 0,02 0,04 0,06 0,08 0,10 0,12 0,14 0,16
pH,0) / bar

Figure 6.3 — Etude isotherme de la déshydratation d’'un hydrate de sulfate de cadmium

4. A partir de cette courbe, déterminer a quel type de systeme (parmi les deux évoqués
en introduction) appartient le sulfate de cadmium.

Indiquer quelles sont les phases en présence pour py,o < 0,072 bar, pour py,0 =
0,072 bar et pour py,o > 0,072 bar.

Justifier I’allure de la courbe décrivant I’évolution de € avec pg,0.

Etude isobare

On considere maintenant une expérience ou on fait varier la température a pression
de vapeur d’eau constante (égale a 0,072 bar).

La température initiale est de 200 °C, et on fait diminuer par paliers successifs jus-
qu’a 25 °C.

Apres chaque décrément de température, on attend suffisamment longtemps pour que
le systéme soit a I’équilibre. Le résultat expérimental obtenu est représenté figure 6.4.
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Figure 6.4 — Etude isobare de la déshydratation d’hydrates de sulfate de cadmium

5. Déduire de ce résultat expérimental 1’existence d’un troisieme solide, dont on don-
nera la composition et le domaine d’existence a py,o = 0,072 bar.
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Diagrammes d’'ELLINGHAM

Un vaste domaine d’application de la thermodynamique est la recherche des
conditions optimales pour 1’élaboration des métaux a partir des solides conte-
nant 1’élément correspondant a 1’état oxydé (oxydes, chlorures, sulfures, car-
bonates,...). Ces processus ont été initiés voici quelques millénaires lorsque
I’homme est passé de 1’4ge de pierre (paléolithique puis néolithique) & celui de
I’utilisation des métaux (élaboration du cuivre et du fer).

Nous analysons dans ce chapitre 1’apport de la thermodynamique a 1’étude et a
I’optimisation des processus industriels, en particulier pour 1’étude de la réduction
des oxydes.

1 Ecriture des réactions d’oxydation

1.1 Choix d’'une convention d’écriture
Pour des raisons qui apparaitront clairement par la suite, 1’étude des réactions d’oxy-
dation par le dioxygene se fait de facon rationnelle en choisissant le méme nombre
stoechiométrique pour le réactif O,. Celui-ci est dans 1’état physique gaz et le choix
usuel est :

Vo, = —1.
Les réactions sont soit des oxydations de métaux en oxydes, soit des oxydations
d’oxydes en autres oxydes.

Remarque. Le choix vo, = — 3 est parfois rencontré.
Exemples
4Na + O = 2 Na,O
2Mg + O = 2 MgO
3 1
—Fe + 0O = — Fe3 0y

2 2
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4Fe;04 + Oy = 6 Fe,0O3.

Une étude thermodynamique nécessite de préciser I’état physique des participants :
le dioxygene est toujours gazeux, les autres participants sont solides, liquides ou
gazeux.

1.2 Grandeurs standard de réaction

Pour chaque couple oxydant/réducteur pour lequel on écrit la réaction avec la conven-
tion du 1.1., il est possible de calculer I’enthalpie libre standard de réaction A,G;-
a partir des tables thermodynamiques.
L’approximation d’ELLINGHAM consiste a considérer une représentation affine de
I’enthalpie libre standard de réaction :

AG; = A — BT

ou A et B sont des constantes. Le choix de ces constantes peut étre guidé, soit par un
souci de simplicité, soit par un souci de précision dans un intervalle de température
considéré.

La simplicité consiste a utiliser les données des tables thermodynamiques qui donnent
des informations & 7 = 298 K. Dans ce cas :

A — AI'HSQS et B — AISS%

Néanmoins, la plupart des questions relatives a I’oxydation des métaux par le dioxy-
gene et a leur réduction se déroulent a des températures notablement supérieures a
T =298 K. Dans ce cas, une meilleure approximation de I’enthalpie libre linéaire
consiste a choisir des constantes correspondant a I’enthalpie de réaction et a I’opposé
de I’entropie standard de réaction pour une température Ty, bien choisie dans I’inter-
valle de température d’étude (par exemple la demi-somme des températures extrémes
du domaine).

Exercice résolu

Réactions d’oxydation du carbone

Trouver une approximation linéaire de I’enthalpie libre standard des réactions d’oxy-
dation mettant en jeu 1’élément carbone a partir des données numériques suivantes.
Données numériques :

Especes chimiques CO(g) | COx(g) | O2(g) | C (graphite)
A¢H5gq / kJ.mol ™! — 1105 | — 3935
Sp.20g /K Lmol™" | 1977 | 2138 | 2052 5,7
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Réponse :
Nous étudierons les trois réactions suivantes :
C (graphite) + O3 (g) = 2CO (g) réaction (1)
2CO0(g + 0O2(g) = 2 CO; (2) réaction (2)
C (graphite) + O (g) = CO» (g) réaction (3)

Les données ne permettent pas de faire mieux que de proposer une expression linéa-
risée a partir des données a 298 K. Nous proposons donc, pour la réaction (1) :

AH3og(1) = 2A¢Hs505(CO (g)) = —221 kJ-mol ™!

ArS505(1) = 285, 203(CO (2)) — 285, 205(C (graphite)) — g, 205(02 (2))
AS3eg(1) = 2(197,7 — 5,7) — 205,2 =178,8 J- K~ -mol ™!

ce qui donne, pour I’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction
1):
AGH(1) = —221 — 0,1788.T / kJ-mol .

Remarquons que I’entropie standard de réaction notablement positive est due a 1’aug-
mentation du désordre (augmentation de la quantité de matiere gazeuse) au cours de
la réaction.

Pour la réaction (2) :

AH3og(2) = 2AcHs505(CO, (2)) — 2A¢H505(CO (g)) = —566 kJ-mol !
ArS505(2) = 285208(CO2 (2)) — 2 S35,208(CO (2)) — Sp20s(02 (2))
—173 J- K mol™!

ce qui donne, pour I’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction
2):
AGH(2) = — 566 + 0,173.T / kJ-mol .

Ici, ’entropie standard de réaction notablement négative traduit I’augmentation de
I’ordre due a la disparition d’une unité de quantité de matiere gazeuse au cours de la
réaction chimique.

Pour la réaction (3) :

AH3og(3) = AtH5eg(COs (g)) = —393,5kJ-mol ™!
ArS508(3) = Sma0s(CO2 (2)) — Sp2os(C (graphite)) — g 295(02 ()
= 29 J- K~ "-mol ™!

ce qui donne, pour I’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction

3):
AG3(3) = —393,5 — 2,9.107°.7 / kJ-mol '
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Ici, I’entropie standard de réaction proche de zéro s’explique par I’absence de varia-
tion de la quantité de matiere gazeuse au cours de la réaction chimique.

1.3 Calcul de la variance

Considérons une réaction d’oxydation par le dioxygene gazeux ou oxydant et ré-
ducteur sont purs dans leur phase, donc d’activité égale a un (le choix de la réfé-
rence corps pur pour I’expression des potentiels chimiques s’impose a I’évidence).
La constante d’équilibre standard s’écrit alors :

€q \ —1
o __ pOz _ [=¢q -1
o () -

On adoptera cette notation condensée dans la suite du chapitre. Il existe donc une
relation entre température et pression de dioxygene : la variance est bien égale a
1. La grandeur pf)qz est appelée pression de corrosion du métal. Ce résultat peut
s’obtenir en appliquant la regle des phases de GIBBS :

v=(c—-r) +2— 0.

Pour chaque réaction, il y a trois constituants chimiques (¢ = 3) et une seule réaction
(r =1), donc deux constituants chimiquement indépendants. La variance v est donc
égale a :

v=4—0
ou @ est le nombre de phases présentes.
Un cas souvent rencontré est celui ot I’oxydant et le réducteur sont présents en phases

condensées indépendantes (par exemple deux solides non miscibles). Le dioxygene
est toujours gazeux et dans ce cas ¢ =3 etv = 1.

2 Construction et signification du diagramme
d’ELLINGHAM

2.1 Une premiére démarche
a) Représentation graphique

Il s’agit dans un premier temps de représenter graphiquement la variation des en-
thalpies libres standard de réaction A.G3 pour les différentes réactions d’oxydation
(écrite avec Vo, = — 1) que I’on souhaite étudier, dont la forme générique est :

BRed + 0O3(g) = a Ox.
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Avec I’hypotheése d’ELLINGHAM, le diagramme d’ELLINGHAM pour la formation
des oxydes est représenté a la figure 7.1 et apparait sous la forme d’un ensemble de
segments de droite.
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Les points sur les droites correspondent aux températures
de changement d'état des métaux et des oxydes

Figure 7.1 — Diagramme d’ELLINGHAM pour la formation des oxydes

b) Coefficients directeurs des segments

Ces segments sont dans la plupart des cas de coefficient directeur positif, souvent
voisins de 200 J-K~!-mol~!. Cette situation se rencontre dans le cas ot oxydant et
réducteur sont des phases condensées. Nous avons :

A:S° = aS; (oxydant) — BS; (réducteur) — S; (02 (2))
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ol o et B sont les nombres steechiométriques respectifs de I’oxydant et du réducteur.
Le terme aS;, (oxydant) — BS; (réducteur) est en général faible devant Sy, (02 (g))
et apparait donc comme un terme correctif. Ceci explique les coefficients directeurs
comparables et de I’ordre de Sy, (02(g)) ;

c) Existence de points anguleux

Les ruptures de coefficient directeur pour un couple réducteur/oxydant sont dues aux
changements d’état des différents participants.

Le passage solide — liquide pour le réducteur (par exemple, la fusion d’un mé-
tal) se traduit par une légeére augmentation du coefficient directeur car Sp, (liquide)
> S7 (solide).

Le passage liquide — gaz se traduit par une brutale augmentation du coefficient di-
recteur car S; (g) est notablement supérieur a Sy, (liquide).

Le passage solide — liquide pour 1’oxydant (fusion de I’oxydant, plus rare et obser-
vée pour des températures notablement plus élevées que pour les métaux), se traduit,
lui, par une diminution du coefficient directeur.

2.2 Une réinterprétation du diagramme

Si on se contente de la représentation A;G5 = f(T'), seuls les points des segments
de droite ont une signification. Plagons-nous dans le cas fréquent ou la variance de
I’équilibre d’oxydation est égale a 1. Dans ce cas, la constante standard de 1’équilibre
s’écrit : :

—éq
Po,

Ky =

ol ﬁoé;’ est le rapport de la pression du dioxygene a 1’équilibre a la température T
(appelée aussi pression de dissociation de I’oxydant ou comme cela a été déja vu,
pression de corrosion) sur la pression de référence.

Que se passe-t-il si I’opérateur fixe délibérément deux parametres intensifs : la pres-
sion en dioxygene et la température ? La signification de la variance montre que le
systéme ne peut rester en 1’état (existence de 1’équilibre), et il évoluera spontanément,
soit vers la formation totale de I’oxydant, soit vers la formation totale du réducteur et
du dioxygene. L’ affinité chimique de la réaction d’oxydation est :

o = — ZVI',U,' = — ZV,"LLI-O + RTlnﬁoz.

En tenant compte de la relation entre constante d’équilibre et enthalpie libre standard
de réaction, nous avons :

—é&q

o = — AGr + RTIn(po,) = RTIn(K7) + RTIn(po,) = RT1n<p02>
Po,
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soit :

o/ = RTIn <l702> )
éq
Po,

Nous en déduisons :

® si po, > p%‘z , o/ > 0 et le systeme est totalement déplacé dans le sens — :
seul ’oxydant du couple est présent (éventuellement en présence d’un excés de
dioxygene) ;

® si po, < png , @ < 0 et le systeme est totalement déplacé dans le sens «— : le
réducteur et le dioxygene sont présents.

A la lumigre de cette conclusion, modifions la grandeur portée en ordonnée. Rempla-

gons A;G3 = RTIn(p}) par RT In(po, ). Dans ce cas, nous conservons la signifi-

cation des courbes tracées : les points des segments de droite représentent des états

d’équilibre. En revanche, un point quelconque du plan représente un état (T, pg,).

R Tln(p_oz)

Ox/Red

Ox

Rupture d'équilibre “«——Equilibre

Red

Rupture d'équilibre

Figure 7.2 — Principe de la partition du plan (T, RT In(pg,)) de part et d’autre d’'une droite
d’équilibre pour un couple Ox/Red

® si po, > png(T), c’est-a-dire si le point est au-dessus de la courbe d’équilibre, le
systéme est totalement déplacé vers la formation de 1’oxydant. Ce résultat a été
obtenu par utilisation de I’affinité chimique et il est possible de lui donner une
signification chimique : le milieu est en effet plus oxydant que celui requis pour
assurer la coexistence de I’oxydant et du réducteur ;

e sipo, < pg]Z(T), c’est le réducteur qui est I’espece présente.
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Ceci permet de faire une partition du plan (7, RT In(po,)).

A Si la variance de I'équilibre est supérieure a 1, le diagramme doit étre interprété
différemment : la courbe A;G5 = f(T) est une frontiere séparant deux domaines, 'un ou
I'oxydant prédomine (au-dessous de la courbe), I'autre ou c’est le réducteur.

2.3 Partition du plan pour un élément et ses oxydes

Nous avons vu qu’il est désormais possible d’attribuer une espece chimique a une
région du plan (cf. figure 7.2). Quelle démarche devons-nous suivre désormais si
nous étudions un élément et ses différentes formes oxygénées (différents oxydes) ?
Il faut attribuer une région du plan pour chaque oxyde. Pour illustrer ce point, nous
choisirons I’étude de deux exemples.

a) Le carbone

Nous avons étudié au 1.2. les couples CO/C, CO,/C et CO,/CO. Le tracé des droites
d’ELLINGHAM conduit au schéma représenté figure 7.3.

AGOr

Figure 7.3 — Premier tracé du diagramme d’ELLINGHAM pour I'élément carbone et ses
oxydes monoxyde de carbone et dioxyde de carbone

T;
/ o
\ CO,/C

Co/C

Faire une partition du plan consiste a attribuer une espece majoritaire pour un
domaine délimité par des segments de droite. Or ici, il y a trois espéces contenant du
carbone et de I’oxygene : C, CO et CO,. Ceci correspond a trois domaines. Il est donc
nécessaire de supprimer des segments de droite afin d’obtenir une partition cohérente
du plan.

Calculons les coordonnées du point d’intersection des trois droites (cf. figure 7.3).



CONSTRUCTION ET SIGNIFICATION DU DIAGRAMME D’ ELLINGHAM 191

Soit 7; la température ol les trois droites se coupent. Celle-ci vérifie :
— 221 — 0,1788.7; = — 566 + 0,173.7;

ce qui donne :

=981 K.

- (566 — 221)
' 0,173 + 0,1788

Il est possible d’obtenir graphiquement la partition correcte : au-dessus d’une droite,
c’est la forme oxydée qui est majoritaire, en-dessous, ¢’est la forme réduite. Dans un
domaine donné, une seule espece doit étre majoritaire. Seule la partition donnée a la
figure 7.4 donne satisfaction.

AG

Figure 7.4 — Diagramme d’ELLINGHAM : partition du plan pour I'élément carbone

En appliquant la notion de nombre d’oxydation d’un élément, I’oxygene étant plus
électronégatif que le carbone, le nombre d’oxydation du carbone dans le monoxyde
de carbone est 411 et +IV dans le dioxyde de carbone. La réaction de BOUDOUARD
peut ainsi étre interprétée comme une réaction de dismutation dans le sens de forma-
tion de carbone et de dioxyde de carbone et comme une réaction de médiamutation
dans I’autre sens.

b) Le fer

La littérature fournit les informations suivantes :
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Especes chimiques (solide) | Fe FeO Fe3;04 | FeyO3 | O3 (g)
A¢H® / kJ-mol ™! —266,4 | —1119 | —824,6
52 /J-K~'-mol~! 273 | 575 146,5 87,4 | 205,22

Considérons les quatre réactions d’oxydation :

2Fe(s) + 0O2(g) = 2 FeO (s) (réaction (1))
6FeO(s) + O2(g 2 Fes04 (s) (réaction (2°))

% Fe(s) + O»(g % Fesz04 (s) (réaction (3°))
4Fe304(s) + O2(g) = 6 Fe,O3 (s) (réaction (47)).

Le dioxygene est gazeux et tous les autres participants sont solides (la température
est inférieure a la température de fusion du fer).

Etude de la réaction (1°)
AHC (1) = 2A¢H°(FeO) = —532.8 kJ-mol ™!

AS°(1') = 28, (FeO) — 25y, (Fe) — $;,(02 (2))
AS° (1) = 2(57,5 — 27,3) — 205,2 = —144,8 3K "-mol ",

L’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction (1) est donc :
AG°(1') = —532,8 + 0,1448.T / kJ-mol .
Etude de la réaction (2°)
AH®(2') = 2A¢H°(Fe304) — 6A¢H® (FeO) = —639,6 kJ-mol !

AS°(2)) = 25° (Fe;04) — 652, (FeO) — S2,(0; (2))
AS°(2') = 2.146,5 — 6.57,5 — 205,2 = —257,2J-K 'mol!.

L’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction (2”) est donc :
AG°(2)) = —639,6 + 0,2572.T / kJ-mol .

Etude de la réaction (3°)

1
AH®(3) = SAH (Fe304) = —559,5 kJ-mol !

1 3
AS°(3) = ES%(F%OU - ES%(FG) — Sn(02 (9)
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1 3
AS°(3) = 5146,5 — 2.27,3 — 2052 =—1729 J K 'mol™!,

L’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction (3”) est donc :
AG°(3') = —559,5 + 0,1729.T / kI.mol ',
Etude de la réaction @)
AH®(4) = 6AtH®(Fey03) — 4AtH® (Fe304) = —471,6 kJ-mol ™!
AS°(4) = 68, (Fer03) — 48y, (Fes04) — S,(02 (2))
AS°(4) = 6.87,4 — 4.146,5 — 205,2 = —266,8 J-K '-mol .
L’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction (4”) est donc :
AG®(4) = —471,6 + 0,2668.T / kJ-mol .

Intersection des courbes (1°) et (2°)
Notons 7; la température du point d’intersection. Celui-ci est défini par :

—532,8 4+ 0,1448.T; = — 639,6 + 0,2572.T;

soit :
(639,6 — 532,8)

(0,2572 — 0,1448)
Intersection des courbes (2°) et (3°)
Notons Ti/ la température du point d’intersection. Celui-ci est défini par :

I, = =950 K.

—639,6 4+ 0,2572.T, = —559,5 + 0,1729.T;

soit: (639,6 — 559,5)
- D T 97Y) 950K it T =T.
P T 02572 — 0,1729) >l i

Les courbes se coupent bien en un méme point, ce qui traduit le fait que les réactions
(1°), (2°) et (3’) ne sont pas indépendantes.

Partition du plan pour les especes Fe, FeO et Fe;0,

Une premiere méthode consiste a éliminer les propositions incohérentes, qui attri-
bueraient une méme espece a des régions disjointes du plan. On commence par tracer
les 4 droites d’ELLINGHAM : celles-ci sont représentées au diagramme 7.5 (a). Pour
chaque droite, on place au-dessus 1’oxydant du couple et le réducteur en dessous. A
un domaine du diagramme doit correspondre une espece chimique stable (et récipro-
quement). Or il y a ici 4 especes chimiques prises en compte : Fe, FeO, Fe;04 et
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Fe, O3 et beaucoup plus de domaines délimités par des segments de droites. L’ assi-
gnation précédente fait apparaitre des incohérences (signalées sur le diagramme) : il
est donc nécessaire de supprimer des segments afin d’arriver a une partition cohérente
(a une région du diagramme correspond une seul espece stable), celle indiquée a la
figure 7.5 (b).

RTIn(poy)
7
F6203/FC304
F6203 F 04/F o
€3 (&
Fe;0, Fe;04/Fe
FeO/Fe
J
on supprime le segment intermédiaire
FeO/Fe
incohérences
Fe3;04/Fe
Fe;04/FeO
N v J (a)
on conserve le segment intermédiaire
RTIn(po2)
7
F6203/Fe304
F6203
Fe;04/FeO
Fe;04 FeO FeO/Fe
Fe
FC304/FC (b)

Figure 7.5 — Principe de la partition du plan (7, RT In(pg,) pour le fer et ses oxydes FeO,
Fe3O4 et FeZO3
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Pour des températures inférieures a 7j, la courbe (1°) assigne la partie au-dessus de la
courbe correspondante pour le domaine de FeO, tandis que c’est la région en-dessous
de la droite (3°) qui représenterait le domaine de stabilité de FeO. Ces deux domaines
sont disjoints et en conséquence les droites (1”) et (3”) n’ont pas de signification pour
T < T;. En revanche, pour des températures supérieures a 7, le domaine compris
entre les droites (1) et (3”) correspond au domaine de stabilité de FeO.

Une seconde méthode est 1’étude des réactions entre phases solides, c’est-a-dire entre
les especes Fe, FeO et Fe3Oy4.

Soit la réaction (5°) :

4 FeO = Fe + Fe304
AH®(5') = AsH°(Fe304) — 4A¢H®(FeO) = —53,4kJ-mol !
AS°(5") = S0 (FesO4) + So(Fe) — 487 (FeO)
AS°(5)) = 146,5 + 27,3 — 4.57,5 = —56,2J-K 'mol!.
L’expression linéarisée de 1’enthalpie libre standard de la réaction (5”) est donc :
AG°(5') = —53,4 4 0,0562.T / kJ-mol "

Soit Ti” la température d’inversion de cet équilibre, c’est-a-dire la température pour
laquelle I’enthalpie libre standard de réaction est nulle :

. 53,4

= =950 K.
i 70,0562

Il s’agit bien du point d’intersection des courbes (1), (2°) et (3’) : TiN = T;. En négli-
geant comme d’habitude 1’effet de la pression sur les propriétés thermodynamiques
des phases condensées, 1’activité de chaque phase solide pure est égale a 1. Donc,
dans ce cadre, la constante prend une valeur unique : 1 et ’équilibre n’existe qu’a
la température 7;. Remarquons que I’existence de phases pures impose pour chaque
participant a la réaction :

Wi = W

et donc 1’affinité chimique 7 prend une valeur constante a température fixée :
o = —AG = — AG° = — 53,4 + 0,0562.T / kJ-mol ™!

e siT > T, of <0etle systeme est déplacé dans le sens «——, et FeO est stable pour
des températures supérieures a 7 ;

o siT < T, & >0 etle systeme est déplacé dans le sens — : FeO n’est pas stable
pour des températures inférieures a T;.
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c) Généralisation a d’autres éléments et leurs oxydes

Considérons trois couples oxydant/réducteur, A/B, B/C et A/C pour un élément
donné. Les différents cas de figure suivants sont possibles.

Cas b.1.

RTIn(poy) RTIn(poy)
T T
C/B
C/A
B/A
Casa.l. Cas a.2.
RTIn(poy) RTIn(poy)
T T
C/B
C/A
B/A

Cas b.2.

Figure 7.6 — Diagrammes d’ELLINGHAM possibles pour 3 espéces A, B et C d’'un méme

élément
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Une premiére situation correspond a 1’absence d’intersection entre les trois droites.

Deux possiblités sont envisageables :

1) Les trois droites représentatives ne se coupent pas.
Dans le cas a.1. (voir figure 7.6), il existe trois domaines disjoints correspondant
aux domaines de stabilité des différentes especes. Tous peuvent exister si on choisit
correctement la température et la pression en dioxygene. C’est le cas du cuivre
(A), de I’oxyde de cuivre(I) CuyO (B) et de I’oxyde de cuivre(Il) CuO (C). Cette
situation est représentée figure 7.6 (a.1).
Dans le cas a.2., il n’existe pas de domaine de stabilité pour I’oxyde B : celui-ci
n’est pas stable (figure 7.6 (b)) ;

2) Les trois droites se coupent.
Dans le cas b.1., I’oxyde B est stable aux températures inférieures a la température
ou se croisent les droites.
Dans le cas b.2., I’oxyde B est stable aux températures supérieures a la température
ou se croisent les droites.

2.4 Structure générale des diagrammes d’ELLINGHAM
a) Stabilités des oxydes

Pour les oxydes, on trouve, dans le bas du diagramme, les métaux les plus réducteurs,
ceux qui donnent les oxydes les plus stables :

CaO/Ca MgO/Mg Al,O3/Al
Au milieu du diagramme se trouvent les alcalins et les métaux de transition :
MnO/Mn V,03/V Zn0/Zn le fer et ses oxydes

Dans le haut du diagramme se trouvent les métaux difficilement oxydables (métaux
nobles dont les oxydes sont peu stables) :

HgO/Hg AgrO/Ag PtO/Pt

b) Généralisation a d’autres réactions

Nous avons présenté a la figure 7.1 le diagramme d’ ELLINGHAM pour le réactif O, et
la formation des oxydes. Cette idée peut se généraliser a d’autres réactifs : le dichlore
(formation de chlorures) (figure 7.7), le soufre (formation de sulfures sur la figure
7.8), etc.
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Figure 7.7 — Diagramme d’ELLINGHAM pour la formation des chlorures

Les points sur les droites correspondent
aux températures de changement d'état
des métaux et des chlorures
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Figure 7.8 — Diagramme d’ELLINGHAM pour la formation des sulfures

3 Utilisation du diagramme pour la prévision des
conditions de réduction d’un oxyde
3.1 Cas de réaction entre solides

Considérons la réduction d’un oxyde solide par un métal solide mettant en jeu deux
couples : Ox; /Red, et Ox, /Red,.

Appliquons la regle des phases de GIBBS :
c=4, v=M4-1)+2-4=1.

La pression est choisie a p = p° =1 bar.
Donc la coexistence des quatre especes solides est observée a une seule température
(lorsque la pression est fixé€e), notée Tgq. En dehors de cette température, 1’équilibre
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n’existe plus et le systéme est totalement déplacé vers la gauche ou vers la droite.
La partition du plan permet de préciser la nature des phases solides présentes. La
situation est représentée figure 7.9

RTIn(poy) T,

T
0x1/Red1

Ox1 / Red

Dcoexistent dans ce domaine
0)62

/xz/Redz
Redz

0)C2

Red

coexistent dans ce domaine

0xl/R€d1

Figure 7.9 — Recherche des conditions opératoires pour obtenir la réduction d’un oxyde (1)
par un réducteur (2)

e pour T < T;, Ox et Red, coexistent ;

e pour T > T;, Ox; et Red) coexistent;

e pour T = T;, les quatre especes chimiques coexistent.

Il est possible de retrouver ce résultat a partir de 1’étude de 1’affinité chimique de la
réaction entre Ox et Red,.

o Ox;  + ﬁz Red> = o Ox; + ﬁl Red,
ﬁl Red; + 0O2(g) = o Ox ArGOT(l)
BoRed, + 0O3(g) = 0 Oxy AG7(2).

Nous en déduisons pour I’enthalpie libre standard de la réaction de réduction :
ArG;" = ArGOT(Z) - ArGOT(l)'

Or, I’affinité chimique, opposée de I’enthalpie libre de réaction, s’identifie ici a I’op-
posé de I’enthalpie libre standard de réaction car tous les participants sont purs dans
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leur phase.
Nous avons donc :
o = d° = AGr(l) — AGT(2)

et donc :
o > 0=AG7(1) > AG7(2).

Ainsi, pour avoir Red; stable (en présence de Ox,), la courbe (1) doit étre au-dessus
de la courbe (2), soit, dans le cas particulier tracé ici, pour T > T;. Les conclu-
sions obtenues ici n’ont pas une importance pratique considérable car les réactions
entre solides posent des problémes de mise en ceuvre, en particulier pour des raisons
cinétiques (ces réactions sont en général assez lentes).

Dans ce qui suit, nous étudierons, dans le cas des oxydes de fer, la réduction par un
réactif gazeux, choix industriel beaucoup plus fréquent.

3.2 Lexemple de la réduction des oxydes de fer
a) Application de la régle des phases

Le réducteur utilisé dans 1’industrie est le monoxyde de carbone gazeux. L’ oxydant
conjugué est le dioxyde de carbone. Comme le monoxyde de carbone CO et le di-
oxyde de carbone CO, appartiennent a la méme phase, la variance des équilibres de
réduction d’un solide pur en un autre solide pur est :

v=(4—-1)+2-3=2

11 faut donc une description plus précise des réactions pour bien choisir les conditions
de réduction.

b) Réactions a étudier

Il faut envisager les réactions :

2CO0(g + O2(g) = 2C0O2 (9)
2Fe 4+ 02(9) = 2Fe0O
6FeO + O (g) = 2 Fez0y4

3 1
5 Fe + O2(g) = 5 Fe; 04
4Fes0s4 + 0O2(g) = 6 Fe,03.

Le fer et ses oxydes sont supposés solides. Les réactions de réduction étudiées sont
donc :

2F0 + 2CO(g = 2Fe + 2CO»(g)  (réaction (a))
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2Fes0s + 2CO(g) = 6FeO + 2CO;, (g (réaction (b))
1 3
3 FesO04 + 2CO(g) = 3 Fe + 2CO;(g (réaction (c))
6 Fe,O3 + 2CO(g) = 4Fe;04 + 2CO;2(g) (réaction (d))

c) Expressions des enthalpies libres standard de réaction

Les grandeurs sont calculées pour des températures inférieures a la température de
fusion du fer (et donc des autres solides). A I’exception du dioxygene qui est gazeux,
les autres participants sont solides.

En utilisant les données numériques indiquées au 1.2. et au 2.3.b)., nous avons :

AG3(a) = AGH(2) — AGH(1) = —33,2 + 0,0282.T / kJ-mol ™!
AG(b) = AGH(2) — AGH(2') = 73,6 — 0,0842.T / kJ-mol ™
AGH(c) = AG3(2) — AGF(3') = — 6,5 + 107%.T / kJ-mol ™!

AG3(d) = AGH(2) — AGH(4) = —94,4 — 0,0938.T / kJ-mol ™!

d) Tracé du diagramme In (m) = f(]>
pco T

Pour chaque réaction, la constante d’équilibre standard s’exprime en fonction des

pressions partielles d’équilibre :
éq N\ 2
Ko — (Pc02>
=&
Pco

et donc, en utilisant la relation entre constante d’équilibre standard et enthalpie libre

standard de réaction : )
Ci
(7o) _ — AGE
péq 2RT
co

Nous obtenons donc 1’équation de quatre droites :

éq
ln<pC02> _ 9% 606

PCo T
éq
4426
1n<pc,02> = 0 5 064
eq T
Pco /b

éq

éq
1n<pC02> _ 299 — 0,006
Pco /¢ T
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éq
5677
ln<pc,02> = 20 1 5.641.
éq J T

CO
Trois de ces droites se coupent a la température 7; et ici encore, comme pour les
diagrammes d’ELLINGHAM, il est possible d’assigner une espece chimique stable en

une région du plan c’est-a-dire quand la température et le rapport pco, sont délibé-
pco
rément choisis par 1’opérateur.

Les courbes (a), (b) et (c) sont représentées a la figure 7.10.
34

/ Transformée de Boudouard

Obtention du fer a partir de ce point

T T T T T 1
0,0005 0,0010 0,0015 0,0020
1/ 7T /K'

Figure 7.10 — Recherche des conditions opératoires pour obtenir la réduction des oxydes
de fer en fer métallique par le mélange monoxyde de carbone/dioxyde de carbone fixé par
I'équilibre de BOUDOUARD

Pco,

e) Etude du rapport (
Pco

) imposé par I’équilibre de BOUDOUARD
Boud.

L’équilibre de BOUDOUARD est 1’équilibre qui existe entre le monoxyde de carbone,
le dioxyde de carbone et le carbone graphite solide :

C (graphite) + CO; (g) = 2 CO (g) équilibre (e)
_ AGH(1) ~AGH2)

AGr(e) = 5 = 172,5 — 0,1759.T / kJ-mol .

Pco,

pco
existe. La constante standard de 1’équilibre de BOUDOUARD s’écrit :

(Pco)?

(Pco,’d)

Notre objectif est de calculer le rapport ( ) existant lorsque I’équilibre
Boud.

K7 (Boud.) =
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Soit p la pression totale. Nous avons :

P = pco + Pco,-

Donc, a température et pression fixées, la pression de monoxyde de carbone est don-
née par la résolution de 1’équation :

———¢€q)\2
K7(Boud.) = %
(P — Pco®9)
c’est-a-dire :

1 . -
pco = 3 ( — K7 + 4/ (K7)? + 4K;P>

et la pression en dioxyde de carbone est donnée par :
eq eq
Pco, = P — Pco-
L’expression numérique de la constante standard de 1’équilibre de BOUDOUARD est :

2074
K7(Boud.) = exp (21,15 - 0ng>

Application numérique pour p = 1 bar.

Pour chaque température du tableau ci-dessous a été calculée, la constante d’équi-
libre, puis la pression d’équilibre du monoxyde de carbone, puis celle du dioxyde de
carbone, le rapport des pressions et enfin le logarithme népérien de ce rapport.

Température / K | 700 | 750 800 850 900 950 1000

ln<pC02> 4,238 | 3,2288 | 2,3468 | 1,5319 | 0,7598 | —0,0021 | —0,7795
PCO / Boud

pco,
pco
de BOUDOUARD et permet de mettre en relation, a une température et une pres-
sion donnée, 1’oxyde de fer (ou le fer) stable en présence du couple dioxyde de car-
bone/monoxyde de carbone avec du graphite : la courbe qui traduit 1’équilibre de
BOUDOUARD traverse un domaine de stabilité pour 1’élément fer ol seul 1’oxyde
FeO ou le fer Fe est stable. Remarquons que cette courbe dépend de la pression totale
dans le milieu et est tracée ici pour une pression totale de 1 bar.

Cette étude permet, en reportant la transformée de BOUDOUARD sur le diagramme
construit au 3.2.d., de déterminer la valeur minimale de température a atteindre pour

1
Le tracé de la courbe ln< ) en fonction de T est appelée transformée
Boud.



UTILISATION DU DIAGRAMME 205

observer la formation de fer métallique. Une température d’environ 1000 K est né-
cessaire. Néanmoins, dans un haut-fourneau, réacteur industriel ou le fer est élaboré,
la pression est supérieure a la pression atmosphérique, et donc défavorise la réduc-
tion et nécessite une température supérieure. D’autre part, pour des raisons pratiques
évidentes, le fait d’obtenir du fer liquide au terme de 1’opération de réduction permet
de récupérer le produit de réduction par gravité, en bas du réacteur.

Dans le haut-fourneau sont introduits les réactifs (couches alternées d’oxydes de fer
et de coke, anthracite dégazé). De 1’air ou de 1’oxygene chauffé sont injectés par le
bas du réacteur. Les différents parametres (par exemple, le débit gazeux) sont ajus-
tés de facon que la combustion du graphite conduise au monoxyde de carbone et
que la température soit ajustée a une valeur supérieure a la température de fusion
du fer. Dans ces conditions, un liquide s’écoule par le bas du réacteur : il s’agit de
fonte, alliage fer-carbone et non de fer pur (le probleme de la formation d’alliage
métal/carbone est fréquent lorsque le carbone est présent lors de la réduction).

Aspects industriels de I’élaboration du zinc

L’exploitation industrielle du zinc a commencé en Angleterre en 1740 ; actuel-
lement, la production annuelle mondiale de zinc est d’environ 8 millions de
tonnes. Il est utilisé dans I’industrie pour la protection des aciers (zincage),
I’ obtention d’alliages cuivreux (laitons) et la fabrication de toles (toitures). Les
minerais de zinc se trouvent dans la nature sous deux formes principales : les
sulfures (blende et wurtzite) et les oxydes. Les cinq principaux pays producteurs
sont la Chine, le Canada, le Japon, la Russie et ’Espagne. Dans les minerais,
le zinc est tres souvent associé a du plomb et a du cadmium ainsi qu’a du fer,
du cuivre, du bismuth, de I’antimoine, de I’arsenic, du germanium et de 1’in-
dium. Les minerais de zinc sont la principale source de germanium et d’indium,
éléments utilisés dans la fabrication de semi-conducteurs.

La pyrométallurgie est la voie d’obtention du zinc utilisée pour les minerais
riches en plomb et en autres impuretés métalliques valorisables. L' oxyde de
zinc est réduit en présence de carbone a haute température (procédé Imperial
Smelting). La premiere étape de la pyrométallurgie du zinc est le grillage des
minerais : les sulfures sont transformés en oxyde par un grillage en présence
d’air. L’anhydride sulfureux (SO,) dégagé est utilisé pour la production d’acide
sulfurique (2 tonnes de H,SO4 par tonne de zinc produite). La réaction est ef-
fectuée a une température voisine de 1000 — 1200 °C afin d’une part de limiter
la teneur en soufre résiduel des oxydes obtenus (moins de 0,5 %) et d’autre part
pour permettre la volatilisation d’une grande partie du cadmium contenu dans
le minerai.
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a) Grillage de la blende
3
ZnS (s) + 3 O, = ZnO(s) + SO (g).

Des réactions parasites sont susceptibles de se produire, principalement la for-
mation de sulfate selon des réactions qui ont lieu a 500 / 600 °C :

Zn0(s) + SO (g + %Oz € = ZnS04 (s)

ZnS(s) + 207(g) = ZnSOy (s).

Le sulfate formé est décomposé vers 900 °C en ZnO et SO,. L’oxyde de zinc
obtenu (la calcine) est ensuite réduit soit par voie thermique (10 % de la pro-
duction), soit par voie électrochimique (90 % de la production).

AG°/ kJ.mol!
A 500 1000 1500 2000
1 1 1 1 > T/K
1217 1562
-200 - CO; (g) :
-400 H
C(s) T
-600 ébullition
T du zinc
fusion
du zinc

Figure 7.11 — Diagramme d’ELLINGHAM du zinc et du carbone

b) Réduction de la calcine : dans le cadre de I’approximation d’ELLINGHAM,
les équations correspondant au zinc sont :

27Zn (¢) + 0O2(g) = 2 ZnO (s)
AG° = — 714400 4 220,3.T kJ.mol ! pour T < 1 180K
2Zn(g) + O2(2) = 2 7ZnO (s)

AG® = — 944000 + 414,9.T kJ.mol ! pour T > 1180 K



UTILISATION DU DIAGRAMME

La superposition des diagrammes d’ELLINGHAM du zinc et du carbone (cf
cours) indique I'existence de deux points d’intersection, un a 7 = 1217 K,
Iautre a T = 1562 K. Deux réducteurs peuvent ainsi étre utilisés :

e le carbone du couple CO/Csi T > 1217 K;

e le monoxyde de carbone du couple CO,/COsi T > 1562 K.

Dans les deux cas, le zinc est obtenu a 1’état gazeux. Dans le procédé du haut
fourneau (procédé en continu), le four est alimenté par le gueulard en minerai
grillé, coke et produits fondants. L’air est injecté a la base du four, a la tempéra-
ture de 700 - 750°C, et provoque la combustion du carbone avec production de
monoxyde de carbone. Cette réaction est exothermique et permet aux réactions
endothermiques de réduction de se produire.

Chargement

J L Vapeur de zinc +
—_— ———

gaz de combustion

0000000
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00000000000
DO0000000000C
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OOO0000RC
Q0000
LO00000V0
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2000000
o000
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O0000SS
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OoR0000K
QRO0GO00R0
OO0
BOC00
R

Air chaud

= Laitier

—

Figure 7.12 — Représentation schématique d’'un haut fourneau pour I'élaboration du

zinc

On recueille deux types de produits :

e en bas du haut fourneau le laitier contenant le fondant et la gangue ainsi que
le plomb liquide ;

e en haut, un mélange gazeux vers 1000 °C contenant le zinc ainsi que du di-
oxyde de carbone et du monoxyde de carbone.

Les gaz contenant les vapeurs de zinc sont dirigés dans deux condenseurs, ol
ils sont refroidis par une pluie de plomb a 450 °C.

207
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Cette opération a pour but d’éviter que les vapeurs de zinc réagissent avec le
dioxyde de carbone présent pour former 1’oxyde de zinc (voir le diagramme
d’ELLINGHAM). Le zinc condensé forme avec le plomb un alliage qui est en-
voyé dans un systeme de refroidissement ou il se sépare en deux phases, I’une
riche en plomb est recyclée dans le condenseur, 1’autre riche en zinc contenant
de 1,50 a 2 % de plomb. Ce zinc impur est raffiné par distillation fractionnée
avant son utilisation. On obtient du zinc pur a 99,99 %.

EXERCICES

7.1 Pyrométallurgie du zinc (Centrale-Supélec TSI 2006) (%)

1. Dans le cadre de quelles approximations construit-on un diagramme d’ELLING-
HAM?
Données : pour le couple ZnO(s)/Zn(s) et I’équation de réaction :

1
Zns) + 5009 = Zn0O(s) (1)

A:G{ (en J'molfl) = —348,3 x 103 + 100,5.7 ou T est la température en K.
Ttusion(Zn) = 693 K5 AgusionH® (Zn) = 6,7 kJ-mol ™! ; Tvaporisation (Zn) = 1180 K;;
AvaporisationH ® (Zn) = 114,8 kJ -mol ™! ; Tysion(ZnO) = 2248 K.

2. Construire le diagramme d’ELLINGHAM du zinc pour : 273 K < T < 1773 K; on
établira précisément les équations ; une représentation schématique du diagramme
lui-méme suffit.

On admettra des équations-bilans faisant figurer le dioxygeéne avec un coefficient
stoechiométrique égal a —1.

Utilisation du carbone.

Pour le couple CO/C et I’équation de réaction :

Co + ;0@ = 0@
on donne : A;G; (en Jmol™!) = —110,5 x 10> —89,5.T ou T est la température en
kelvin.
3. Ecrire I’équation de la réaction de réduction de I’oxyde de zinc par le carbone.
4. Déterminer la température d’inversion de cette réaction. Dans quel domaine de
température la réaction sera-t-elle thermodynamiquement favorisée ? On admettra
qu’une réaction est favorisée lorsque la constante d’équilibre est supérieure a 1.



EXERCICES 209

7.2 Oxydation par le chlorure d’hydrogéene (%)

Un courant de chlorure d’hydrogene passe au-dessus de cuivre métallique a la tem-
pérature de 1000 K en I’absence de toute autre espece chimique présente en phase
gazeuse. La pression totale est fixée a un bar.

1. Ecrire la réaction d’oxydation du cuivre solide en chlorure de cuivre(I) CuCl solide
par le dichlore gazeux.

2. Calculer I’enthalpie libre standard de la réaction précédente en fonction de la tem-
pérature, dans le cadre de I’approximation d’ ELLINGHAM.

3. A l’aide des données thermodynamiques, établir la valeur numérique de la pression
de corrosion en dichlore a la température 7.

Application numérique a T = 1000 K.

4. Ecrire la réaction de dissociation du chlorure d’hydrogéne en dihydrogene et en di-
chlore. Calculer la pression en dichlore existant par la dissociation du chlorure d’hy-
drogene. Comparer cette valeur a la pression de corrosion calculée au 3. et conclure
quant a la corrosion du cuivre par le courant de chlorure d’hydrogene gazeux.

Especes chimiques | Cu (s) | CuCl(s) | Clx (g) | H> (g) | HCl (g)
A¢H® / kJ-mol~! —137,3 -92.3
52 /J-K~'-mol~! 33,2 86,2 223,0 | 130,6 | 186,8

7.3 Aluminothermie (d’aprés Mines-Ponts PC 98) (k)

Cet exercice étudie la réduction de 1’oxyde de chrome(Ill) par 1’aluminium métal.
Cette étape constitue 1’étape-clé de la métallurgie du chrome.

Si MOISSAN en 1893 mit au point la réduction de I’oxyde de chrome par le carbone,
c’est GOLDSCHMIDT qui découvrit I’aluminothermie qui, seule, permettait de pré-
parer de grandes quantités de chrome pur. Nous étudions avec les moyens actuels la
thermodynamique de cette réaction. Les couples oxydant-réducteur engagés ici sont
notés Cr,O3 / Cr et Al,O3 / Al

1. Ecrire les équations-bilans donnant la réaction de formation de chaque oxyde
avec la convention choisie. L’allure du diagramme d’ELLINGHAM relatif a ces deux
couples est indiquée figure 7.13.

2. Aux points A, B et C on observe un faible changement de coefficient directeur.
A quel phénomene physique correspond chacun de ces points ? Donner le sens de
variation du coefficient directeur, lorsque 7" augmente, pour le point B grace a un
raisonnement qualitatif que I’on exposera clairement.

3. Calculer la valeur numérique du coefficient directeur du segment NB, puis celui
du segment BC. On précise qu’a I’état liquide ou solide les especes Al, Al,O3, Cr et
Cr, 03 sont totalement non miscibles.
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4. Ecrire I’équation-bilan de la réduction d’une mole de Cr,O3, oxyde de chrome
(IIT) par I’aluminium a 300 K. Utiliser le diagramme pour déterminer la possibilité
thermodynamique de la réduction et conclure sur I’évolution du systeme lorsqu’on
part des especes Cr,O3 et Al

AG®/ kJ.mol!
500 1000 1500 2000 2500
0 I I I I I ‘T ®
A
CI'203/CI'
-500 +
C
AlLO3/Al
-1000
N

Figure 7.13 — Diagramme d’ELLINGHAM de 'aluminium et du chrome

Données : Températures de changement d’état : fusion de Al (660 °C), fusion de
Al,O3 (2050 °C), fusion du chrome (1910 °C).

formule | A¢H® /kJ-mol~! | 8% /J-K '-mol™! | ApgH® /kJ-mol~!
Al (s) 27 10

AL O3 (s) —1700 51 110

Cr (s) 24 20

Cr,0;3 () —1140 81

02 (g) 205

7.4 Métallurgie de I’argent (E3A MP 2007) (% %)

L’argent a 1’état natif ne constitue pas une source importante de ce métal. Pres de
la moitié de la production mondiale d’argent provient de gisements argentiferes de
plomb et de zinc. Au cours de 1’élaboration industrielle de I’argent, le minerai est
broyé puis enrichi. L’élimination du zinc s’effectue par distillation autour de 1500 K
et Iargent et le plomb restants sont séparés au cours d’une ultime étape appelée
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coupellation. Celle-ci consiste a oxyder le mélange fondu plomb — argent a une tem-
pérature de 1373 K. Afin d’étudier la coupellation, les diagrammes d’ELLINGHAM
relatifs aux couples ci-dessous sont représentés sur la figure suivante :

— couple (1) : Agr,O/Ag;

— couple (2) : PbO/Pb.

Ces diagrammes ont été construits avec des équations d’oxydation écrites avec un
nombre steechiométrique égal a un pour le dioxygene.

AG® /kJ.mol !

couple (1)

couple (2)

400 : 800

| 588 1200 1600 TK

160; 7 1235 (1380
| |

1. Rappeler ce que signifie I’approximation d’ELLINGHAM.

2. Ecrire les réactions d’oxydation pour les couples étudiés.

3. Reproduire rapidement le diagramme sur votre copie en identifiant les domaines
des différents composés et en précisant leur état physique solide ou liquide en expli-
quant les ruptures de pente observées aux points particuliers.

4. Déterminer les équations des segments caractéristiques des couples (1) et (2) pour
des températures inférieures a 1380 K puis compléter, dans le tableau suivant, les
cases marquées d’un point d’interrogation.

T/K 298 | 373 | 588 | 1160 | 1235 | 1380
AGS /KJ-mol ™! | 7 ? ?
AG5 [ kI-mol™! | ? ?7 |2 ?

Récupération de I’argent métallique.

La pression atmosphérique est notée p° et vaut 1 bar.

5. Que vaut la pression partielle de dioxygene dans 1’air libre ?

6. Déterminer la température minimale 77 a laquelle il faut chauffer de 1’oxyde d’ar-
gent a I’air libre pour obtenir sa décomposition.
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7. Lors de la coupellation, le mélange argent - plomb est chauffé en présence d’air
sec a la température T = 1373 K. Calculer I’affinité chimique de la réaction d’oxy-
dation du plomb a cette température. Justifier ce procédé et expliquer comment la
récupération de 1’argent doit pouvoir s’effectuer.

On indique qu’a I’état liquide, I’argent est plus dense que 1’oxyde de plomb.
Données 2298 K : R =8,31 J-K~'-mol!.

Ag(s) | Ag20(s) | Pb(s) | PbO(s) | Oa(g)
AsH® / kJ-mol™! -31,1 —219,1
Se /3K 'mol~! | 42,5 | 121,3 64,8 | 66,5 205,0
AfusH® /kKJ-mol~! | 11,3 51 | 11,7
Trus | K 1235 | 1380 588 | 1160
PROBLEMES

7.5 Corrosion séche du nickel (E3A 2006) (%)

L’ objet de cette partie est d’étudier sous quelles conditions de température et de pres-
sion, un métal M peut étre oxydé suivant la réaction :

Métal + O, = oxydel[l].

1. Définir la variance v du systéme a 1’équilibre. La calculer dans le cas ol métal
et oxyde sont dans des phases solides ou liquides non miscibles. Commenter le ré-
sultat obtenu. Le tracé du diagramme d’ELLINGHAM de I’argent (pour une mole de
dioxygene) est reproduit sur la figure 7.14.

2. Que représentent sur ce diagramme 1’ordonnée a I’ origine et la pente d’une droite ?
Comment explique-t-on un changement de pente sur une courbe d’ELLINGHAM ?

3. Dans I’intervalle de température [298 K — 2200 K], exprimer I’enthalpie libre stan-
dard de la réaction d’oxydation du nickel en fonction de la température, pour une
mole de dioxygene, en se placant dans 1’approximation d’ELLINGHAM. Tracer le
diagramme correspondant au nickel sur cet intervalle de température.

4. Quelles sont les conséquences d’une augmentation de température a pression cons-
tante, puis d’une augmentation de pression a température constante, sur cet équilibre ?
(justifier qualitativement la réponse)

5. Sur le méme graphique tracer le graphe de RT In[p(O,)/p°] en fonction de la tem-
pérature, pour les deux pressions partielles suivantes : p(O;) = 0,2 bar et 1070 bar,
avec p° = 1 bar.
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6. En utilisant I’affinité chimique, retrouver les domaines d’existence du métal et de
I’oxyde sur le diagramme d’ELLINGHAM, pour une pression partielle de dioxygene

de 10710 par.
AG® /kd.mol !
I:F{'ﬂn(p(Oz)/p")
300 —

2000 TK

-300

Figure 7.14 — Diagramme d’ELLINGHAM de I'argent

7. Evaluer, en utilisant la figure précédente :

a) pour I’argent, la température d’équilibre d’oxydation dans I’air;

b) pour le nickel, la pression de dioxygene a I’équilibre, appelée pression de corro-
sion, a 1600 K. (Il est rappelé que I’air, sous une pression d’un bar et a la température
de 298 K, renferme 20 % de dioxygene.)

8. Expliquer pourquoi la plupart des métaux subissent dans I’air une oxydation a
la température ambiante. Dans quel domaine de pression de dioxygene devrait-on

opérer pour que le nickel ne soit pas oxydé a 1000 K ?

9. Ces métaux subissant I’oxydation dans I’air doivent en étre protégés. Citer deux

méthodes usuelles pour éviter ce phénomene.

Données a 298 K :

Espece chimique | NiO(s) Ni(s) Oa(g) Ag(s) AgyO(s)
AH® /KJ-mol™' | —244.6 -31,0
§2 /3K Lmol~! | 38,0 299 2052 42,5 1213

Température de fusion du nickel : Ty = 1725 K ; enthalpie standard de fusion du
nickel : AgsH° (Ni) = 17,6 kJ-mol~'. R= 8,314 J.K~!-mol !
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7.6 Elaboration du magnésium par réduction de I'oxyde de
magnésium (x %)
Le magnésium n’existe pas a I’état libre dans la nature mais 1I’abondance de ses com-
posés est telle qu’il occupe la huitieme place dans la lithosphere. La plus grande
partie du magnésium produite dans le monde est préparée par électrolyse du chlo-
rure de magnésium fondu. Le procédé électrolytique étant coliteux, la réduction de la
magnésie (oxyde de magnésium MgO) par voie thermique s’est développée. On s’in-
téresse dans ce probleme a la préparation du magnésium par le procédé Magnétherm
dans lequel I’oxyde de magnésium est réduit par le silicium.
Données : R = 8,314 J- K~!-mol~! (constante des gaz parfaits). Le domaine de tem-
pérature s’étend de 298 K a 2550 K. L’oxyde de magnésium reste toujours solide.

Especes chimiques | Mg Si SiO,
Trus | K 923 | 1700 | 1973
Tuap ! K 1380 | 2563 | > 2600
AfsH® /kJ-mol™' | 9,0 | 39,6 8,8

Dans un premier temps, ce probléme souhaite vérifier I’utilisation de 1’approximation
d’ELLINGHAM en admettant qu’un modele thermodynamique simplificateur est jugé
satisfaisant si les valeurs auxquelles il conduit ne s’écartent pas de plus de 5 % de
celles calculées sans approximation.

1.a On étudie la réaction :

Si(s) + O2(g) = Si0x(s) (D

Donner les expressions littérales générales de 1’enthalpie standard de réaction et de
I’entropie standard de réaction (AHy(T) et A.S7(T), aucun calcul n’est demandé).
On notera Tier la température de référence et C,, , les capacités thermiques molaires
standard a pression constante.

Etablir sans approximation 1’expression littérale donnant 1’enthalpie libre standard
AGS(T).

1.b Le tableau suivant regroupe les valeurs numériques des capacités thermiques mo-
laires standard a pression constante Cy ,, des entropies standard molaires Sy, et des
enthalpies standard de formation A¢H® a la température de référence Ti¢r = 298 K.

Especes chimiques | C; ,, /J- K "-mol™! | S5, /J-K "-mol~! | AtH° /kJ-mol ™!
Si(solide) 19,8 18,8 0
SiO;(solide) 44.6 41,5 —-910,7
0,(gaz) 204 205,0 0
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On supposera les capacités thermiques molaires standard a pression constante indé-
pendantes de la température sur le domaine étudié. Entre 298 K et 1700 K, vérifier
que I’écart entre 1’enthalpie standard de réaction A H; (T') calculée sans approxima-
tion et I’enthalpie standard de réaction A.Hy (Tr¢r) ne dépasse pas 5 %. Effectuer la
méme vérification pour I’entropie standard de réaction A;S (7). Donner I’expression
de I’enthalpie libre standard A;G;(T) en kJ.mol~! obtenue 2 partir de 1’approxima-
tion d’ ELLINGHAM. Dans la suite de I’exercice nous admettrons sans vérification que
cette approximation est valable sur tout le domaine de température étudié.

2.a Déterminer I’expression de 1’enthalpie libre standard A,G? (T') associée aux réac-
tions (2) et (3). On exprimera A;G; en kJ -mol~! et 7 en K. Entre 1700 K et 1973 K :

Si(¢) 4+ 02(g) = SiO; (s) ()
et entre 1973 K et 2550 K :
Si(4)) + O2(9) = SiO; (¢) (3)

On indique pour les réactions (4), (5) et (6) les expressions des enthalpies libres
standard A, G5 (T) avec A,G? en kJ-mol~! et T en K. Entre 298 K et 923 K :

2Mg(s) + O2(g) = 2 MgO (s) “4)
AGS = —1203,0 4 0,216.7.

Entre 923 K et 1380 K :

2Mg (¢) + 02(g) = 2 MgO (s) )
AGS = —1221,0 + 0,236.7.

Entre 1380 K et 2550 K :

2Mg(g) + 0O2(g) = 2 MgO (s) (6)
AGy = — 14930 + 0,433.T.

2.b. Représenter I’allure des droites A;G; = f(T) pour le domaine de température
compris entre 298 K et 2550 K.

2.c Justifier le signe de la pente observée pour le couple SiO;(s)/Si(s). Industrielle-
ment 1’opération de réduction de la magnésie par le silicium a lieu dans un four a la
température de 1773 K. On travaillera désormais a cette température.

3.a Ecrire I’équation-bilan de la réaction industrielle de réduction de I’oxyde de ma-
gnésium en magnésium par le silicium en précisant 1’état physique de chaque com-
posé.

3.b Exprimer puis calculer, a 1773 K, I’enthalpie libre standard de réaction A;G°. On
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considere les phases condensées non miscibles. Dans la suite, on note p la pression
partielle du magnésium et pgq sa valeur a I’équilibre.

3.c Exprimer la constante d’équilibre K° associée a cette réaction en fonction de la
pression partielle du magnésium a I’équilibre pgq et des activités des divers consti-
tuants. Calculer la valeur numérique de K° a 1773 K. En déduire pgg.

3.d Donner I’expression de I’ affinité chimique . en fonction de p et psq. Dans quelle

gamme de pression la réaction se produit-elle dans le sens souhaité ?

7.7 Obtention du mercure (CCP TSI 1999) (% %)

L’élément mercure Hg existe a 1’état naturel sous forme de sulfure mercurique HgS
appelé cinabre. L’obtention du mercure nécessite le grillage du sulfure mercurique
en présence de dioxygene pour former 1’oxyde mercurique HgO qui se décompose
facilement a chaud en mercure gazeux.

Données : Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits, le mercure est a 1’état liquide a
25 °C sous p° = 1 bar. Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J.-K~!-mol .

Espéces chimiques Hg(¢) | HgO(s) | O2(g)
S2 /J-K~1-mol~! 76,0 | 70,3 | 205,0
AvapH® 2298 K /kJ-mol ™ 58,1
Température d’ébullition sous p° /K | 630

La figure 7.15 représente les diagrammes d’ELLINGHAM donnant 1’enthalpie libre
standard de quelques réactions d’oxydation par le dioxygene, ramenées a une mole
de dioxygene gazeux.

1. Que représentent I’ordonnée a I’origine et le coefficient directeur d’une droite ?

Afin d’analyser la stabilité de 1’oxyde mercurique HgO, on étudie le diagramme as-
socié a la réaction

2Hg + O2(g) = 2 HgO

2. A T'aide du diagramme d’ELLINGHAM et du résultat de la question 1, prévoir
quelle est I’'influence d’une augmentation de température, a pression et composition
constantes sur 1’équilibre (1) :

2Hg(f) + 02(») = 2HgO(s) (D)

3. Comment expliquer un changement de coefficient directeur sur un diagramme
d’ELLINGHAM ? Calculer le coefficient directeur de la portion (a) et comparer au
graphe.
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4. Exprimer 1’affinité chimique de la réaction (1) en fonction de I’enthalpie libre
standard A,G°(T') de la réaction, de la pression po, en dioxygene et de la tempé-
rature 7. Peut-on obtenir du mercure Hg liquide par simple chauffage de HgO(s)
sous po, = 0,2 bar (pression en dioxygene dans I’air atmosphérique) ?

5. On souhaite obtenir du mercure Hg gazeux sous la pression partielle pyg = 1 bar.
En considérant la réaction

2Hg(® + 0O2(9) = 2HgO(s) (1)

montrer que cette obtention est possible par simple chauffage de HgO(s) au-dela
d’une température T, la pression en dioxygene étant toujours fixée a 0,2 bar.

Déterminer la valeur de Ty, en utilisant le graphe.

6. Le zinc qui est situé dans la méme colonne que le mercure n’est pas obtenu indus-
triellement par simple chauffage de son oxyde ZnO. En justifiant, préciser quel est le
probleme posé par I’obtention de Zn gazeux par simple chauffage de 1’oxyde ZnO.
On considérera pz, = 1 bar et po, = 0,2 bar.

7. 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 envisa-
geable ainsi que la phase sous laquelle se trouvera le zinc.

100 °
@
0+ E ZnO/Zn
| Mg
-100 ./ HgO/Zn .
200
‘g i
= -300
~ 1 COZ/ C
O -400
o

-500 FM/ )
-600 ~
] AO /7Zn

-700

CO/C

v

T T T T T T T T T 1
0 500 1000 1500 2000 2500
T/K F,: fusion du métal
E\1 : ébullition du métal

Figure 7.15 — Diagramme d’ELLINGHAM pour le mercure, le zinc et le carbone
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7.8 Les oxydes de carbone en pyrométallurgie (CCP TSI 2005)
(k)

1. Rappeler ce qu’est un diagramme d’ELLINGHAM, quelle est I’approximation faite
dans ces diagrammes ?

La figure 7.16 indique les droites d’ELLINGHAM relatives aux couples :
CO(g)/C(s), CO2(g)/C(s) et CO(g)/CO(g).

AGP /kJ.mol
v mo 400 800 1200 TK

-100

-200 —+

-300 -

-400

-500 —+

Figure 7.16 — Diagramme d’ELLINGHAM de CO(g)/C(s), CO,(g)/C(s) et CO,(g)/CO(Qq)

2. En raisonnant sur leur pente, attribuer aux segments de droite 1, 2, 3 de la figure
précédente les couples associés.

3. Etablir le diagramme d’ELLINGHAM du carbone et ses oxydes en ne gardant que
les segments de droite ayant physiquement un sens. Dans chacun des trois domaines
du plan ainsi délimités, quelle est I’espece majoritaire ou existante ?

4. Tracer sur le diagramme précédent le diagramme d’ ELLINGHAM relatif au couple
CuO(s)/Cu(s) dans I’intervalle de température 300 K—-1300 K (par souci de simplifi-
cation, la formation de 1’oxyde Cu,O est ignorée ici).
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5. Montrer qu’a température ambiante (293 K) sous 1 bar, le cuivre s’oxyde a I’air.
6. Parfois en chauffant, a partir d’une certaine température, la couche d’oxyde dispa-
rait. Expliquer pourquoi. Est-ce le cas pour le cuivre dans I’intervalle de température
considéré, soit 300 K-1300 K ?

7. Le cuivre semble étre le premier métal qui ait été produit a partir de son minerai,
vraisemblablement des le sixieéme millénaire avant J.-C. au Moyen Orient.
Déterminer, en fonction de la température atteinte, les produits obtenus lorsqu’on
chauffe de I’oxyde de cuivre(Il), CuO, en présence de carbone.

8. Que se passe-t-il si on refroidit jusqu’a 500 K les produits obtenus dans les condi-
tions précédentes ?

Données :

T =298 K Cu(s) | CuO(s) | Oa(g)
AsH° /kJ-mol™" | 0 —157,3 |0
Se /TK 'mol~! | 33,2 | 42,6 205,2

Température de fusion de Cu(s) : 1356 K. Température de fusion de CuO(s) : 1599 K.
R=8,31JK lmol!.

7.9 Elaboration du titane (Mines-Ponts PSI 2001) (x%)

A résoudre sans calculatrice (grandeurs numériques approchées).
Données :

Especes chimiques | O2(g) | Cla(g) | C(gr.) | TiOy(s) | TiCls(g) | Ti(x) | CO(g)
AvapH® / kJ-mol ™! —900 —750 —100
A\ J-K'-mol~! 200 200 10 50 350 30 200

Pour obtenir le titane métal, il faut réduire le dioxyde de titane. Un réducteur tres
utilisé en sidérurgie est le carbone graphite (coke), noté (gr.).

1. Tracer I’allure du diagramme d’ELLINGHAM entre 0 et 2500 K pour les couples
TiO,(s)/Ti et CO(g)/C(gr.).

Ecrire la réaction de réduction de TiO» par le carbone graphite. Montrer que cette
réaction n’est possible qu’a tres haute température.

En fait, on ne fait pas comme cela car a ces températures il y a formation de carbures
de titane qui empoisonnent le titane. On passe donc par un intermédiaire qui est le
tétrachlorure de titane TiCly que 1’on prépare par attaque du minerai. Une méthode de
passage de TiO, a TiCly consisterait en la chloration directe de TiO, (réaction (1)) :

TiO,(s) + 2Ch(x = TiCli(® + O (.
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2. A Iaide des valeurs numériques, calculer A:GS(T) et montrer qu’il est nécessaire
d’opérer a plus de 1800 K pour obtenir une réaction totale (K° > 10). On donne
RIn10 =20J-K '-mol".

En fait cette réaction est utilisée dans le sens inverse pour régénérer I’oxyde a partir
du chlorure dans le procédé d’obtention du dioxyde de titane au dichlore. En pratique
I’oxyde est mélangé a du coke (environ 100 a 450 kg par tonne de minerai) vers 800
— 1000 °C selon le bilan (réaction (2)) :

TiOp(s) + 2Ch(g) + 2C(gr) = TiCly (g) + 2CO (g).

Puis TiCly(g) est condensé sous forme liquide et purifié par distillation fractionnée.
3. Calculer A;G5(T') et montrer que dans I’intervalle de température considéré la ré-
action est thermodynamiquement possible.

On envisage ensuite une réduction métallurgique de TiCly. On donne le diagramme
de I’enthalpie libre standard de la réaction :

1 1
-M + Ch(g) =  -MCly
a a

en fonction de la température (diagramme d’ ELLINGHAM des chlorures) des couples
suivants : TiCl4/Ti, MgCl,/Mg et NaCl/Na. F et E désignent respectivement les tem-
pératures de fusion et d’ébullition des chlorures métalliques, f et e désignent respec-
tivement les températures de fusion et d’ébullition des métaux.

AG °(kJ.mol )

500 1000 1500 2000
| | |

I I I I T/K

=200 T TiCly/Ti

MgCl,/Mg

-4007 NaCl/Na

-800 1

Figure 7.17 — Diagramme d’ELLINGHAM pour le dichore réactif oxydant et les métaux Ti, Mg
et Na
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4. En transposant au cas des chlorures les connaissances acquises dans le cadre des
diagrammes d’ELLINGHAM des oxydes, montrer que le magnésium et le sodium
peuvent étre utilisés pour la réduction du tétrachlorure de titane. Ecrire les réactions
de formation des trois chlorures. En déduire les réactions de réduction de TiCly soit
par Mg (procédé KROLL), soit par Na (procédé HUNTER)

7.10 Réduction du trioxyde de tungsténe par le dihydrogene
(d’apres Centrale TSI 2003) (*% %)

Le diagramme d’ELLINGHAM du tungsteéne fait intervenir les équilibres suivants :

2Wi002 (s) + 0O3(g) = 20 WO3 (s) réaction (1)
? W4011 () + O2(g) = g Wi0029 (8) réaction (2)
% WO, (s) + 0O2(g) = % W401; (s) réaction (3)
W) + 02(g) = WO, (s) réaction (4)

dont les enthalpies libres standard de réaction sont données par les expressions linéa-
risées suivantes (en kJ-mol 1) :

AG; = — 620,78 + 267,47.107>.T
AGS = — 668,24 + 307,32.107°.T
AGS = — 530,41 + 146,57.107°.T
AG, = — 584,76 + 175,04.107°.T

1. Généralités sur les diagrammes d’ELLINGHAM

1.a Quelle condition doivent respecter les équations steechiométriques des réactions
étudiées ?

1.b En quoi consiste 1’approximation d’ELLINGHAM ?

2. Réduction par le dihydrogene

L’équilibre :

2Hy (g0 + O2(g) = 2 H,0 (g) réaction (5)
est caractérisé par I’enthalpie libre standard de réaction (toujours en kJ-mol~!) :

AG: = — 495,84 + 111,94.1073.T.
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Les droites d’ELLINGHAM sont représentées a la figure 7.18.

-280
-320
-360

-400

AG® / I.mol

-480

T T T T T T T T T T T T T 1
500 600 700 800 900 1000 1100 1200
T/K

Figure 7.18 — Diagramme d’ELLINGHAM partiel du tungsténe

2.a Dans quelles conditions de pression et de température est-il a priori possible de
réduire les oxydes de tungstene par le dihydrogene ?

2.b Dans les équations des réductions successives des oxydes de tungstene par le di-
hydrogene écrites avec le méme nombre stoechiométrique égal a 1 (nombre stoechio-
métrique arithmétique) devant H, et H,O, déterminer les nombres stoechiométriques
o; et B; des oxydes de tungstene :

as WO3 (s) + Ha(g) = Bs Wi10029 (s) + H0(g) (6)
a7 Wi0029 (s) + Ha(g) = B W4O11 () + Hx0(g) (7)
ag W4011 (s) + Ha(g) = Bs WOz (s) + Hy0(g) (8)
0o WO (s) + Ha(g) = BoW(s) + HO(g )

2.c Déterminer les expressions des enthalpies libres standard des réactions (i) A.G?
avec i de 6 2 9, en fonction de la température.

3. La variance

3.a Définir la variance d’un systeme en équilibre et la calculer lorsqu’un seul des
équilibres précédents (6) a (9) est établi.

3.b Ces équilibres sont-ils sensibles a une modification de la pression totale p ?
Conclure.

3.c A température fixée, ces équilibres peuvent-ils étre simultanés ? Combien de
phases solides peuvent coexister ?
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4. Tracer sur un diagramme les droites log(K7) = f(1/T) (log : logarithme décimal)
pour les équilibres (6) a (9).
5. Si on introduit dans un réacteur initialement vide, les oxydes WOs3(s) et W1gO»9(s),
de la vapeur d’eau et du dihydrogene de telle sorte que le produit (ou quotient) de
réaction IT défini par :
= PHo
PH,

ait constamment une valeur supérieure a celle qu’il doit avoir si 1’équilibre (6) est
réalisé a la température 7', quel est le signe de I’affinité chimique du systéme vis-a-
vis de la réaction (6) ? Que se passe-t-il alors ? Quel est I’oxyde stable ?

6. Attribuer une espece stable a chacun des domaines délimités par les droites du
diagramme tracé a la question 4. Montrer qu'un des oxydes se dismute. Lequel ?
Ecrire la réaction de dismutation. Sans calcul, corriger le diagramme dans cette partie
en tracant approximativement une demi-droite supplémentaire et en rayant les parties
devenues inutiles.

7. La réduction d’un minerai contenant 1’oxyde WOs3(s) par le dihydrogeéne s’ opere
généralement vers 750 K. Décrire les différentes étapes du processus. Comment va-
rie le rapport de la pression partielle d’eau a la pression partielle de dihydrogene
au fur et a mesure de I’introduction du dihydrogéne (seule une étude qualitative est
demandée).

7.11 Etude thermodynamique de la métallurgie du silicium
(d’apres Polytechnique PC 2002) (%% %)

On se propose d’expliquer les conditions choisies industriellement pour la production

du silicium. Celle-ci met en ceuvre la réduction de la silice par le carbone, dans un

four électrique a arc, a une température de 1’ordre de 1700 °C.

La difficulté principale tient a ce que 1’on doit éviter la formation de carbure de sili-

cium SiC, ce qui conduit a traiter dans le four un mélange dosé de sable (SiO;) et de

coke (carbone).

Données : Trys(S1) = 1410 °C; T (Si) = 2355 °C.

1. Utilisation du diagramme d’ELLINGHAM

1.a Rappeler en quoi consiste I’approximation d’ELLINGHAM.

1.b Considérant le diagramme d’ELLINGAM du silicium et du carbone, représenté
sur la figure 7.19, justifier le choix du carbone comme réducteur. Trouver le domaine
de température utilisable.

1.c Expliquer simplement pourquoi les segments (1) et (2) d’une part, (3) d’autre part
ont des pentes de signe contraire. Interpréter physiquement le changement de pente
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au point A.
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Figure 7.19 — Diagramme d’ELLINGHAM pour le silicium

Sachant que I’augmentation de la pente est voisine de 30 J-mol~!-K~!, en déduire
une estimation de la variation d’enthalpie A;H°(S1) de la transformation mise en jeu.
Sous quelle forme physique récupere-t-on le silicium par ce procédé ?

1.d Les équations des segments (2) et (3) sont respectivement :
2)  AG5 = —907000 + 213.T / J-mol ™!

(3)  AG; = —221000 — 179.T / J-mol~ .

Montrer que la réduction de la silice par le carbone est endothermique.

2. Limitation de la quantité de carbone

Pour obtenir les renseignements nécessaires a la métallurgie du silicium, nous allons
utiliser les diagrammmes de stabilité thermodynamique : ils permettent de détermi-
ner les phases stables en présence d’une phase gazeuse. Nous choisissons comme

réducteur gazeux le monoxyde de carbone, produit d’oxydation du carbone a haute
température.

A titre d’exemple, la figure 7.20 représente le diagramme de stabilité du systéme Al-
C-0 a 1500 K : il comporte trois segments séparant le plan en plusieurs domaines
correspondant aux solides stables en présence d’une phase gazeuse dont la composi-
tion est donnée par I’abscisse graduée en log(pcp) ol o est le rapport de la pression
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partielle en monoxyde de carbone a la pression de référence p° = 1 bar et I’ordonnée
graduée en log(pco,)-

log(pe,,, ©)

log(p., ®)

Figure 7.20 — Diagramme de stabilité thermodynamique du systéme Al-C-O a 1500 K

La pente du segment est liée aux nombres steechiométriques apparaissant dans 1’équa-
tion-bilan de I’équilibre relatif aux deux especes envisagées. La frontiere entre Al,Os
et Al, de pente 1, correspond ainsi a 1’équation :

ALOs(s) + 3CO(g = 2Al(s) + 3COs(g).

On ne peut, dans le procédé industriel de production du silicium, maintenir la tempé-
rature dans le four a la valeur désirée par combustion d’un exces de carbone. 1l faut
tenir compte en effet du risque de formation de SiC.

La figure 7.21 montre le diagramme de stabilité thermodynamique du systeme Si-C-
O respectivement a 1500 K. Les solides envisagés sont Si, SiO, et SiC en présence
de la phase gazeuse CO, CO,.

2.a Déterminer les pentes des trois segments connaissant les coordonnées du point

triple a 1500 K (log(pco) = —4,9 et log(pco,) = —10,8) et les coordonnées des
trois autres points :

Couple 2 1500 K | SiO, /Si | SiO, / SiC | SiC/Si
log(ﬁCO) *870 7270 7675
log(pco,) —13,9 —6,9 —14.,0
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En déduire les équations des équilibres chimiques correspondant aux trois frontieres.
2.b Quelle est la valeur de la variance du systéme au point triple ?

2.c Donner une valeur approchée de la constante d’équilibre relative a la réduction de
la silice en silicium par le monoxyde de carbone a 1500 K.

2.d Déduire des données précédentes les raisons d’une limitation impérative de la
quantité de carbone dans le procédé industriel d’élaboration du silicium.
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Figure 7.21 — Diagramme de stabilité thermodynamique du systéme Si-C-O a 1500 K



Chapitre 8

Oxydoréduction
Diagrammes potentiel-pH

Nous avons étudié en premiere année les réactions chimiques engageant un
échange de proton H' (équilibres acido-basiques) et les réactions chimiques enga-
geant un échange électronique (équilibres d’oxydoréduction). Il est possible d’éta-
blir pour les couples acido-basiques des diagrammes de prédominance (gradués en
pH) témoignant de I’espece acido-basique majoritaire.

Les formes solubles (réduite ou oxydée) de couples oxydant-réducteur peuvent
étre placées de facon analogue sur des diagrammes de prédominance (gradués en
potentiel E). L’étude de systemes chimiques engagés a la fois dans des couples
acido-basiques et dans des couples oxydant-réducteur est réalisée en utilisant une
représentation a deux dimensions. Il s’agit alors de diagrammes potentiel-pH (dia-
grammes E—pH) ou diagrammes de POURBAIX.

Nous introduirons prioritairement dans ce chapitre 1’'usage de raisonnements
et de grandeurs thermodynamiques appliqués aux réactions d’oxydoréduction.
Nous indiquerons en particulier la relation liant I’affinité chimique .7 d’une ré-
action d’oxydoréduction engageant les couples oxydant-réducteur Ox;/Red; et
Ox;/Red, a la force électromotrice d’une pile engageant les mémes couples
oxydant-réducteur dans des conditions de concentrations identiques. Le tracé de
diagrammes E—pH sera alors présenté, dans le cas particulier de 1’eau et de sys-
teémes chimiques engageant le fer (aux nombres d’oxydation 0, +II et +III). Les
diagrammes concernant le zinc et le cuivre seront aussi développés. Une générali-
sation sera enfin fournie en considérant le tracé de diagrammes E —pL.
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1 Thermochimie appliquée aux réactions
d’oxydoréduction

1.1 Potentiel de GALVANI et potentiel électrochimique
a) Existence du potentiel de GALVANI

Une électrode est un systeme polyphasé constitué de deux phases conductrices
mises en contact et pouvant étre siege d’un transfert de charge. Ces deux phases
different par la nature des porteurs de charge : dans une phase la conduction est as-
surée par les €lectrons (c’est en général un conducteur métallique) et dans 1’autre
phase la conduction est assurée par des ions (électrolyte). Dans le cadre de ce cours
le conducteur ionique est une solution aqueuse contenant des ions susceptibles de se
déplacer. Notons cependant que le conducteur ionique peut résulter de la fusion d’un
électrolyte solide (chlorure de sodium NaCl fondu) et qu’il existe des électrolytes
solides.
Un échange électronique que nous situerons dans la suite par souci de simplification
a I’interface métal/solution est réalisé a I’intérieur d’une fine couche de liquide entou-
rant le conducteur métallique. A I’intérieur de ce volume de solution, la répartition
des ions n’est pas uniforme et le potentiel électrique ¢ varie fortement. Plusieurs
modeles cherchent a expliquer les phénomenes ayant lieu a ’intérieur de cette fine
couche de liquide entourant le conducteur métallique (modele de HELMHOLTZ, mo-
dele de GOUY-CHAPMAN) mais dépassent le cadre de ce cours. Considérons le cas
d’une électrode de premiere espece constituée par un métal M(s) trempant dans une
solution aqueuse de son cation M"". Deux processus d’oxydoréduction sont alors
susceptibles de se produire :
e les atomes métalliques M(s) se dissolvent dans I’eau sous forme M"" en cédant n
¢électrons sur le métal solide non dissous ;
e les cations M"" captent n électrons au voisinage de 1’interface métal/solution et se
déposent sur le métal solide.
Les deux processus ont lieu simultanément jusqu’a aboutir a une situation d’équi-
libre :
M (s) = M + ne.

Lorsque I’équilibre est établi, une différence de potentiel existe entre la solution et
le conducteur métallique. Cette différence de potentiel est notée A@ = @y — @5 avec
oy potentiel du conducteur métallique et @5 potentiel de la solution. Les grandeurs
¢ sont qualifiées de potentiel de GALVANI. Notons que la différence de potentiel de
GALVANI observée entre un conducteur métallique et une solution aqueuse est sou-
vent appelée potentiel de NERNST. Sa valeur se confond en absence de considéra-
tions cinétiques particulieres avec la valeur fournie par I’équation de NERNST (a une
constante additive pres). Notons qu’une différence de potentiel notée A9 = ¢s — Py
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peut apparaitre entre deux solutions (séparées, par exemple, par un pont salin ou par
une membrane semi-perméable), il s’agit toujours d’un potentiel de GALVANTI quali-
fié dans ce cas de potentiel de diffusion ou encore de potentiel de jonction.

Conclusion. De fagon générale, retenons que dés qu’un équilibre d’oxydoréduc-
tion est réalisé sur une é€lectrode, une différence de potentiel A¢ existe entre le
conducteur métallique et la solution (ceci reste vrai dans le cas des électrodes
de deuxieme et de troisieme espece). Cette différence de potentiel A¢ entre deux
phases différentes n’est pas mesurable expérimentalement.

b) Potentiel électrochimique, condition d’équilibre électrochimique

Prise en compte du travail électrique. Le potentiel électrochimique caractérise
I’état thermodynamique d’une espece chargée. Envisageons d’un point de vue ther-
modynamique 1’existence de 1’équilibre :

M (s) = M + ne.
A I’occasion d’une évolution monotherme monobare, I’ inégalité :
dG < 6Wélec

est vérifiée, dG désigne la différentielle de la fonction enthalpie libre et § Wgje. cor-
respond au travail élémentaire échangé avec le milieu extérieur. La différentielle dG
s’exprime en fonction du potentiel chimique de chacune des espéces i participant a
I’équilibre selon :

dG = Z.uidni = (Mapr+ + bl g — piar) d&

en introduisant un avancement infinitésimal d€ pour la réaction d’oxydation de M(s)
en cation M"*. Notons dans cette expression que -y désigne le potentiel chimique
de I’électron sur le conducteur M, L+ le potentiel chimique de 1’espece cationique
M"* en solution et ty le potentiel chimique du métal solide M(s). Le travail élémen-
taire échangé avec le milieu extérieur est estimé par le travail résultant d’un transport
des charges électriques de I’infini (ol le potentiel électrique appliqué est nul) au po-
tentiel ¢s (potentiel électrique en solution) pour les ions et au potentiel @y (potentiel
électrique du conducteur métallique) pour les électrons. Ainsi dans le cas étudié :

5Wélec - 5Wélec (Mn+) + 5‘/Vélec (e_) = _ané ((PS - 0) - (_an§> (‘PM - 0)

avec F constante de FARADAY. Rappelons que F désigne la charge électrique d’une
mole d’électrons (F ~ 96500 C-mol~!).
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11 vient alors :

OWetee = ané (¢M - ¢S)

Lorsque I’équilibre électrochimique est effectivement réalisé a la surface du conduc-
teur métallique, 1’égalité dG = W, est vérifiée, et par conséquent :

nFd& (om — 9s) = (Lyp+ +nple- pr — pr) d&

ou apres simplification et réorganisation :
Mg +nF @5 +n (Ue- pr — Fur) = U relation (1)

Définition

On appelle potentiel électrochimique d’une espece chargée i la grandeur défi-
nie par l; = U; +z;F ¢;. ; désigne le potentiel chimique de 1’espece i, z; est le
nombre de charge de I’ion (en unités de charge élémentaire), F désigne toujours
la constante de FARADAY et ¢; est le potentiel électrique du milieu contenant
I’espece chargée i.

Remarque. Pour une espéce non chargée (comme le métal M dans I’exemple fourni),
le potentiel chimique se confond avec le potentiel électrochimique : Ly = .

Condition d’équilibre électrochimique. La condition d’équilibre électrochimique
s’écrit pour la réaction :

M (s) = M"™ + ne”

sous la forme :
.ﬁM = .’]M’”r +n.ae* .

Le potentiel électrochimique est une extension aux especes chargées de la notion
de potentiel chimique défini pour les especes électriquement neutres. La condition
d’équilibre électrochimique est analogue a la condition d’équilibre chimique pour les
systémes neutres, il suffit de prendre garde a substituer le potentiel électrochimique
au potentiel chimique.

Rappelons que pour une réaction chimique, une condition d’équilibre peut s’écrire en
réalisant une somme sur les substances figurant dans 1’équation-bilan sous la forme :

AG =Y vip; =0.
i
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Notons que dans cette somme les nombres v; sont des nombres stoechiométriques
algébriques. La grandeur A;G est I’enthalpie libre de réaction associée a I’équation-
bilan étudiée. De facon analogue, la condition d’équilibre électrochimique a la sur-
face d’une électrode peut s’écrire sous la forme :

Aré = Zv,-ﬁi =0
i

avec une nouvelle fois v; nombres stoechiométriques algébriques. Dans ce cas, la
grandeur A;G (généralisation de la fonction A;G aux réactions électrochimiques) est
une enthalpie libre de réaction électrochimique.

c) Jonctions électriques et électrochimiques

Considérons dans un premier cas deux métaux en contact dont I’interface peut étre
traversée par des électrons. Le premier métal (noté M;) posseéde un potentiel noté ¢y,
et de facon symétrique le deuxieme métal (noté M,) posséde un potentiel noté ¢,.
A 1’équilibre électrochimique le potentiel électrochimique d’un électron est le méme
dans les deux métaux. Cette égalité conduit a la relation :

“677M1 7F¢1 = uef,Mz 7F¢2

ou encore : ,u IJ
e ,M, — Me .M
¢2 - (Pl - f
qui est une grandeur constante (Ue- y, €t Ue- p, d€signent respectivement le potentiel
chimique de I’électron dans le métal 1 et dans le métal 2). La différence de potentiel
¢ — ¢ entre deux phases métalliques est appelée ddp de contact ou encore ddp gal-
vanique. Dans certains cas (piles), il est nécessaire d’isoler deux compartiments tout
en assurant une circulation ionique entre les deux compartiments. On utilise alors en
pratique un pont salin généralement constitué d’une solution gélifiée de chlorure de
potassium (K*, CI7) ou de nitrate de potassium (K*,NO3). Ce pont a la propriété
de n’occasionner qu’une différence de potentiel tres faible. Dans la suite, les diffé-
rences de potentiel consécutives a la présence de jonctions électrochimiques (type
pont salin) seront négligées.

d) Expression thermodynamique de la différence de potentiel métal/solution

En reprenant le cas du conducteur M(s) au contact des ions M"*, il est désormais
possible d’exprimer la différence de potentiel @p; — ¢s en fonction de potentiels chi-
miques par :

Mgt + 1o~y — Uy

Oy — ¢s = F
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Cette relation a été établie pour le couple oxydant-réducteur particulier de la forme
M™ /M(s) mais il est correct de généraliser le raisonnement a tout autre couple
oxydant-réducteur sous la forme :

x+n e~ M — e
¢M_¢S:H0 He— pr— HRed
nkF

ou Ox et Red désignent les formes oxydée et réduite d’un couple oxydant-réducteur,
n indique toujours le nombre d’électrons échangé dans la demi-équation d’oxydoré-
duction relative au couple étudié et écrite sous la forme :

Ox 4+ ne” = Red

M désigne le conducteur métallique a la surface duquel a lieu la réaction d’échange
électronique. Un cas particulier retient I’attention : il s’agit du couple oxydant-réduc-
teur H"/H,(g) engagé dans 1’électrode standard a hydrogene. Lorsque 1’équilibre :

H, (g) = 2H" + 2e”

estréalisé a la surface d’une électrode de platine, le potentiel est fourni par la relation :

_ 2Ug+ +2Ue— pe— UH,

Opt — Os F

Dans le cas ou les participants sont dans leur état standard respectif,, il vient :

2p + 20 po— B, Me e
P — Ps = Ta =7

puisque par convention on pose iy, = 2{7. quelle que soit la température.

1.2 Force électromotrice d’'une pile et potentiel d’oxydoréduc-
tion. Affinité chimique

a) Définitions, structure d’une pile (rappels)

Pile et demi-pile. Une pile est un dispositif chimique susceptible de fournir de 1’éner-
gie électrique (circulation d’électrons) a un circuit extérieur. Elle est constituée de
deux cellules distinctes dont la communication est assurée par une circulation d’ions
(pont ionique ou pont salin). Chaque cellule, appelée demi-pile, contient les deux
membres d’un couple oxydant-réducteur.

Electrodes, schématisation d’une pile. Une électrode est un systeme constitué de
deux phases en contact pouvant étre le siege d’un transfert de charge (d’une phase
vers I’autre). La séparation entre ces deux phases (qui correspond physiquement a
une surface dans ’espace) est notée conventionnellement par un trait |. Ces deux
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phases différent par la nature des porteurs de charge : dans une phase la conduction
est assurée en général par les électrons (c’est trés souvent un métal, ce peut aussi étre
du graphite qui est un conducteur), dans I’autre phase la conduction est assurée par
des ions; il s’agit donc d’un électrolyte. C’est le conducteur électronique qui est en

contact avec 1’extérieur, il constitue alors une des bornes de la pile.
Définition

Lorsque la réaction de transfert d’électron a I’interface entre les deux phases cor-
respond a une réduction, 1’électrode est qualifiée de cathode. Lorsque la réaction
de transfert d’électron a I’interface entre les deux phases correspond a une oxy-
dation, I’électrode est qualifiée d’anode.

Une pile est la réunion de deux électrodes (ou demi-piles). L’électrolyte de chaque
électrode est a priori différent et n’a pas a étre mélangé. Pour assurer la séparation
tout en assurant le contact électrique, on utilise un pont salin ot il existe des ions
mais la nature du milieu (gel ou verre poreux) empéche le mélange par convection.

Ce pont salin est représenté symboliquement par ::. Il existe des piles, qualifiées de
piles sans jonction, ou cette séparation n’est pas nécessaire.

b) Expression thermodynamique du potentiel d’oxydoréduction

L’équation de NERNST relative au couple oxydant-réducteur noté Ox/Red fournit
I’expression de la force électromotrice d’une pile mesurée par un voltmetre dont le
pole négatif est relié a une électrode standard a hydrogene et le pdle positif a une
demi-pile contenant le couple oxydant-réducteur étudié (en absence de considéra-
tions cinétiques). Nous supposons ici que les formes Ox et Red sont présentes en
solution, ce qui légitime 1’ utilisation d’un conducteur métallique en platine. La force
électromotrice mesurée correspond a la pile :

(1) Pt | H",Hy (g): Ox,Red| Pt 2)

Les fils électriques sont constitués de cuivre. Précisons par un indice 2 les éléments de
la demi-pile engageant le couple Ox, Red et par un indice 1 les éléments de 1’électrode
standard a hydrogene. Le fil de cuivre reliant la demi-pile 2 au voltmetre est noté Cu,2
tandis que le fil de cuivre relié a 1’électrode standard a hydrogene est noté Cu,1. La
différence de potentiel observée prend la forme :

AE = (@cu2 — Opt, 2) + (@, 2 — Pso12) + (@sol2 — Psoln)
— (¢pe, 1 — Psor1) — (dcu1 — Ppe, 1)

La force électromotrice mesurée a courant nul est occasionnée non seulement par les
forts gradients de potentiel localisés notamment entre les conducteurs métalliques et
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les solutions contenues dans chacune des demi-piles mais aussi par une différence de
potentiel inhérente a la présence du pont salin (potentiel de jonction liquide). Nous
avons souligné précédemment qu’une premiere approximation permet de négliger le
terme correspondant au potentiel de jonction liquide devant les termes correspondant
notamment aux différences de potentiel métal/solution. Dans ces conditions :

AE = (¢cu2 — Opt,2) + (dp, 2 — Ps012) — (O, 1 — Psol1) — (@cu,1 — Ppe, 1)
11 vient donc :

He— cu,2 — He— pt2 + Hox +n.ue*,Pt,2 — HRed . Ue— Pi1 . He— cu,1 — He—pt
F nk F F

AE =

c’est-a-dire :
Hox — HRed

nF
en considérant que Ue- pro2 = Ue— pr1 €t Ue— cu2 = Me—, cu,1 (I6e mEme métal est utilisé
dans chacun des deux cas). Cette valeur est confondue avec le potentiel d’oxydo-
réduction relatif au couple Ox/Red : Eqy/geq dont I’expression thermochimique est
donnée par :

AE —

Hox — URed
nF
Dans les conditions standard cette relation prend la forme :

o nuox(T)_:uoe (T)
EOx/Red<T) =0 nF Red :

EOx/Red =

Cette relation est généralisable aux équilibres électrochimiques pour lesquels le con-
ducteur métallique participe a 1’échange électronique.

c) Etablissement de la loi des potentiels de NERNST

Considérons une électrode siege de 1’équilibre électrochimique :
Red = Ox + ne .

Le conducteur métallique a la surface duquel a lieu I’échange électronique est noté
M. Les potentiels chimiques oy et Ug.q sont explicités. Leur expression dépend de
I’état physique des constituants (voir chapitre potentiel chimique). Nous accepterons
ici une forme générale du potentiel chimique sous la forme :

Ui = [,L;)(T) +RT Ing;

avec a; activité du constituant i. Dans ces conditions :

HBX(T) — ,u;;ed(T) RT aox o RT aox
E = —1 =F T)+—1
Ox/Red nF + nF n ARed OX/Red( )+ nF n ARed
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Si des nombres steechiométriques interviennent dans la demi-équation d’oxydoréduc-
tion :
o Red = BOx + ne”

le potentiel s’exprime par :

Blios — hired _ Bu§(T) — aptg,,(T)  RT ( ab,
EOx Red — - +— In
/ nF nF nF ag,

ce qui donne :

RT [ db

Eox/red = Epyjrea(T) + —Fin a%

d) Cas de la pile DANIELL

Nous avons vu, en premiere année, que la pile DANIELL est constituée de deux demi-
piles engageant les couples Zn>*/Zn(s) et Cu>*/Cu(s). La représentation schématique
de la pile est :

Zn (s) | Zn*" i Cu®*T | Cu (s).

Le circuit extérieur est reli€é a un voltmetre par I’intermédiaire de fils de cuivre. La
pile est représentée a la figure 8.1.

—O
Cu
pont salin
)»

Zn2+——> B B Cll2+

7Zn

Figure 8.1 — Représentation schématique de la pile DANIELL

Le pont salin est constitué d’un gel (agar-agar) saturé par une solution ionique type
nitrate de potassium (K*,NO; ) ou chlorure de potassium (K*,C17). Expérimenta-
lement une différence de potentiel est observée entre les deux bornes de la pile, le
cuivre constitue le pdle positif tandis que le zinc constitue le pdle négatif. La force
électromotrice mesurée a courant nul est occasionnée non seulement par les forts
gradients de potentiel localisés notamment entre les conducteurs métalliques et les
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solutions contenues dans chacune des demi-piles mais aussi par une différence de
potentiel inhérente a la présence du pont salin (potentiel de jonction liquide que nous
négligerons en premiere approximation). La force électromotrice est exprimée par :

AE = ¢cy,1 — Pcup = (¢Cu,1 — g1, Cu2+> + (¢sol,Cu2+ - ¢sol,2n2+>
- (¢Zn - ¢sol,2n2+) — (@cu2 — 0zn)

ou @cy,1 et Pcy 2 désignent les potentiels électriques des conducteurs métalliques en
cuivre reliés respectivement a la demi-pile Cu?*/Cu(s) et a la demi-pile Zn(s)/Zn>*.
Les potentiels @, o2+ et @y, 7,2+ désignent les potentiels €lectriques des solutions
contenant les ions Cu?>* d’une part et les ions Zn>* d’autre part.

Le terme @y, 2+ — Pyo1 zn2+ €St le potentiel de jonction liquide, sa contribution est
négligée (voir plus haut). Un calcul analogue a celui mené sur la pile :

Pt | H",H, () :i; Ox,Red | Pt

montre que la différence de potentiel AE s’exprime comme la différence des poten-
tiels d’oxydoréduction fournis par la relation de NERNST :

AE = ECu2+/Cu - Ezn2+/zn.

Rappelons que le potentiel d’oxydoréduction est une grandeur thermodynamique
associée a un couple oxydant-réducteur et qui fournit le potentiel d’équilibre d’une
électrode en absence de contraintes cinétiques particulieres. Ainsi la force électromo-
trice mesurée par le voltmetre s’exprime en fonction des potentiels chimiques par la
relation :

Ucy2+ — Ucu — Uz + Uzn

2F
en utilisant I’expression thermochimique du potentiel d’oxydoréduction explicitée
précédemment.

AE —

e) Affinité chimique

Exprimons dans ce dernier cas I’affinité chimique 2/ associée a 1’équation de pile.
Cette équation qui est la somme des réactions susceptibles d’intervenir a ’anode et a
la cathode s’écrit sous la forme :

Zn(s) + Cu*t = Zn*t 4+ Cu(s).
L’ affinité chimique < s’écrit :

A == MG ==} Villi = lizn + Hey2+ — Hzper — Hcu.
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Il existe donc une relation liant la force électromotrice de la pile DANIELL a I’ affinité
chimique de I’équation de pile sous la forme :

2FPAE = 2F (Ecps o~ Bz ) = == G,

Dans les conditions standard cette relation prend la forme :

2F(Eg ot jeo(T) = Egae 7,(T)) = °(T) = =AG°(T) = TAS*(T) — AH(T)

f) Interprétation, généralisation

Les expressions précédentes permettent de relier le sens de circulation des électrons
fournis par une pile DANIELL & un circuit extérieur au sens spontané d’évolution de
I’équation de pile. Considérons le cas Eqp+ o, > Ezp2+ /7, 11 sagit du cas le plus
fréquent (sauf concentrations inhabituelles) compte tenu des valeurs des potentiels
. o _ o _ 5 E
standard : ECu”/Cu =0,34V et E2n2+/2n = —0,76 V a 298 K. Nous avons ici une

affinité chimique .<7° positive, ce qui indique que le sens spontané d’évolution du
systeme obtenu en mélangeant le contenu des deux demi-piles conduit a une dispari-
tion de zinc Zn(s) et d’ions Cu?* au profit de la formation de cuivre Cu(s) et d’ions
Zn>". Lors du fonctionnement de cette pile on assiste effectivement 4 une réaction
d’oxydation de I’électrode en zinc en ions Zn*t (anode) et & une réaction de réduction
des ions Cu™ en cuivre Cu(s) (cathode).

Au sein de la pile, les électrons échangés au cours de la réaction d’oxydoréduction
sont canalisés et empruntent un circuit électrique extérieur, I’équation-bilan de fonc-
tionnement de la pile est une réaction spontanée. Lorsque 1’équilibre thermodyna-
mique de la pile est atteint, I’affinité chimique <7 s’annule : & = 0, ce qui est équi-
valent a une égalité des potentiels : Eq 2+ /Cu = Ez+ 170 La force électromotrice
de la pile est alors nulle, résultat qui avait été fourni a 1’occasion du cours de pre-
miere année. Les résultats thermochimiques fournis pour le fonctionnement de la
pile DANIELL sont généralisés a une réaction d’oxydoréduction quelconque sous la
forme suivante : a I’occasion de la réaction engageant les couples oxydant-réducteur
Ox| /Red; et Ox; /Red, et témoignant de 1’échange de n électrons :

Red, +  Ox = Ox +  Red,
I’affinité chimique 7 s’exprime en fonction des potentiels d’oxydoréduction par :
A = —AG = nF (Eoy, jreas — Eox, /Red) -

L’ affinité chimique indique par son signe le sens spontané d’évolution du systeme
chimique étudié. Dans 1I’état standard cette relation prend la forme :
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°(T) = —~AG*(T) = nF <E8x2/Red2(T) ~E5 red, (T)) .

1.3 Enthalpie libre standard de réaction associée a une demi-
équation d’oxydoréduction

Reprenons I’exemple de la réaction d’oxydoréduction (notée (E)) traduisant le fonc-
tionnement de la pile DANIELL :

Zn(s) + Cu*t = Zn*™ 4+ Cul(s) (E).

Il est possible de faire apparaitre I’enthalpie libre standard de cette réaction sous la
forme de la différence de deux termes associés a chacun des deux couples oxydant-
réducteur :

AG" = _nFEéuH/Cu +nFE§n2+/Zn = (N(O:u - 'uéuH) - (,u%n - 'u;n“) :

Les grandeurs </,L8u — /,Léu2 +> et </,L§n — MU +) n’ont aucune signification physique
précise mais sont homogenes a des enthalpies libres de réaction, on les note de facon
conventionnelle sous la forme :

O% o o O% o o
AG" = Py — Hpper et AGy" = Uzy = My

L’équation-bilan (E) associée a 1’enthalpie libre standard de réaction A;G° s’écrit
comme la combinaison linéaire des demi-équations d’oxydoréduction notées (E;)
et (E»):

Cw’t + 2e = Cu(s) (E))

n’t + 2e = Zn(s) (E)

sous la forme (E) = (E;) — (Ez). Nous constatons par ailleurs que 1’enthalpie libre
standard de réaction s’exprime par :

AG® = AGT — AGS'.

Nous pouvons donc associer formellement a chaque demi-équation d’oxydoréduction
la grandeur A;G;* = —nFE; et appliquer la loi de HESS (additivité des grandeurs de
réactions avec les équations-bilans). De facon générale nous associerons dans la suite
a chaque demi-équation d’oxydoréduction écrite sous la forme :

Ox + ne” = Red
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une enthalpie libre standard de réaction écrite sous la forme :

ArGO* = ”Iged - nugx = _nFng/Red

et nous appliquerons la loi de HESS. Prenons bien garde & comprendre que les gran-
deurs A;G°* ne présentent pas d’interprétation physique rigoureuse mais se révelent
des outils particulierement commodes pour calculer les constantes standard d’équi-
libre ou des potentiels standard inconnus.

Par ailleurs, notons la présence d’un signe négatif dans 1’expression fournie lorsque
la demi-équation d’oxydoréduction témoigne d’une forme oxydée a gauche.

1.4 Applications
a) Calcul d’'une constante d’équilibre

L utilisation des enthalpies libres standard associées aux demi-équations d’oxydoré-
duction permet de calculer rapidement la constante standard d’équilibre associée a
une réaction d’oxydoréduction.

Etude d’un exemple

Etudions la réaction de I’ion Fe** avec I’ion Sn** qui fournit les ions Sn** et Fe?*.
Les potentiels standard sont donnés par E§n4+ st = 0,13Vet E_, R = 0,77V
a 298 K. Le but est de calculer la valeur de la constante d’équilibre associée a cette
réaction (a 298 K). Ecrivons les deux demi-équations d’oxydoréduction engagées
dans I’échange électronique :

3 — 2 o% o
Fe’t  + e = Fe** (B1)  AGT" = —FE s po
4 — 2 o% o
Sn*t 4+ 2e = Sn*t (E2) AGS = —2FEg ., Jsn+

L’équation-bilan d’oxydoréduction s’écrit sous la forme :
2FT 4+ se?t = 2Fe*T  + sn*t (B) AG.

c’est-a-dire comme la combinaison linéaire des deux demi-équations d’oxydoréduc-
tion (E) =2(E;) — (E2). En conséquence nous avons la relation :

ArGo — _RT anYO" — ZArGT* _ ArGg* = 2F (EESH/FeH —E° )

Sn4+/sn2+

dans laquelle K7 désigne la constante standard d’équilibre associée a 1’équation (E),
T, la température (en K), R, la constante des gaz parfaits (R = 8,31 J-K~!-mol~") et
F, la constante de FARADAY. De fagcon numérique :

RT
—In10~0,06V 298K,
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qui fournit a 298 K la relation :

o o

o 2
logKT - m < Fe3+/1:62+ _Esn4+/sn2+>

qui permettra aisément le calcul de la constante standard d’équilibre.
Application numérique : K; =2, 1.10%! (réaction quantitative).
Généralisation
Le résultat précédent est général en oxydoréduction, la constante standard d’équilibre
d’une réaction d’oxydoréduction vérifie a 298 K la relation :
n

logK;:O 06

(EY — E3)

ol n est le nombre d’électrons engagés dans la réaction, E| le potentiel standard
du couple dont la forme oxydée est a gauche de I’équation-bilan et E5 le potentiel
standard du couple dont la forme oxydée est a droite de I’équation-bilan.

Exercice résolu
Oxydation de Fe’* en ion Fe’>* par I’ion permanganate MnO,

La réaction se déroule en milieu acide et le permanganate est réduit sous forme d’ions
Mn?*. Calculer pour un pH égal 2 0 et pour une température de 298 K la valeur nu-
mérique de la constante standard d’équilibre relative a la réaction d’oxydoréduction
évoquée. On fournit les valeurs numériques des potentiels standard a pH = 0 et a
298 K : E;e3+/Fe2+ =0,77 Vet E&nO;/MnN =151V.

Réponse : 1a réaction (E) d’oxydoréduction s’écrit :
5Fe’* 4+ MnO; + 8H' = S5F’" + Mn*™ + 4H,0 (E)
Il s’agit d’une combinaison linéaire des deux demi-équations d’oxydoréduction :
Ft + e = Fe' AGY = —FE . jpo- (E1)
MnO; + 8H" + 5e = Mn’" + 4H0
AGY = _SFEK/InO;/Mn“ (Ez)

La combinaison linéaire s’écrit :

ce qui se traduit par la relation :

AG" = 5F (E§e3+ JFe*t EI(\D/[nO; /Mn2+>
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avec A;G° enthalpie libre standard de la réaction d’oxydoréduction (E). En écrivant

RT
A;G° = —RT InK7 et en considérant que ya In10 = 0,06 V a 298 K, il vient :

o

(¢] 5 o
logKy = 0,06 (EMno; Mn — Epest /Fe2+>
soit numériquement :

K; =4,6. 10°! (réaction quantitative).

b) Couple complexé, précipité ou engagé dans un équilibre acido-basique

Comme cela a été mis en évidence en premiere année, les propriétés oxydoréduc-
trices d’un couple peuvent étre considérablement modifiées en fonction du milieu,
c’est-a-dire si la forme oxydée ou la forme réduite du couple réagit avec une espeéce
présente dans le milieu (réactions de complexation, réactions de précipitation, réac-
tions acido-basique, etc.). La méthode utilisant les enthalpies libres standard asso-
ciées aux demi-équations d’oxydoréduction permet de calculer le nouveau potentiel
standard d’un couple oxydant-réducteur dont les membres sont complexés, précipi-
tés ou engagés dans un équilibre acido-basique en fonction du potentiel standard des
especes correspondantes non complexées, non précipitées ou encore ayant capté ou
cédé un proton et en fonction de constantes d’équilibre (f3;, K5 ou Ka).

Considérons le cas suivant, évoqué a I’occasion du cours de premiere année : en
milieu ammoniacal, le cuivre (les espéces ioniques Cu™ et Cu?") est sous formes
complexées [Cu(NH3),]™" et [Cu(NH3)4]*" . Les constantes globales de formation de
ces deux complexes sont respectivement 3, = 6,3.10'% et B4 = 4,0.10'2. Le potentiel
standard du couple oxydant-réducteur Cu>* /Cu™ est donné par Eéu2+ Cat = 0,17V
a298 K.

o

[Cu(NH3)4]2+/[Cu(NH3),]*
correspondant au couple Cu>* /Cu*t complexé en milieu ammoniacal. Utilisons une
méthode thermochimique, comme évoqué plus haut, et écrivons la demi-équation
d’oxydoréduction correspondant au couple [Cu(NH3)4]>*/[Cu(NH3),]* :

Le but est de déterminer la valeur du potentiel standard noté E

Cu(NH3), >t + e = [Cu(NH3),]* + 2NH; (E1)

O% o)
AG]" =—F E[Cu(NH3)4]2+/[Cu(NH3)2]+

Ecrivons la demi-équation d’oxydoréduction relative au couple Cu>*/Cu™ puis les
différentes réactions de complexation, en précisant les valeurs des enthalpies libres
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standard de réaction :

Cu*™ + e = Cu' MGy =—FE 2o+ (E2)
Cu™™ + 4NH3; = [Cu(NHy),*" AG; =-RThnf, (Es)
Cu®™ + 2NH3; = [Cu(NHj3),|" MGy =—RTInp, (Es)

L’équation (E;) s’écrit comme une combinaison linéaire des trois autres équations :
(E1) = (E2) — (E3) + (E4). Cette combinaison linéaire conduit a la relation :

AGT" = AGY — AGS +AGy
et apres réorganisation de la relation, nous avons a 298 K :

o o B2
EjcuNty), 2 [cuNHy ), = Bt oy T 0,0610g (/34 :

Py . . 7. . N (o] p—

L’ application numérique conduit a E[Cu(l\]H3)4]2 [CuNH ), [+ = 0,06 V.

Le comportement du cuivre et de ses ions en solution ammoniacale est considéra-
blement modifié, comme précisé en premiere année. Le complexe [Cu(NH3),|" se
révele stable alors que I’ion Cu™ subit en absence de milieu ammoniacal une réac-
tion de dismutation.

Exercice résolu

Relations entre potentiels standard d’oxydoréduction ; couplage des réactions
d’oxydoréduction et des réactions acido-basiques.

En utilisant une méthode thermochimique, exprimer le potentiel standard du couple
HCIO/Cly (noté Efcio,c),) en fonction du potentiel standard du couple Cl10™/Cl,

(Elio- /Clz) et de la constante d’acidité K5 du couple acido-basique HCIO/CIO™.

Réponse : nous devons écrire les demi-équations d’oxydoréduction associées aux
deux couples oxydant-réducteur considérés et écrire la réaction de dissociation de
I’acide HCIO. Une enthalpie libre standard est associée a chacune des équations.

2HCIO 4+ 2H" 4+ 2e¢ = Clh, + 2HO (Ep)
ArG(f* =—2F EI(—JICIO/Clz

2CIO- + 4H" + 2 = Cl, + 2H,O (Ez)
AGY = —2FE&O, JChy

HCIO + H,O = CIO” + H30+ (E3)
A/G] = —RT InKy
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L’équation (E) s’écrit sous la forme de la combinaison linéaire :
(E1) = (E2) + 2x (E3)
qui conduit a la relation :

_ZFEIC‘)[CIO/CIZ — _2FE8107/C12 - 2RT ln KA

A 298 K, nous avons donc la relation Eficiocn, = Ecio-sc1, — 0,06PKa.

L application numérique fournit, compte tenu des valeurs a 298 K, K4 = 1077 et

Eéio s, = 208V, le résultat Efyeyycr, = 1,63 V.

e) Cas de plusieurs nombres d’oxydation, relation entre potentiels standard

Nous avons mis en évidence lors du cours de premiere année que les potentiels stan-
dard E} /B> Eg Jc et E; Jc e sont pas indépendants (A, B et C désignent trois composés
correspondant a trois nombres d’oxydation différents d’'un méme élément chimique).
Un diagramme de FROST permet de mettre en lumiere la relation liant les potentiels
standard. Une justification rigoureuse de cette relation peut étre fournie en faisant
appel a une méthode thermochimique.

Considérons a nouveau le cas du cuivre ; les potentiels standard Eéuz o Eéuz -
et EC i/, e sont pas indépendants. Afin d’établir la relation permettant de calculer
I’un des potentiels standard a partir des deux autres, nous devons écrire chacune des
demi-équations d’oxydoréduction et associer une enthalpie libre standard de réaction

A;G;7*. Nous avons donc :

Cu*™ + e” = Cut  (E)) AG* = —FE

u?*/Cut
Cu™ + e = Cu(s)  (Ep) AGS = —FE(, + 04
Ci’t +  2e = Cu(s)  (Es) AGS = —2FEQ 5.,

De fagon évidente 1’équation (E3) s’exprime en fonction des équations (E;) et (Ej)
par (E3) = (E;) + (Ez). Cette relation est traduite en enthalpie libre standard de ré-
action par —2FE é —FE éuﬂ oot —F E¢ et donc :

wHiCu u™/Cu

o _ o o
ECu“/Cu 2 (ECu2+/Cu + +ECu+/Cu) :

AT =298K, E?
fournit donc E (Oj

e =017 Vet EZ
=034 V.

ooy = 0,52V, une application numérique

u?t/Cu
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Exercice résolu

Relations entre potentiels standard d’oxydoréduction

Ezablir la relation liant les trois potentiels standard du fer : El‘;e3 e EZ
EFe“/Fe'

Réponse : écrivons les trois demi-équations d’oxydoréduction en associant leur en-
thalpie standard de réaction a chacune d’elles.

et /Fe et

Fe3+ + e = 1:“6‘,21L (El) AI‘GT* = _FElge3+/Ff:32+
Fe?t +  2e = Fe(s)  (E2) MGy = —2FEoi
Fe3+ + 3e” = Fe (s) (E3) AI‘G;)* = _3FECI>363+/F€

L’équation (E3) s’exprime par (E3) = (E;) + (E2), qui se traduit en enthalpie libre
standard de réaction sous la forme :

—3FE; ~FE{ . jpov — 2FE;,

SH/Fe e2t/Fe’

c’est-a-dire apres simplification :

(o) l o] o
Epesipe = 3 (EFe3+/Fe 2t 2EFe2+/Fe) :

d) Une alternative

Les études précédentes qui utilisent la grandeur enthalpie libre standard peuvent étre
conduites en utilisant I’unicité de la différence de potentiel existant entre le conduc-
teur métallique et la solution. La méthode consiste a écrire la loi de NERNST de
différentes facons et d’éliminer la variable E. Reprenons, a titre d’exemple, le cal-
cul de la constante de 1’équilibre d’oxydation des ions stanneux Sn>* par les ions
ferrique Fe3*. Ecrivons la loi de NERNST pour les couples Fe3t/Fe?t et Sn**/Sn* :

RT . [Fe’t] RT . [Sn*Y]

E= Elie“/l?e2+ + F In [Fe2+] et E= Egn‘““/Sn2+ + 2F n [Sn2+] )

En égalant ces deux expression, nous obtenons exactement le résultat obtenu par la
méthode utilisant 1’enthalpie libre.

2 Tracé du diagramme E—pH de I'eau, principales con-
ventions

Un diagramme potentiel-pH représente 1’évolution du potentiel d’oxydoréduction
d’un couple donné en fonction du pH pour une température donnée (25 °C la plu-
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part du temps). Le potentiel d’oxydoréduction dépend du pH a chaque fois que les
ions H3O™" apparaissent dans la demi-équation d’oxydoréduction correspondante.
Pour établir le diagramme, on trace les courbes représentatives d’équilibres entre
especes prises deux a deux, pour des valeurs conventionnelles des activités de ces
especes, en ne conservant que celles relatives aux especes majoritaires.

2.1 Conventions de tracé et de frontiere

Plusieurs conventions permettent de tracer 1’évolution du potentiel E d’un couple
donné en fonction du pH. Il est tout d’abord nécessaire de fixer la quantité de matiere
en solution ainsi que la pression d’éventuelles especes gazeuses :
e la concentration en espece dissoute est prise égale a une valeur fixée c,, appelée
concentration de travail ;
e la pression partielle de tous les gaz est prise égale a py, (souvent égale a 1 bar).
La donnée de la concentration c, et de la pression py, constitue la convention de
tracé ou encore convention de travail. Les activités en solution sont assimilées aux
concentrations molaires.
La plupart du temps lorsque les deux especes du couple sont présentes en solution,
chacune des concentrations est prise égale a cy,. Il s’agit alors de la convention de
frontiére. Dans cette convention la droite correspondante du diagramme sépare alors
les domaines de prédominance des deux especes.
Lorsqu’une seule des especes est dissoute tandis que 1’autre est un solide (équilibre
électrochimique hétérogene), la valeur de la concentration en espece dissoute est fixée
par la convention de tracé. La droite correspondante du diagramme délimite alors le
domaine d’existence du solide pour la concentration en espece dissoute donnée.
Notons qu’il existe d’autres conventions de tracé. Il suffit de suivre scrupuleusement
les indications d’un énoncé de probleme. Précisons enfin que les conséquences sur
I’allure du diagramme et sur son exploitation sont peu importantes.
Lorsque I’équilibre électrochimique engage une phase gazeuse et une espece dis-
soute, la concentration de 1’espece dissoute et la pression partielle de I’espéce ga-
zeuse sont fixées par la convention de tracé. La droite correspondante du diagramme
sépare le domaine pour lequel la pression en gaz a 1’équilibre est supérieure a la va-
leur choisie conventionnellement pour la pression py, de celui pour lequel la pression
en gaz a I’équilibre est inférieure a la valeur choisie.

2.2 Diagramme E—pH de I'eau
a) Tracé du diagramme

L’eau intervient dans deux couples oxydant-réducteur :
0,(g)/H; O (de potentiel standard E(%z(g)/HZO =1,23 Va298 K) et HO/H;(g) (de po-
tentiel standard EI?IZO/Hz(g) = 0,00 V par convention). Le diagramme fait donc inter-
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venir deux évolutions. Nous convenons pour les espéces gazeuses d’une convention
de tracé py, = 1 bar.

Couple O,(g)/H,O0
La demi-équation relative au couple oxydant-réducteur s’écrit :

4H" + Oy(g) + 4de = 2 H,O0.

Le potentiel d’équilibre relatif a ce couple s’écrit moyennant les conventions admises
sous la forme :

. 0,06 V s
E = EOz(g)/HZO + T log ([H+:| poz) = 1,23 — 0,06pH

Il s’agit d’une droite de coefficient directeur —0,06 V.

Couple H,O/H,(g)
La demi-équation relative au couple oxydant-réducteur s’écrit :

2H" + 2e + H)0 = H,(g) + H,0
ou plus simplement :

2H" + 2e

H> ().

En d’autre terme, il n’y a pas de différence entre le couple H"/H, et le couple
H,O/H,. Le potentiel d’équilibre relatif a ce couple s’écrit moyennant les conven-
tions admises sous la forme :

b Ee L 006V, H)?
= —— 10 _—
H,0/Hs(g) > g PH,

E /V=0,00—0,06pH.

Il s’agit une nouvelle fois d’une droite de coefficient directeur —0,06 V. Le dia-
gramme est représenté sur la figure 8.2.

b) Interprétation du diagramme

Une solution dont le point représentatif (pH,E) est au-dessus de la droite supérieure
(tracée pour la pression de travail précisée) sera instable et il y aura formation de
dioxygene gazeux selon la réaction d’oxydation de 1’eau :

2 H,O = 0,(g) + 4H" + 4e
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(les électrons sont évidemment captés par un oxydant).

E/V
1,0 +
0:(2)
H,0
0,5+
f f
0 H
H,0 7,0 14,0 P
H, (2)

Figure 8.2 — Diagramme potentiel-pH de I'eau

Une solution dont le point représentatif (pH,E) est au-dessous de la droite inférieure,
tend a dépasser la pression de tracé py, = 1 bar. Ceci signifie qu’il y a formation de
dihydrogene gazeux selon la réaction de réduction de I’eau :

2H" + H,0 + 2e” = H,(g) + H,0

(les électrons sont fournis par un réducteur).

Entre les deux domaines, I’eau n’est ni réduite ni oxydée, elle est stable : on parle
de domaine de stabilité de ’eau. Le domaine supérieur est le domaine de formation
du dioxygene O;(g) tandis que le domaine inférieur est le domaine de formation du
dihydrogene H;(g). Notons que pour un pH fixé, plus le potentiel E s’éleve plus les
especes oxydées sont rencontrées. Cette observation peut se réveler utile dans certains
exercices proposant d’attribuer des domaines de stabilité.

Exercice résolu

Etude du couple MnO, /Mn>*

Indiquer I’équation de la droite E = f(pH) du diagramme E—pH en acceptant pour
convention de frontiere I’égalité des concentrations en especes dissoutes.

Réponse : écrivons la demi-équation d’oxydoréduction correspondant au couple oxy-
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dant-réducteur MnO, /Mn>* :
MnO;, + 8H" + 5e = Mn*" + 4H0
Le potentiel d’équilibre est fourni par la loi de NERNST selon :

0,06 v, [MnO, J[H"]3

E = El(\)/InOZ/Mner + 5 0g [Mn2+]
o 0,06 V 0,06 V MnO, |
= EMnO; - .8pH + 5 log Mn?]

En considérant une €galit€ des concentrations des especes dissoutes MnO, et Mn?+
sur la frontiere (convention de frontiere), il vient I’équation de droite cherchée :

E=E;

MnO; /Mn?>* 0,096pH.

Ce résultat montre que lorsque le pH augmente, le potentiel d’oxydoréduction dimi-
nue : I'ion MnO, se révele de moins en moins oxydant.

3 Diagramme E—pH du fer

En solution aqueuse, les especes du fer les plus couramment rencontrées sont : Fe(s),
Fe?t, Fe3* , Fe(OH)a(s) et Fe(OH)s(s).

3.1 Conventions, diagramme de situation

La convention de tracé choisie pour le tracé du diagramme est ¢y, = 1072 mol-L~1.
Les pK; des précipités Fe(OH),(s) et Fe(OH)s(s) sont respectivement égaux a 15,1 et
37,0a25 °C.

Pour les équilibres engageant deux especes dissoutes nous accepterons pour conven-
tion de frontiere I’égalité des concentrations en especes dissoutes. Par ailleurs les

potentiels standard sont donnés a la méme température par El‘;e3 Rt = 0,77V et
Fetpe = —0:44 V.

La premiere étape consiste a dresser un diagramme simplifié que nous qualifierons
ici de diagramme de situation et qui figure le positionnement relatif des domaines
de stabilité des différentes especes. Ce diagramme est gradué horizontalement en pH
et verticalement en potentiel. Rappelons que pour une valeur de pH fixée, plus le
potentiel £ augmente, plus le nombre d’oxydation stable du fer est élevé.
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a) pH de précipitation

Déterminons, pour un nombre d’oxydation fixé (ici +II ou +III), la gamme de pH
dans laquelle existent les précipités d’hydroxydes de fer. Etudions tout d’abord le cas
du fer au nombre d’oxydation égal a +II.

Pour ce faire, considérons une solution contenant des ions Fe?" a la concentration
de tracé; le pH est élevé par ajout de soude (sans variation de volume). Lorsque le
précipité Fe(OH),(s) apparait, la loi de GULDBERG et WAAGE K;, = [OH ]*[Fe?*]

s’applique :
2
K
10751 =102 =
h

qui implique : pH = 7,5. Ainsi, au-dessus de pH = 7,5 le précipité Fe(OH),(s) est
présent.

Au-dessous de ce pH la seule forme du fer de nombre d’oxydation égal & +1I reste
I’ion Fe?*. De la méme fagon nous pouvons étudier le cas du fer au nombre d’oxyda-
tion égal & +I1I : considérons une solution contenant des ions Fe** i la concentration
de tracé ; le pH est élevé par ajout d’une solution de soude (sans variation de volume).

Lorsque le précipité Fe(OH)s(s) apparait, la loi de GULDBERG et WAAGE K, =
[OH*[Fe’*] s’applique :
3
K
10738 =102 =%
(5

qui implique : pH =2,3.

Ainsi au-dessus de pH = 2,3 le précipité Fe(OH)3(s) est présent. Au-dessous de ce
pH la seule forme du fer de nombre d’oxydation égal a +III reste 1’ion Fe3*.

b) Diagramme de situation

Le diagramme figurant le positionnement relatif des especes en potentiel et en pH est
présenté figure 8.3.

Le diagramme de situation indique les couples oxydant-réducteur a considérer en

fonction du pH :

— pour pH < 2,3 il faut considérer les couples Fe’*/Fe>* et Fe?/Fe(s) ;

— pour 2,3 < pH < 7,5 il faut considérer les couples Fe(OH);(s)/Fe®T et Fe?t/Fe(s) ;

— pour pH > 7.5 les couples majoritaires engagés sont Fe(OH)3(s)/Fe(OH),(s) et
Fe(OH),(s)/Fe(s).
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n.o
A
+ 1T Fe3+ Fe(OH)3 (s)
+1I Fe2+ Fe(OH)2 (s)
0 Fe (s)
I I > pH

2,33 7.45

Figure 8.3 — Diagramme de situation du fer

Nous pouvons identifier a I’aide du diagramme de situation les substances suscep-
tibles de présenter une frontiere commune sur le diagramme E— pH. Ainsi nous
identifions clairement qu’il est raisonnable de rechercher 1’équation de la frontiere
séparant les domaines de prédominance des ions Fe>* et des ions Fe*™ mais qu’il
peut sembler a priori absurde d’envisager une frontiere entre les domaines d’exis-
tence de Fe(s) et de Fe(OH);3(s).

Exercice résolu

Diagramme de situation du thallium TI

Les formes considérées sont TI(s), TIT, TI3* et I’hydroxyde TI(OH)3(s). On donne
4298 K la valeur numérique pK; (TI(OH);(s)) = 44. La convention de tracé adoptée
est Cypa = 1074 mol-L 1.

Réponse : ce diagramme est gradué horizontalement en pH et verticalement en poten-
tiel. Rappelons que pour une valeur de pH fixée, plus le potentiel £ augmente, plus
le thallium doit posséder un nombre d’oxydation élevé.

Déterminons, pour un nombre d’oxydation fixé (ici +III), la gamme de pH dans
laquelle existe le précipité d’hydroxyde de thallium (+III). Pour ce faire, considérons
une solution contenant des ions TI>* 2 la concentration de tracé ; le pH est élevé par
ajout d’une solution de soude (sans variation de volume).

Lorsque le précipité TI(OH)3(s) apparait, la loi de GULDBERG et WAAGE s’applique :

K, = [OH ]’ [TI*]

K 3
1—44:1—4 -e
04 = 10 (h>

qui implique :
pH=0,7.
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Ainsi, au-dessus de pH = 0,7 le précipité TI(OH)3(s) est présent. Au-dessous de ce
pH la seule forme du thallium de nombre d’oxydation égal a +III reste 1’ion TI3™.
Le thallium de nombre d’oxydation égal a +I reste 1’ion TI™ quel que soit le pH et le
thallium de nombre d’oxydation égal a 0 est le métal TI(s) pour tout pH. Nous avons
par conséquent une diagramme de situation de la forme présentée a la figure 8.4.

n.o
J
+ 101 TI3* TI(OH); (s)
+1 TI*
0 Tl (s)
I > pH

0,7

Figure 8.4 — Diagramme de situation du thallium

3.2 Equations des frontiéres
a) Etude de la frontiére Fe2/Fe(s)
La demi-équation d’oxydoréduction s’écrit :
Fe?t + 2e” = Fe (s)
et le potentiel frontiere s’obient par utilisation de la formule de NERNST :

o 0,06 V 2 e o
E =Egop,+———log [Fe™'] = —0,50Va2s °C
en utilisant la convention de tracé qui fixe [Fezﬂ = ¢ya = 1072 mol-L~! . Cette fron-
tiere horizontale est valable entre pH = 0 et le pH de précipitation de 1’hydroxyde

de fer(Il), soit pH = 7,5.

b) Etude de la frontiére Fe3*/Fe2+

Le potentiel d’équilibre relatif au couple oxydant-réducteur Fe3*/Fe?* s’

écrit :

[Fe™*] _ o
2+ +0,06log —— =E

E=E; [Fe”] Fe3*/Fe?*

ST =0,77V2a25 °C

en utilisant la convention de frontiere (équirépartition des especes dissoutes sur la
frontiere séparant deux domaines de prédominance).

Cette frontiere existe entre pH = 0 et le pH de précipitation de I’hydroxyde de fer(IIl),
soit pH = 2,3.



252 CHAP. 8 - OXYDOREDUCTION — DIAGRAMMES POTENTIEL-PH

c) Etude de la frontiére Fe(OH),/Fe(s)

La demi-équation d’oxydoréduction s’écrit :
Fe(OH), (s) + 2H" + 2e = Fe(s) + 2H,0.
Le potentiel s’écrit a 25 °C :

o 0,06 V 2 R
E = Eg.on), /e + — log [H"]” = Egeomy,re — 0,06pH

avec EFOe(OH)sze constante déterminée par continuité du potentiel relatif au couple
Fe(+I11)/Fe(0) en pH = 7,5. Le potentiel prend la forme :

E /V =—-0,05-0,06pH.
Cette frontiere existe aux pH supérieurs a 7,5.

d) Etude de la frontiére Fe(OH);(s)/Fe>*
Pour 2,3 < pH < 7,5 I’équation relative au couple Fe(OH)3(s)/Fe>*s’écrit :

Fe(OH); (s) + 3H" 4+ e = Fe’™ + 3 H,0.

Le potentiel d’oxydoréduction est fourni a 25 °C par :

H]’
+ (0,06 V)log ——~ =C—0,18pH

E=F [Fe”]

Fe(OH);/Fe*

__ o .
avec C = EFe (OH), e+ (

nécessité de fournir une demi-équation d’oxydoréduction équilibrée avec des ions H
(et non HO™) si nous désirons appliquer 1’équation de NERNST utilisant des poten-
tiels standard tabulés a pH égal a 0. La valeur de C peut étre déterminée efficacement
par continuité du potentiel relatif au couple Fe(4I1I)/Fe(41I) en pH = 2,3. Ainsi le
potentiel prend la forme :

0,06 V)logc, grandeur constante. Notons ici I'impérieuse

E/V=118-0,18pH.

Remarquons qu’il est toutefois possible de déterminer directement la valeur numé-
rique du potentiel standard E;e (OH),/Fe+ a partir du potentiel standard E;e3 + g2t ©t
du produit de solubilité de I’hydroxyde Fe(OH)3(s) comme évoqué au premier para-
graphe de ce chapitre. La continuité du potentiel relatif au couple Fe(+III) /Fe(+1I)
en pH = 2,3 est alors un moyen de vérification des calculs effectués.

Cette deuxieme méthode, certes plus élégante, présente le désavantage d’&tre moins
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rapide qu’une utilisation de la continuité du potentiel d’équilibre. Dans la suite, une
méthode utilisant la continuité du potentiel sera privilégiée.

E/V

Fadt--

1,0+

05T Fe(OH);3 (5)

2+
Fe 7.0 14,0

=--.._ Fe(OH); ()

Fe (s)

Figure 8.5 — Diagramme potentiel-pH du fer et de I'eau

e) Etude de la frontiére Fe(OH);(s)/Fe(OH)x(s)

Considérons ensuite le couple oxydant-réducteur Fe(OH)3(s)/Fe(OH),(s) (qui rem-
place le couple Fe(OH);(s)/Fe?"). La demi-équation d’oxydoréduction s’écrit :

Fe(OH);(s) + HT™ + e = Fe(OH),(s) + H,0.
Le potentiel d’oxydoréduction prend alors a 25 °C la forme :

E = Egom,reon), + (0,06V)log [H'] = Egon),reom), — 0 06pH.

La grandeur Eg, oy, reon), COnstante est déterminée par continuité du potentiel re-
latif au couple Fe(+I1I)/Fe(+1I) en pH = 7,5 : ainsi le potentiel d’oxydoréduction
prend la forme :

E /V=0,28—-0,06pH.
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Le tracé du diagramme conduit au résultat présenté a la figure 8.5.

Exercice résolu

Diagramme potentiel-pH du thallium

Etablir les équations des frontiéres du diagramme E—pH du thallium (espéces consi-
dérées : TI(s), TIT, TI** et I’hydroxyde TI(OH)3(s)). La convention de tracé est
cira = 107 mol-L~! et la convention de frontiere pour les especes dissoutes suppose
une égalité des concentrations. Par ailleurs on fournit (outre les valeurs numériques
proposées dans le précédent exercice résolu) les valeurs a 298 K : Ex —-0,34V
et E”CE13+/T1+ =1,26V.

Réponse : le diagramme de situation dressé lors du précédent exercice résolu est
utilisé et permet d’identifier les domaines possédant a priori une frontiere commune.
Considérons le couple T1" /TI(s). La demi-équation d’oxydoréduction prend la forme
simple :

1+/T1

TIT + e = TI (s)

et le potentiel de la frontiere est donné a 25 °C, en appliquant les conventions indi-
quées, par :
E= E%*/Tl + (0,06 V).logcya = —0,58 V.

Considérons le couple TI(+IIT)/TI(+I). Pour pH < 0,7, il s’agit du couple T3+ /TI*+
dont la demi-équation d’oxydoréduction prend la forme :

TPY + 20 = TIF
et le potentiel frontiere s’écrit :
E= E%“/Tl* =1,26V.

Pour pH > 0,7 le solide TI(OH)3(s) existe et la demi-équation d’oxydoréduction
prend la forme :

TIOH); (s) + 3HT + 2¢ = TI¥ + 3H0.

Le potentiel frontiere s’écrit a 25 °C :

3
. 0,06V ( h

TI(OH); /TI* + 3 [Tl+] ) =C—-0,09.pH

_ o + _ o ’ .
avec C = EQ o pye — (0,03 V)log ([TI"]) = E3 omy, 0,0310g cyra. 11 s°agit
d’une grandeur constante dont la valeur numérique peut étre déterminée par conti-
nuité du potentiel relatif au couple TI(+III)/TI(+1) en pH = 0,7. Une application

numérique conduit a la valeur C = 1,32 V.
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3.3 Utilisation du diagramme

Les diagrammes E—pH du fer et celui de I’eau sont superposés. La lecture se fait de
la facon suivante : toute espece ne disposant pas d’un domaine commun de stabilité
avec 1’eau est amenée a réagir avec I’eau afin de former des especes compatibles
(disposant d’un domaine commun de stabilité). Ainsi les domaines du fer Fe(s) et de
1’eau sont disjoints : le fer est oxydé en solution aqueuse en ions Fe>* (un dégagement
de dihydrogene est par ailleurs constaté). La lecture du diagramme pour un pH donné
conduit a prévoir une réaction entre I’oxydant du couple de potentiel situé le plus
haut et le réducteur du couple de potentiel situé le plus bas. Les especes Fe>*, Fe3*,
Fe(OH),(s) et Fe(OH);3(s) disposent d’un domaine commun de stabilité avec 1’eau :
aucune réaction ne les engage vis-a-vis de I’eau. Notons le résultat important suivant :
plus le pH augmente et plus le potentiel d’équilibre relatif au couple Fe(+1I)/Fe(0)
diminue. Le caractere réducteur du fer est donc exalté lorsque le pH augmente.

4 Diagramme E—pH du zinc

Considérons le zinc sous les formes suivantes :

Zn(s), Zn**, Zn(OH),(s) et [Zn(OH),]*~.

4.1 Conventions, diagramme de situation

La convention de tracé choisie pour le diagramme est ¢y = 1072 mol-L~!. Le pK;
du précipité Zn(OH),(s) vaut 17,0 a 25 °C et la constante globale de formation 4
du complexe [Zn(OH),]*" est donnée par B4 = 10'33 2 25 °C. Le potentiel standard
est donné a la méme température par E_ ,, , = —0,76 V. Pour les équilibres enga-
geant deux especes dissoutes nous accepterons pour convention de frontiere I’égalité
des concentrations en especes dissoutes. La premiere étape consiste a dresser le dia-
gramme de situation figurant le positionnement relatif des domaines de stabilité des
différentes especes. Rappelons que ce diagramme est gradué horizontalement en pH
et verticalement en potentiel. Par ailleurs, pour une valeur de pH fixée, plus le poten-

tiel E augmente et plus le zinc doit posséder un nombre d’oxydation élevé.

a) pH de précipitation et de redissolution

Déterminons, pour le nombre d’oxydation égal a +II la gamme de pH dans laquelle
existe le précipité d’hydroxyde de zinc, compte tenu du caractere amphotere de cet
hydroxyde (il se comporte a la fois comme une espece acide et comme une espece
basique).

Précipitation de ’hydroxyde de zinc(II) & partir d’une solution d’ions Zn>"
Considérons une solution contenant des ions Zn’>* a la concentration de tracé ; le pH
est élevé par ajout d’une solution de soude (sans variation de volume). Lorsque le
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précipité Zn(OH),(s) apparait, la loi de GULDBERG et WAAGE s’applique :
2
K.
1077 =107 =
h

pH=6,5.

qui implique :

Ainsi, au-dessus de pH = 6,5 le précipité Zn(OH);,(s) est présent. Au-dessous de ce
pH la forme trés largement majoritaire du zinc de nombre d’oxydation égal a +II
reste I’ion Zn*.

Redissolution de I’hydroxyde en milieu basique

Si 'augmentation de pH est poursuivie, le caractere amphotere de I’hydroxyde de
zinc (Zn(OH),(s)) rend possible une redissolution par formation d’un complexe du
zinc ([Zn(OH)4]27) selon la réaction :

Zn(OH), (s) + 2HO™ = [Zn(OH),)*~

dont la constante standard d’équilibre K7 peut étre calculée a partir du produit de
solubilité Ky de I’hydroxyde de zinc et de f4, constante globale de formation du
complexe [Zn(OH)4]27par I’expression a 298 K :

~15

K;w :Ks.ﬁ4 =10""".
Notons que I’écriture de cette réaction de redissolution obéit aux regles de la réaction
prépondérante généralisée dont le principe a été exposé a 1’occasion du cours de

premiere année. Au moment ol la derniere particule de solide disparait (solubilisation
totale du précipité sous forme de complexe), nous pouvons écrire :

[[Zn(OH)4]2_] — Cua = 1072 mol-L™!
et en utilisant I’expression de la constante standard d’équilibre K7 il vient :

2—
10-15 — UZH(OH)“] ]hz _ 1072 w2
N K2 S 1028

qui permet un calcul de & et donc du pH (application numérique : pH = 13, 8). Ainsi,
au-dessus de pH = 13,8 il n’y a plus de solide et la forme tres largement majoritaire
du zinc de nombre d’oxydation +II est le complexe [Zn(OH),]*~ .
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b) Diagramme de situation relatif au couple Zn(-+11)/Zn(0)

Il est présenté a la figure 8.6

n.o
A

+1I Zn2+ Zn(OH); (s) [Zn(OH),4 >

0 Zn (s)

0,5 13,8

pH

Y

Figure 8.6 — Diagramme de situation du zinc

Ce diagramme indique les couples oxydant-réducteur a considérer en fonction du
pH:

e pour pH < 6,5 le couple oxydant-réducteur majoritaire est le couple Zn>*/Zn(s) ;
e pour 6,5 < pH < 13,8 il faut considérer le couple Zn(OH),(s)/Zn(s) ;

e pour pH > 13,8 le couple majoritaire engagé est [Zn(OH)4]27 /Zn(s).

4.2 Equations des frontiéres
Le potentiel standard du couple oxydant-réducteur Zn>* /Zn(s) est donné a 25 °C :

Enz"'/Zn =076 V.

a) Etude du couple Zn?*/Zn(s)
La demi-équation d’oxydoréduction prend la forme :

Zn’t 4+ 2e” = Zn (s)
et le potentiel frontiere a 25 °C s’écrit :

(0,06 V)
2

en utilisant la convention de tracé définie lors de la détermination du diagramme de
situation. Cette frontiere existe pour des pH inférieurs a 6,5.

E = EEn“/Zn + log Ctra = —0,82 \%

b) Etude du couple Zn(OH),)/Zn(s)

Pour 6,5 < pH < 13,8 I’hydroxyde Zn(OH);(s) est présent. La demi-équation d’oxy-
doréduction correspondante s’écrit :

Zn(OH), s) + 2H' + 2e = Zn(s) + 2H,0
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et permet I’expression du potentiel frontiere (en V) a 25 °C sous la forme :

o (0,06 V) o
E = Ezq0n),z0 T s logh® = E70m),zn — 0,06pH

avec E7, on),/zn Potentiel standard dont la valeur peut étre calculée en utilisant la
continuité du potentiel d’équilibre relatif au couple Zn(+II)/Zn(0) en pH = 6,5.
Lapplication numérique conduit a la valeur : £, oy 7, = —0,43 V.

c) Etude du couple [Zn(OH),]>~/Zn(s)

Dans la zone (étroite) correspondant a des pH supérieurs a 13,8, I’hydroxyde solide
n’est plus présent et la forme trés largement majoritaire du zinc de nombre d’oxy-
dation égal a +II est le complexe [Zn(OH)4]2_ . La demi-équation d’oxydoréduction
relative au couple oxydant-réducteur Zn(+11)/Zn(0) s’écrit désormais :

[Zn(OH),>~ + 4H" + 2e° = Zn(s) + 4H0
et le potentiel frontiere est donné a 25 °C par :

o 0,06 V
E=Egnom,przn ™ (2) log(h* [Zn(OH),])
- E[OZ“(OH)A‘]%/Zn + 0’ 03 IOg Ctra — 0, 12pH

FZ o(OH), > /Zn + 0,03logcy, est une nouvelle fois une constante dont la valeur est
4

calculée en utilisant la continuité du potentiel d’équilibre du couple Zn(+11)/Zn(0)

en pH = 13,80.

L’ application numérique conduit a la valeur E[Zn (O[> 1zn +0,03logcya = 0,40 V.

Le tracé du diagramme conduit au résultat présenté a la figure 8.7.

4.3 Utilisation du diagramme

Les diagrammes E—pH du zinc et celui de I’eau sont superposés. La lecture se fait
comme évoqué lors de I’exploitation du diagramme relatif au fer : toute espéce ne
disposant pas d’un domaine commun de stabilité avec 1’eau est amenée a réagir avec
I’eau afin de former des especes compatibles (disposant d’un domaine commun de
stabilité). Ainsi les domaines du zinc Zn(s) et de I’eau sont disjoints : le zinc est
oxydé en solution aqueuse acide en ions Zn>" (un dégagement de dihydrogéne est
par ailleurs constaté) selon une équation-bilan de la forme :

Zn(s) + 2HT = Zn*t + Hs(g).
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EIV
10+ :
0.5+ T ]
Zn2+
7.0 14,0
0\“\.___ ! pH
Zn(OH), ()
[Zn(OH),]>
Zn (s)

Figure 8.7 — Diagramme potentiel-pH du zinc et de 'eau

L’oxydation du zinc par une solution neutre ou une solution basique forme 1’hy-
droxyde Zn(OH),(s) ou le complexe [Zn(OH)4]2_ selon les équations :

Zn(s) + 2H0 =  Zn(OH) () + Ha ()
et
ZnGs) + 2H,0 + 2HO" =  [Zn(OH)L)> + H, (9.

La lecture du diagramme pour un pH donné conduit a prévoir une réaction entre
I’oxydant du couple de potentiel situé le plus haut et le réducteur du couple de poten-
tiel situé le plus bas. Les especes Zn*t, Zn(OH),(s) et [Zn(OH)4]27 disposent d’un
domaine commun de stabilité avec 1’eau : aucune réaction ne les engage vis-a-vis de
I’eau. Notons le résultat important suivant : plus le pH augmente et plus le poten-
tiel d’équilibre relatif au couple Zn(+I1I)/Zn(0) diminue. Le caractere réducteur du
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zinc est donc exalté lorsque le pH augmente. Cela est dii a la stabilisation du nombre
d’oxydation +II par formation d’un précipité.

4.4 Mise en ceuvre industrielle
Ce point est traité dans le chapitre 9. (voir paragraphe 4.5).

5 Diagramme E—pH du cuivre

Les solutions aqueuses contiennent les ions Cu™ et Cu’?* et sont éventuellement en
présence des solides Cu(s), CupO(s) et Cu(OH),(s). Notons ici que I’hydroxyde de
cuivre (+I) Cu(OH)(s) est instable, le cuivre de nombre d’oxydation égal a +I est
envisagé sous forme Cu™ soluble ou sous forme d’oxyde solide Cu,O(s).

5.1 Conventions, diagramme de situation
a) Données

La convention de tracé choisie pour le tracé du diagramme est ¢y = 1072 mol-L ™.
Le pK; du précipité Cu(OH),(s) vaut 20,0 a 25 °C. Soit K! (K! = 107%) le produit
de solubilité du solide Cu,O(s). La constante d’équilibre K. est la constante standard
d’équilibre associée a 298 K a la réaction :

Cu,0(s) + H,0 = 2 Cu™ + 2HO .

Les potentiels standard sont donnés a la méme température par Eéuz iegt = 0,17 Vet
EC +/c, = 0,52 V. Pour les équilibres engageant deux especes dissoutes nous accep-
terons pour convention de frontiere 1’égalité des concentrations en especes dissoutes.
Tragons le diagramme de situation figurant le positionnement relatif des domaines
de stabilité des différentes especes. Ce diagramme est gradué horizontalement en pH
et verticalement en potentiel. Rappelons que pour une valeur de pH fixée, plus le
potentiel £ augmente, plus le cuivre doit posséder un nombre d’oxydation élevé.

b) Précipitation de I'oxyde Cu,O et de I’hydroxyde Cu(OH),

Déterminons, pour le nombre d’oxydation égal a +I la gamme de pH dans laquelle
existe a priori I’'oxyde CuyO(s). Considérons une solution contenant des ions Cu™
a la concentration de tracé ; le pH est élevé par ajout d’une solution de soude (sans
variation de volume). Lorsque I’oxyde Cu,O(s) apparait, la loi de GULDBERG et

WAAGE s’applique :
2 (Ke\?
1070 = (107%)"( ==
(102 (&

pH = 1,0.

qui implique :
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Ainsi, au-dessus de pH = 1,0 I’oxyde CuyO(s) est a priori présent. Au-dessous de ce
pH la forme largement majoritaire du cuivre de nombre d’oxydation égal a +1 reste
a priori I’ion Cu™. Nous justifierons plus loin la prudence de ces affirmations. Nous
pouvons ensuite réaliser le méme calcul pour I’hydroxyde de cuivre (+1I) Cu(OH),(s)
et déterminer la gamme de pH pour laquelle le solide existe effectivement. Considé-
rons une solution contenant des ions Cu>* 2 la concentration de tracé ; le pH est élevé
par ajout de soude (sans variation de volume). Lorsque 1’hydroxyde Cu(OH)»(s) ap-
parait, la loi de GULDBERG et WAAGE s’applique :

10720 = (107?) (%)2

qui implique : pH = 5,0. Ainsi, au-dessus de pH = 5,0 I’hydroxyde Cu(OH),(s) est
présent. Au-dessous de ce pH la forme tres largement majoritaire du cuivre de nombre
d’oxydation égal a +II correspond a 1’ion Cu?*.

c) Diagramme de situation

Nous pouvons alors dresser le diagramme de situation relatif aux especes Cu(s), Cu™,
Cu0(s), Cu?t et Cu(OH),(s) sous la forme présentée figure 8.8. Ce diagramme in-
dique a priori les couples oxydant-réducteur a considérer en fonction du pH :

— pour pH < 1,0 les couples engagés sont Cu>t/Cu™ et Cu™/Cu(s) ;

— pour 1,0 < pH < 5,0 les couples engagés sont Cu?*/Cu,O(s) et CuO(s)/Cu(s) ;
— pour pH > 5,0 les couples engagés sont Cu(OH),(s)/Cu,O(s) et Cuy O(s)/Cu(s).

n.o
\
+10 Cu?* Cu(OH); (s)
+1 Cu* Cuy0 (s)
0 Cu (s)
I f pH

1,0 5,0

Figure 8.8 — Diagramme de situation du cuivre

5.2 Equations des frontiéres
a) Tracé provisoire, instabilité d’'un nombre d’oxydation

Nous réitérons dans le cas du cuivre le travail réalisé sur les especes contenant du fer
ou du zinc, en adoptant une démarche comparable. Nous étudierons ici les différents
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domaines de pH définis par les pH de précipitation des hydroxydes et oxydes.

Domaine de pH : pH < 1,0
Considérons le couple oxydant-réducteur Cu™/Cu(s) : la demi-équation d’oxydoré-
duction prend la forme simple :

Cu™ + e = Cu (s)
et le potentiel frontiere s’écrit :
E =El+ 0, T (0,06 V)log [Cuﬂ =0,40V a2s5°C

en utilisant la convention de tracé qui fixe [Cu*] = cya = 0,01 mol-L~!. Le potentiel
d’équilibre relatif au couple oxydant-réducteur Cu?*/Cu* s’écrit :

E—Eo, . +(0,06V)log S ) _ pe ~0,17Va25°C
= Ecricer T g [Cut] ~ ewteut T
en utilisant la convention de frontiere (équirépartition des especes dissoutes sur la
frontiere séparant deux domaines de prédominance).

Domaine de pH : 1,0 < pH < 5,0

Le couple Cu™/Cu(s) est remplacé par le couple engageant 1’espece Cu,O(s) alors
présente, il s’agit du couple Cu,O(s)/Cu(s). La demi-équation d’oxydoréduction as-
sociée s’écrit :

CuO(s) + 2HT + 2e = 2Cu(s) + H,O.
Le potentiel d’oxydoréduction est fourni a 25 °C par :

(0,06 V)
2

avec E(OZU20/Cu potentiel standard associé au couple oxydant-réducteur Cuy O(s)/Cu(s).
Rappelons encore I'impérieuse nécessité de fournir une demi-équation d’oxydoré-
duction équilibrée avec des ions HT (et non HO™) si nous désirons appliquer 1’équa-
tion de NERNST utilisant des potentiels standard tabulés a pH égal a 0. La valeur
numérique de EQ, o,c, peut étre déterminée par continuité du potentiel relatif au
couple Cu(+I)/Cu(0) en pH = 1,0. Ainsi le potentiel prend la forme :

o] 2 (e}
E =Ecy,0i1cu+ log [H"]” = E¢y,0/cu — 0,06pH

E /V=0,46—0,06 pH.

Dans la méme gamme de pH, le couple Cu?*/Cu™ est pour sa part remplacé par le
couple engageant I’espece CupO(s) alors présente, il s’agit du couple Cu?* /Cu,O(s).
La demi-équation d’oxydoréduction associée s’écrit :

2t + H,O0 + 2e - Cu,O(s) + 2HT.
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Le potentiel d’oxydoréduction est fourni a 25 °C par :

2
: (0,06v), [cu®]”_,
E= ECuH/CuzO - 2 08 [H+]2 = ¢ +0,06pH

avec ¢ =E_ + (0,06 V)logcy, grandeur constante.

u**/Cu,0
La valeur numérique de ¢’ peut étre déterminée par continuité du potentiel relatif au
couple Cu(+II)/Cu(+1) en pH = 1,0. Ainsi le potentiel prend la forme :

E/V=0,11+0,06pH.

Domaine de pH : pH > 5,0

Considérons tout d’abord le couple Cu;O(s)/Cu(s) dont I’équation d’oxydoréduction
et le potentiel frontiere sont inchangés par rapport a la situation évoquée dans la
gamme de pH comprise entre pH = 1,0 et pH = 5,0. Le potentiel s’écrit a 25 °C :

E /V=0,46—0,06 pH.

Considérons ensuite le couple oxydant-réducteur Cu(OH),(s)/Cu,O(s) (qui remplace
dans cette gamme de pH le couple Cu>*/Cu; O(s)). La demi-équation d’oxydoréduc-
tion s’écrit :

2Cu(OH), (s) + 2H" + 2e” = Cu,O(s) + 3HO.
Le potentiel d’oxydoréduction prend alors a 25 °C la forme :

o (0,06 V) S
E = Ecyom,cuno + = log [H"]" = Edyom,/cu0 — 0, 06pH.

La grandeur E¢y op),/cu,0 CONStante est déterminée par continuité du potentiel relatif
au couple Cu(+ II)/Cu(+I) en pH = 5,0 : ainsi le potentiel d’oxydoréduction prend
la forme :

E /V=0,70—0,06 pH.

Le tracé du diagramme conduit au résultat présenté figure 8.9. Notons que les droites
relatives aux potentiels d’oxydoréduction des couples Cu>*/ Cu,O(s) d’une part et
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Cu,O(s)/Cu(s) se croisent pour un pH égal a 3,0.

EIV
L0+
05Tcut | cu,0 () Cu?* Cu(OH), (s)
Cu (s) Cuy0 (s)
Cu2+ H
Cu* Cu,O (S)E Cu (s) : .
0 3,0 7.0 TT~—40 PH

Figure 8.9 — Diagramme potentiel-pH provisoire du cuivre

Une incohérence apparait dans le diagramme pour tout pH inférieur a 3,0. En effet le
diagramme montre qu’il n’existe pas de zone de stabilité correspondant au cuivre de
nombre d’oxydation égal & +1 : Cu™ et CupO(s) se révelent instables, ils participent
2 une réaction de dismutation fournissant du cuivre (solide) et des ions Cu®t. Dans
toute cette gamme de pH, il faut corriger le tracé précédent.

b) Tracé définitif, lecture

Pour tout pH inférieur 2 3,0 seules les espéces Cu(s) et Cu>t présentent un domaine
de stabilité. En conséquence, il convient d’envisager I’existence d’une fronticre entre
ces deux zones. Rappelons que I’existence de cette fronticre n’était pas envisageable
a priori par lecture du diagramme de situation, compte tenu de I’existence de cuivre
au nombre d’oxydation égal a +I1. Le couple oxydant-réducteur considéré est le
couple Cu?* /Cu(s), la demi-équation d’oxydoréduction prend la forme simple :

cu®t 4+ 2e = Cu (s)
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et le potentiel d’oxydoréduction s’écrit a 25 °C sous la forme :

E=E° 7(0’06 V) log [Cu”] =E° (0,06 V)

e curticu T 108Cua.

Le potentiel standard relatif au couple Cu®*/Cu(s) peut étre calculé a partir des poten-
tiels standard Eéu“ oyt Ct E¢ +/c, (voir début du chapitre) ce qui permettra, compte
tenu de I’application de la convention de tracé, de déterminer le potentiel £ étudié
ici. Une solution plus rapide consiste a utiliser une nouvelle fois la continuité du dia-
gramme en pH = 3,0. Une application numérique fournit alors E = 0,28 V. Le tracé
définitif du diagramme est présenté a la figure 8.10. Les couples relatifs au solvant
(eau) sont superposés.
E/V

05T Cu?* Cu(OH), (s) el
0,28

Cuy0 (s)

Figure 8.10 — Diagramme potentiel-pH du cuivre et de I'eau

Une lecture du diagramme permet d’identifier une zone commune de stabilité pour
le cuivre métallique et le solvant eau. Ainsi, le cuivre (méme placé en milieu acide)
n’est pas attaqué par I’eau et ne conduit pas a un dégagement de dihydrogene (comme
dans le cas du fer ou du zinc).

Notons que le cuivre est attaqué par de 1’acide nitrique (H", NO3) et conduit & un
dégagement de monoxyde d’azote NO(g). La situation differe alors des cas précé-
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demment évoqués car I’agent oxydant n’est pas I’ion H" mais I'ion nitrate NOJ .
Les especes Cu?t, CuyO(s) et Cu(OH),(s) se révelent stables dans 1’eau (2 un pH
évidemment compatible avec leur existence).

6 Généralisation : diagrammes E—pL

Nous avons rencontré en premicre année des diagrammes de prédominance adaptés
aux ions complexes et des diagrammes d’existence correspondant a des especes in-
solubles (précipités). Lorsque des especes interviennent non seulement dans des pro-
cessus de complexation ou de précipitation mais aussi dans des réactions d’échange
électronique, il est possible de visualiser sur un diagramme a deux dimensions les
domaines de stabilité des différentes especes. Il s’agit de diagrammes E—pL : le po-
tentiel d’oxydoréduction E figure en ordonnées tandis que pL = —log|[L] figure en
abscisses (L désigne une particule échangée a 1’occasion du processus de complexa-
tion ou de précipitation).

Il s’agit d’une généralisation des diagrammes E—pH a 1’échange de particules autres
que le proton H™. Les raisonnements menés sont en tous points comparables aux cas
évoqués dans les paragraphes consacrés aux diagrammes E—pH. Pour cette raison
nous nous contenterons dans la suite de traiter un exemple simple.

6.1 Exemple simple, diagramme E-pSCN

Le mercure Hg intervient a 1’occasion du couple oxydant-réducteur Hg?r /Hg(?). Le
potentiel standard est fourni a 25 °C : E;Igz g = 0,79 V. L’ion mercure (I) Hg%Jr est
2

susceptible d’étre précipité par un ajout d’ions thiocyanate SCN™ selon la réaction :
Hgl™ 4+ 2SCN- = Hg, (SCN), (5)

Le pK; associé au précipité Hg, (SCN),(s) est a 25 °C : pKs = 19, 5. Le but de ce pa-
ragraphe est de fournir le diagramme E— pSCN (avec pSCN = —log [SCNf] ) adapté
aux especes du mercure considérées. La convention de tracé, précisant la quantité to-
tale de mercure en solution, est donnée par cy, = 1 mol-L~!.

a) Tracé du diagramme de situation

De facon tout a fait similaire aux cas évoqués pour les diagrammes E— pH, nous
devons identifier en fonction de pSCN les frontieres entre domaines de stabilité a
considérer a priori. Imaginons une solution limpide contenant des ions Hg%Jr ala
concentration de tracé. Des ions thiocyanate sont ajoutés (sans variation de volume) ;
au moment ol le précipité apparait, la loi de GULDBERG et WAAGE est vérifiée et le
produit de solubilité du thiocyanate de mercure(Il) s’écrit :

K, = cua [SCN™]?
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qui permet de déterminer la valeur de pSCN d’apparition du solide : pSCN = 9,7.
Ainsi pour pSCN > 9.7, le solide Hg, (SCN),(s) n’existe pas tandis que la solution
contient I’espece solide pour pSCN < 9,7. Si nous utilisons le fait que plus le po-
tentiel £ s’éleve, plus les especes oxydées sont présentes, il est désormais possible
de dresser le diagramme de situation associé au diagramme E—pSCN sous la forme
présentée a la figure 8.11.

n.o
|

+1 Hgy(SCN); (5) Hg,*

0 Hg (liq)

I p—
975 pSCN

Figure 8.11 — Diagramme de situation du systéme mercure/thiocyanate

b) Tracé du diagramme E—pSCN

Il convient ici de débuter le tracé par le domaine pour lequel des valeurs numé-
riques sont explicitement fournies. Les données concernent prioritairement le couple
Hg%+ /Hg(?) (le potentiel standard est numériquement indiqué), par conséquent nous
débuterons notre étude par la zone pSCN > 9,7 qui correspond a la zone de stabi-
lité du couple évoqué, compte tenu du diagramme de situation tracé au paragraphe
précédent. La demi-équation d’oxydoréduction s’écrit :

Hed™ 4+ 2e” =  2Hg(¥)
et le potentiel d’oxydoréduction prend a 25 °C la forme :

v v
+ 006V) [HZH] = EC . + OO 1og e =079 v

E=E’
Hgl'/Hg 2

He;"/Hg 2

en appliquant la convention de tracé retenue. Dans la zone pSCN < 9,7, il convient de
tenir compte de I’existence du solide en écrivant la demi-équation d’oxydoréduction :

Hg, (SCN), () + 2e = 2Hg (¢) + 2SCN.

Le potentiel d’oxydoréduction s’écrit alors :

E— E° (0,06 V) 1 1 _po
= Erg, (sen,mg T 5 108 [SCN‘}Z = Epg, (seN)

g +0,06pSCN.
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La grandeur E; et du

Hg,(SCN),/Hg
pK; correspondant au solide Hg, (SCN),(s) sous la forme :

est calculable a partir de potentiel standard E? ,.
Hgy"/Hg

Exig,(son)mg = Engzt g —0,03PKs

mais une méthode rapide consiste a utiliser la continuité du potentiel d’oxydoréduc-
tion en pSCN = 9, 7. L’application numérique conduit au résultat :

E /V=0,21+0,06 pSCN.

Le tracé du diagramme est présenté a la figure 8.12.

E/V

Hgy(SCN); (s)

0.5
Hg (liq)

7.0 : 14,0

0 9,75 pPSCN

Figure 8.12 — Diagramme potentiel-pSCN du mercure (nombres d’oxydation 0 et +1)

6.2 Présentation du diagramme complet

Il est possible de poursuivre 1’étude débutée au paragraphe précédent en considé-
rant les especes contenant du mercure au nombre d’oxydation +II. L’ion mercure
Hg?" conduit par action des ions thiocyanate aux complexes solubles [Hg (SCN),]
et [Hg (SCN) 4]2_. Notons que plus le potentiel £ augmente, plus les formes oxydées
sont obtenues. Parallelement, plus pSCN diminue, plus les especes riches en ions
thiocyanate sont formées. Le diagramme complet tracé avec une convention de tracé
de 1 mol-L~! est présenté  la figure 8.13.

Ce diagramme montre que pour un pSCN faible (forte concentration en ions thiocya-
nate) le mercure de nombre d’oxydation égal a +I ne présente plus de zone de stabi-
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1ité : il subit alors une dismutation en mercure Hg(¢) et en complexe [Hg (SCN) 4]27 .

E/V

[Hg(SCN)4IT [Hg(SCN),]
1,0 +

Hg2+

0,5
Hg (lig)

7,0 140
T
0 pSCN

Figure 8.13 — Diagramme potentiel-pSCN du mercure (nombres d’oxydation 0, +I et +II)

Obtention de I'or

Les mines et le minerais contenant de I'or

L’ obtention industrielle de 1’or, processus délicat, fut mené en France pendant
de nombreuses années notamment sur le site de Salsigne (fermé le 30 juin 2004).
En 1991, la mine de Salsigne produisait 2000 kg d’or. La production de mine-
rai pour I’année 1999 a été de 240000 tonnes a une teneur moyenne en or de
6,1 g/tonne. Dans les minerais, I’or est trés souvent présent a 1’état natif (forme
métallique), allié¢ au cuivre ou parfois au bismuth. Les minerais sont classés en
fonction des autres composés associés a I’or, la présence de ces composés pou-
vant se révéler délicate dans une politique d’extraction. On distingue ainsi 1’or
libre de I’or associé a des sulfures de fer (pyrite FeS, ou pyrrhotite Fe;_,S),
de l'or associé a des sulfures d’arsenic (arsénopyrite ou mispickel FeAsS) ou
encore de 1’or associé a des sulfures d’antimoine (Sb, S3).

Traitements mécaniques et physiques

Les procédés de traitement du minerai dépendent de la nature des minerais.
Il est possible d’opérer par gravimétrie dans 10 % des cas (ceci concerne 1’or
alluvial (les placers) dont les particules ont une taille supérieure a 75 um). Les
installations industrielles récuperent 1’or a I’aide de tables a secousses et de
concentrateurs centrifuges. Cette technique permet d’exploiter des gisements a
trés faible teneur.
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L’amalgamation consiste a allier I’or avec du mercure et a décomposer 1’alliage
par distillation du mercure (vers 400 a 500 °C). Cette technique ne représente
que 10 % de la production mondiale et est tres toxique.

La voie hydrométallurgique

L’extraction par voie hydrométallurgique représente 80 % de la production mon-
diale. Nous allons étudier cette méthode.

Broyage du minerai et flottation

La flottation permet une élimination de sulfures métalliques par injection du
minerai en solution aqueuse en présence d’agents tensio-actifs.

Cyanuration

C’est le point crucial du traitement : mis au point dés 1888, il permet 1’iso-
lement de I’or. On procéde a une addition (en milieu basique, a un pH voisin
de 10) d’une solution diluée de cyanure de sodium (1073 mol-L~ 1) saturée en
dioxygene. Il y a alors formation d’un complexe or-cyanure selon la réaction :

4Au(s) + 8CN~ + 0O, + 2H,0 = 4[Au(CN),]” + 4HO"

La possibilité thermodynamique de cette réaction est clarifiée par I’étude du
diagramme E—pCN de I’or et n’a rien de trivial compte tenu de 1’impossibilité
d’oxydation de I’or par le dioxygeéne en absence des ions cyanure. La figure
page suivante fournit le diagramme E—pCN de I’or tracé pour une concentration
Ctra = 0,001 mol-L ™! en élément or.

Le potentiel relatif au couple O>/H,O pour un pH voisin de 10 et pour une
pression partielle en dioxygene égale a 0,2 bar est donnée par :

E =1,23-0,06pH+0,015log (p(zz> =0,62V.
Nous vérifions alors a partir du diagramme que dans les conditions industrielles

(pCN = 3,0) I"oxydation de I’or par le dioxygene est possible.

Notons que des étapes de biolixiviation, utilisant le thiobacillus ferro-oxydans
susceptible d’oxyder le fer des pyrites et de libérer I’or du minerai permettent
d’accroitre notablement le rendement de la cyanuration.
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[Au(CN)4] At

[Au(CN),]

10 20 pCN=-log[CN']

E(::I pCN=3,0 (conditions industrielles)

Figure 8.14 — Diagramme E—pCN de l'or

Cémentation

Le complexe aurocyanure est traité lors d’une étape de cémentation (procédé
MERRILL-CROWE qui représente 40 % de la production mondiale) par du zinc
en poudre. Au cours de cette réaction, le zinc est oxydé au nombre d’oxydation
+1I sous la forme de complexe [Zn(CN)4]27. La réaction envisagée s’écrit :

2 [Au(CN),]” + 2Zn(s) + 4CN  + 2H;O =
2 [Zn(CN), > + 2Au(s) + H, + 2HO"

Or et environnement

Insistons sur le caractere dangereux de cette opération industrielle, utilisant une
grande quantité de cyanure (extrémement toxique) et sur la nécessité absolue de
contrdle a tous les niveaux de production (toutes les solutions usagées doivent
étre débarrassées des cyanures par oxydation).
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EXERCICES

8.1 Etude d’une réaction d’oxydoréduction en solution (%)

Données :

Potentiels standard d’oxydoréduction (a 25 °C) :

E° (Fe*t/Fe*™) = 0,77 V; E° (Sn*/Sn*") = 0,13 V.

Enthalpies standard de formation d’ions en solution aqueuse :

A¢H® (Fe*™) = —89,1 kJ-mol ™! ; AiH° (Sn*") = —8,8 kJ-mol ! ;

A¢H° (Fe*) = —48,5 kJ-mol ! ; A¢H° (Sn**) = 30,5 kJ-mol !

Constante des gaz parfaits : R = 8,31 J-K~!-mol~!

Constante de FARADAY : F = 96500 C-mol~!. Dans tout I’exercice, le milieu est
supposé suffisamment acide pour ne considérer en solutions que des cations solvatés
par I’eau.

1. Ecrire la réaction d’oxydoréduction ayant lieu entre les ions Sn>* et les ions Fe3*.
2. Calculer numériquement 1’affinité chimique standard .7° ainsi que la constante
standard K° a 25 °C.

3. Calculer numériquement 1’entropie standard de réaction A.S° a 25 °C.

4. On mélange dans un bécher les especes suivantes, les concentrations indiquées sont
celles avant réaction : Fe>* (0,2 mol-L™!), Fe** (0,1 mol-L™"), Sn** (0,1 mol-L™1)
et Sn** (0,2 mol-L71).

Evaluer la concentration en chacun des ions lorsque 1’équilibre chimique est atteint.

8.2 Calculs de potentiels standard d’oxydoréduction (%)

Données (fournies a 25 °C) :

Potentiels standard : E° (Fe**/Fe*") = 0,77 V; E° (H"/H,) = 0,00 V.
Consta-ntes glot.)ales de formation : B[FeYr =107, B[FeY]Z* =10'42,
Entropies molaires standard :

Se(Zn) =41,6 - K 'mol'; S5, (Zn?*) = —112,1 J- K 'mol ' ;

82 (Hy) = 130,6 J- K~ '-mol ! ; $2 (H") = 0,0 J-K~!-mol 1.
Enthalpies standard de formation :

A¢H° (Zn**) = —153,9 kJ-mol ™' ; AfH® (H) = 0,0 kJ-mol .

RT
N3 In10 = 0,06 V avec F constante de FARADAY (F = 96500 C-mol™!).

1. En utilisant une méthode thermochimique, exprimer la relation littérale liant les
potentiels standard d’oxydoréduction :

E° (VO /VO*T), E° (VO*T/V3T) et E° (VO5 /V3T).
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2. En milieu riche en EDTA (Y*~), le couple oxydant-réducteur associé aux nombres
d’oxydation +1I et +1II de I’élément fer s’écrit sous forme [FeY] /[FeY]* .
Calculer numériquement la valeur du potentiel standard associé a ce couple (en utili-
sant une méthode thermochimique), conclure quant au pouvoir oxydant et réducteur
du fer (aux nombres d’oxydation +II et +III) en milieu riche en EDTA.

3. En utilisant les données fournies, calculer numériquement le potentiel standard
E°(Zn**/Zn) 225 °C.

8.3 Diagramme potentiel-pH du chrome (d’aprés Mines-Ponts
PC 1998) (x)

Données (a 25 °C) :

Potentiels standard : E° (0,/H,0) = 1,23 V; E°(H"/H;) = 0,00 V.

On donne figure 8.15 le diagramme E—pH du chrome a 25 °C. La concentration des

especes dissoutes est de 1 mol-L~!.

EN)
.51
1.0 \\
0,5 +
0 1 7 14
f f {
pH
05 4
1,0 +
1,5 +

Figure 8.15 — Diagramme potentiel-pH du chrome

Les ions CrOZ‘;’ et CrQO%’ participent a I’équilibre acido-basique :

H,0 + Cr0;~ =  2C0; + 2H".
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1. Placer sur le diagramme les domaines de stabilité des especes Cr(s), CroO3(s),
CrO;~, Cr**, Cr*t et CryOF .

2. Quelles sont les especes stables dans 1’eau a tout pH ? Quelles sont celles thermo-
dynamiquement instables a tout pH ? On considérera ici pour tous les gaz une activité
égale a 1.

3. Calculer numériquement le coefficient directeur du segment séparant les domaines
de Cr;O3 et CrOﬁ_ (Crp03 est un solide seul dans sa phase).

8.4 Diagramme E-pH du zirconium (CCP PSI 2004) (% %)

Nous nous proposons ici d’établir le diagramme E-pH du zirconium Zr, et d’étudier
les propriétés du métal Zr(s) en solution aqueuse. Les especes considérées sont le zir-
conium métal Zr(s), le cation zirconium Zr**(aq), la zircone : dioxyde de zirconium
ZrO;(s) et I’anion HZrO5 (aq).

1. Au nombre d’oxydation +IV, calculer les limites de stabilit¢ en pH de la zir-
cone solide, du coté acide (équilibre avec Zr*+) et du coté basique (équilibre avec
HZrO3). On considérera que les especes dissoutes en zirconium sont a la concentra-
tion 1.107% mol-L~!. Schématiser le résultat de ces calculs par un diagramme uniaxe
gradué en pH. Notons que le choix d’une faible concentration de tracé s’explique
par le phénomene qui est étudié par ce diagramme : il s’agit d’un phénomene de
corrosion qui apporte a priori une faible quantité de zirconium en solution.

2. Dans chacun des trois domaines de pH ou I’espece du zirconium (IV) est ainsi
définie, écrire 1’équilibre entre cette espece et le métal. Appliquer la loi de NERNST
et préciser 1’évolution avec le pH de chacun des couples considérés (on ne calculera
pas les potentiels standard inconnus). On considérera comme a la question précédente
une concentration de 1.107% mol-L~! pour les especes dissoutes.

3. Tracer le diagramme potentiel-pH pour cette concentration. Placer dans chaque
domaine ainsi défini le nom de I’espece stable. Placer la droite correspondant a la
réduction de I’eau en dihydrogene (pression partielle en dihydrogeéne prise égale a 1
bar) et conclure quant a I’éventuelle attaque du zirconium par I’eau.

Données a 298 K : Potentiel standard (a pH = 0) : E° (Zt*" /Zr) = —1,44 V.
Constantes d’équilibre 2 298 K :

zri*t 4+ 4HO™ = 7Zr0; (s) + 2H,0 logK; = 55,12
ZrO; (s) + HO™ = HZrO3 logK, = —4,80

RT
K.=10"14 ?mlo =0,06V.
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8.5 Magnésium en solution aqueuse (Mines-Ponts PSI 2005) (*)

Le diagramme potentiel-pH du magnésium est tracé ci-dessous pour une concentra-
tion de travail ¢, = 1072 mol-L~!.

EIN

1 9’5 1
0 7.0 14,0 pH

Mg(OH)(s)

-2,42

Mg(s)

1. Définir les termes corrosion, immunité, passivation.

Indiquer dans quelle(s) zone(s) du diagramme intervient chacun des phénomenes.

2. Déterminer le potentiel standard du couple Mg?t/Mg(s) d’apres le diagramme
potentiel-pH.

3. Calculer le produit de solubilité Ky de I’hydroxyde de magnésium Mg(OH),(s).

RT
Donnée a 298 K : on prendra 3 In10 =0,06 V.

PROBLEMES

8.6 Diagramme potentiel-pH simplifié du plomb (Mines MP 2002)
(k)
Données a 298 K : potentiel standard a pH =0

couple E°/V
Pb%*(aq) / Pb(s) | —0,13
0,(g) / HyO(¥) 1,23
H"(aq)/Ha(g) | 0,00

RT
Pour cet exercice, on prendra la valeur numérique 53 Inx = (0,06 V)logx, F étant
la constante de FARADAY. La figure 8.16 donne le diagramme potentiel-pH simplifié
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du plomb, la concentration de tracé étant de ct = 1,0 mol-L~!.

E/V
1,45 4

1004

0,50

6,0 11,0
0,00 |— | |
pH

Figure 8.16 — Diagramme potentiel-pH simplifié€ du plomb pour une concentration de tracé
de cr =1,0mol-L 7!

1. Indiquer sur ce diagramme les domaines de prédominance ou d’existence des es-
peces suivantes : Pb”(aq) ; Pb(s) ; PbOC(s) ; PbO5(s) ; Pb3Oq4(s).

2. Déterminer le potentiel standard du couple PbO, / Pb?>* par lecture du diagramme
potentiel-pH. Donner 1’équation numérique de la frontiere entre les especes PbO, et
Pb>".

3. Tracer sur le méme graphe le diagramme potentiel-pH de I’eau en prenant une
pression de tracé pr = 1,0 bar.

4. Que peut-on dire de la stabilité du plomb en solution aqueuse ? Discuter en fonc-
tion du pH de la solution.

5. Quelle réaction se produit entre le plomb et le dioxyde de plomb en milieu acide ?
Comment nomme-t-on une telle réaction ?

6. Que peut-on dire a priori de la cinétique des réactions étudiées dans les deux
questions précédentes ? Pourquoi peut-ton observer une décharge de 1’accumulateur
au plomb si celui-ci n’est pas utilisé pendant une durée suffisamment longue ?

8.7 Etude du titane en solution aqueuse (E3A 2005) (k%)

Le diagramme potentiel-pH simplifié du titane (donné ci-dessous a 298 K) a été tracé

(figure 8.17) :

— pour une concentration totale ¢ de titane dissous par litre de solution (en 1’absence
de métal);

— pour un pH variant entre O et 15 ;
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— en ne considérant que les especes dissoutes suivantes : Ti>*, Ti3*, TiO**, HTiO; ;
— en ne considérant que les especes solides : Ti, Ti(OH),, Ti(OH)3, TiO(OH); ;

— en utilisant les constantes - In10=0,06 Vet K, = 10714,

EN
1,5 T
VIII
1,0
courbe b
14,0 pH
|..courbe a
-1,0 F\
-2,0

Figure 8.17 — Diagramme potentiel-pH simplifié du titane

Les courbes a et b correspondent aux limites du domaine de stabilité de 1’eau. Les
coordonnées de quelques points remarquables sont données dans le tableau suivant :

A B C D E F
pH 8,5 85 2,67 2,67 25 12,0
Potentiel /V | —1,81 —1,42 —0,37 —0,24 —0,20 —0,80

1. Ecrire les demi-équations électroniques correspondant aux courbes a et b.

2. Indiquer dans chacun des domaines numérotés I, II, III, IV, V, VI, VII et VIII,
I’espece stable ou prédominante. Que peut-on dire de 1’espece VII ?

3. Déterminer la concentration c utilisée pour ce tracé.

4. Calculer le produit de solubilité de Ti(OH),(s) qui sera noté K. Justifier le paral-
Iélisme des courbes délimitant les domaines I/I1I et I1I/V.
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5. Retrouver par le calcul les coordonnées de C et E en utilisant les données.

6. Indiquer sur ce diagramme les zones d’immunité, de corrosion et de passivation.
7. Montrer que le titane est instable dans I’eau. Quelles sont les especes stables dans
I’eau ?

Données a 298 K

Produits de solubilité : K (Ti(OH)5(s)) = 1074 ; K (TiO(OH),(s)) = 1072,
Potentiels standard :

E°(HT/Hy(g)) = 0,00 V;
E°(O()H,0) = 123V;
E° (Ti*"/Ti(s)) = -1,63V;
E° (TPH/Ti*t) = —037V;
E° (TiO**/Ti*") = 0,10 V.

8.8 Hydrométallurgie du cuivre (Mines-Ponts PSI 2007) (%% %)

La premiere étape de 1’élaboration du cuivre par hydrométallurgie est une lixiviation
acide ou basique, qui permet de solubiliser le cuivre. Dans le cas d’une lixiviation
ammoniacale, les processus chimiques peuvent étre modélisés par les équations sui-
vantes :

1
Cu + 4NH; + 502 + H;O =
[Cu(NH3),]*" 4+ 2HO™

1
Cu,O + 8NH; + 502 + 2H,0 =
2 [Cu(NH3),]*" + 4HO™

Par souci de simplicité, les ions XP* représentent les espéces solvatées par I’eau

1. Quels sont les roles respectifs joués par I’ammoniac et par le dioxygene ?

Nous allons établir le diagramme E/V= f (pNH;),avec pNH3 = —log ([NH3] /c°)
qui permet de définir les conditions de lixiviation (c° représente la concentration
standard, égale a 1,000 mol.L~!).

2. Les ions Cu™ sont-ils stables en solution aqueuse 2 pH = 0, en I’absence d’ammo-
niac ? Justifier qualitativement la réponse.

Déterminer la valeur du potentiel standard du couple Cu>*/Cu(s).

Les ions Cu®* forment avec NH3 plusieurs complexes dont la formule peut s’écrire

2+
[Cu (NH3) p] , p étant un entier tel que 1 < p < 4.

Les ions Cu* forment avec NHj le complexe [Cu (NH3),]".
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3. A T’aide des données fournies a la fin de I’énoncé, calculer les valeurs des cons-
tantes de formation successives K,_1 , pour les équations :

[Cu (NH3) ,,_1} N = [Cu (NH3) p} "

En déduire le diagramme de prédominance des especes en fonction de pNHs.

On donne les valeurs des potentiels standard Ej du couple [Cu (NH3),] ™/ Cu(s) et Eg
du couple Cu?*/[Cu(NH3),]" : E{ = —0,15 Vet Eg = 0,82 V.

4. Calculer le potentiel standard E5 du couple [Cu (NH3) 4]2+ /[Cu(NH3),]™.

Afin de simplifier les calculs, on ne considérera dans la suite que les especes sui-
vantes : [Cu (NH3),]*", [Cu(NH3),]*, Cu?t, Cu.

S. Justifier cette simplification.

6. Reproduire I’allure du diagramme potentiel-pNHj3 représenté figure 8.18 pour une

concentration totale en cuivre égale 4 1,0 mol-L~! en indiquant les domaines de pré-
dominance des différentes especes du cuivre.

EIN
0,6 T
3
04 T &
(2)
02 T
)] pNH;
0 2 4 6 8
02 +

Figure 8.18 — Diagramme potentiel-pNH3 du cuivre

7. Etablir par le calcul les pentes des frontieres (1), (2) et (3).

8. Calculer la valeur du potentiel du couple O,/H,O dans les conditions suivantes :
p(02) = p° et p(NH3) = 0, ce qui correspond approximativement a un pH égal a 11.
Conclure sur la faisabilité du processus de lixiviation. On peut obtenir les ions cuivre
en solution. Ceux-ci sont ensuite extraits par un solvant ou par électroextraction.
Enfin une étape de cémentation permet de récupérer le cuivre sous forme métallique.

RT
Données a 298 K : on posera o = 53 In10 =0,060 V.
Potentiels standard a pH =0 :
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Constantes de dissociation globales des complexes cuivre(II)/ammoniac :

Constante de dissociation globale du complexe cuivre(I)/ammoniac [Cu (NH3)2]Jr :

pKy, = 10,8.
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couple | Cu**/Cu*

Cu™t/Cu(s)

02(g)/H20

E°/V 0,16

0,52

1,23

[Cu(NH3),]** -

n

1

2 3

4

pKd,n

4,1

7,6 | 10,5

12,6




Chapitre 9

Courbes intensité-potentiel.
Phénomenes de corrosion

Nous avons étudié au chapitre précédent les aspects thermodynamiques de 1’ oxy-
doréduction en solution. Notre étude s’est appuyée sur la loi de NERNST dont le
domaine de validité se limite aux systemes en équilibre électrochimique.

De nombreuses situations réelles nécessitent d’éteindre nos connaissances et outils
aux systemes hors-équilibres, c’est-a-dire parcouru par un courant. Nous étudie-
rons plus particulierement ici deux situations : le cas de I’électrolyse appliquée a
I’élaboration d’un métal (le zinc) et les phénomenes de corrosion.

La lecture d’un dictionnaire renseigne sur le sens courant du mot corrosion : c’est
I’ensemble des phénomenes qui conduisent & la destruction d’un objet a cause de
réactions chimiques. Historiquement, les premiers matériaux utilisés de facon inten-
sive ont été les métaux, facilement malléables et pouvant assez aisément étre mis en
forme. Les métaux sont des réducteurs qui réagissent en conséquence avec les oxy-
dants. A la surface de la Terre, le dioxygene est trés abondant ; sa présence explique
d’une part que les métaux natifs sont rares et d’autre part que la plupart des métaux
sont oxydés au contact de 1’atmosphere. La notion de corrosion pour un chimiste
prend alors un sens plus restrictif et se limite souvent & I’action des oxydants sur
les métaux. Il est d’usage de distinguer la corrosion seéche de la corrosion humide.
L’étude de la corrosion seche s’appuie sur la stabilité thermodynamique des oxydes
formés (ou d’autres composés si 1I’oxydant est différent) : ce point a déja été abordé
lors de I’étude des diagrammes d’ELLINGHAM. Nous développerons dans ce cha-
pitre les différentes caractéristiques de la corrosion par voie humide (en présence
d’eau liquide) et montrerons qu’une analyse thermodynamique de la situation, bien
qu’indispensable, s’avere insuffisante pour comprendre 1’ensemble des phénomenes
observés.
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1 Etude thermodynamique

La construction du diagramme potentiel-pH permet de visualiser 1’essentiel des
propriétés thermodynamiques d’un élément vis-a-vis des oxydants dioxygene et eau.
La position relative des couples de 1’élément avec les couples Oo/H,0 et HT/H,
permet de prévoir, dans une certaine mesure, le comportement du métal vis-a-vis
des oxydants précédemment cités. Comme la demi-équation d’oxydoréduction des
couples cités met en ceuvre des protons, le pouvoir oxydant dépend du pH de la
solution.

1.1 Domaine de stabilité d’une espéce

Si un oxydant et un réducteur n’ont pas de domaine commun dans un diagramme
potentiel-pH, leur mise en présence correspond a une réaction d’oxydoréduction ther-
modynamiquement possible. Si nous appliquons cette méthode générale aux réac-
tions d’oxydations des métaux par le dioxygene ou 1’eau, nous pouvons prévoir le
comportement des métaux.

a) Comportement vis-a-vis de I’oxydant dioxygéne

Le potentiel standard d’oxydoréduction de ce couple est Egz(g) JH,0 = 1,23 V. Les
métaux sont généralement de bons réducteurs et la position des couples ou le réduc-
teur est le métal au nombre d’oxydation zéro sont, pour la plupart des éléments au
comportement métallique, notablement plus bas dans un diagramme potentiel-pH. A
I’exception de métaux nobles, le comportement d’un métal vis-a-vis du dioxygene en
présence d’eau liquide est 1’oxydation du métal. 11 est possible, dans le cas d’une
expérience au laboratoire, de prévenir cette oxydation en utilisant de 1’eau sans di-
oxygene dissous (celle-ci est obtenue en faisant barboter du diazote dans 1’eau). Les
eaux naturelles contiennent en revanche du dioxygene dissous. Seuls les métaux dits
nobles résistent a cette corrosion : leur potentiel standard d’oxydoréduction est su-

périeur a ou voisin de celui du couple O,/H,0, par exemple EZu3 an = 1,52V ou
I(itH/Pt =L2V.

b) Comportement vis-a-vis de I’oxydant eau

Le potentiel standard d’oxydoréduction de ce couple est E; =0,00 V. Le pou-

H' /Hy(g)
voir oxydant de ce couple est notablement plus faible que celui du dioxygene dans le

couple dioxygene/eau : il existe un plus grand nombre de métaux qui peuvent résis-
ter a ’eau oxydant. Dans le cas du zinc (on se reportera au diagramme potentiel-pH
du zinc établi au chapitre précédent), on constate que les segments représentatifs des
couples ou le zinc métallique est le réducteur des couples sont toujours plus bas dans
le diagramme que le couple H/H; : la thermodynamique prévoit I’oxydation du zinc
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métallique par I’eau quel que soit le pH de celle-ci. Dans le cas du cuivre, il existe
quel que soit le pH un domaine commun au cuivre métallique et a I’eau : la réaction
d’oxydation du cuivre par 1’eau n’est pas thermodynamiquement favorisée et il est
donc envisageable de placer le cuivre métallique en présence d’eau sans risque de
corrosion : ceci explique 1’emploi du cuivre en plomberie.

1.2 Choix du pH

Toutes les réactions d’oxydoréduction en solution n’ont pas la méme dépendance vis-
a-vis du pH. Un couple ou le réducteur est le métal et ’oxydant I’un de ses ions est
indépendant du pH. En revanche, si I’oxydant et le réducteur d’un couple sont des
especes non chargées (par exemple le métal et I’'un de ses oxydes ou hydroxydes),
I’équation du segment est de la forme a — 0,06pH. Dans certaines situations, il y
a croisement des segments : il peut exister un pH au-dela duquel la corrosion du
métal par I’eau n’est plus thermodynamiquement possible, par exemple dans le cas
du plomb.

Exercice résolu

Oxydation du plomb

Déterminer les équations des frontieres des couples Pb>*/Pb(s) et HT/H,(g) pour une
concentration en espece dissoute de 1072 mol-L~!. En déduire le pH au-dela duquel
I’oxydation du plomb n’est plus thermodynamiquement possible.

Donnée Pb2* /Pb — —-0,12V

Réponse. La formule de NERNST appliquée au couple Pb>*/Pb conduit a 1’expression
du potentiel E :

0,06
+

o 2
E = Eppijpy + —5—log ([P677])

soit numériquement avec la concentration fixée en espéce dissoute Pb>* :

0,06
E = —0,12+ = Jog(107%) = —0,18 V.

Pour le couple H*/H,, le potentiel de NERNST s’écrit :
E = —0,06.pH.

La position relative des deux segments est indiquée figure 9.1. La valeur pHy du pH
au-dela duquel I’oxydation du plomb n’est plus possible est donnée par la résolution
de I’équation :

— 0,18 = — 0,06.pH;

soit :
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Si pH < pHy, il n’y a pas de domaine commun au plomb métallique et la corrosion
du plomb par I’eau est thermodynamiquement possible. Si pH > pHy, la corrosion
n’est plus possible.

pH frontiere

Pb 2+

H+
Pb
H,

Figure 9.1 — Existence d’'un pH frontiére pour la corrosion du plomb en milieu aqueux

Notons deux point importants :

e ces pH frontieres dépendent de la concentration totale en espece dissoute : la dilu-
tion favorise I’oxydation (si on reprend le calcul précédent avec une concentration
plus faible en espece dissoute, le pH frontiere croit) ;

e les milieux acides favorisent la corrosion des métaux : le pouvoir oxydant du pro-
ton est évidemment plus élevé dans des milieux riches en protons.

1.3 Influence de la présence d’autres espéces en solution

La possibilité d’une oxydation d’un métal M en présence d’eau liquide par le dioxy-
geéne ou I’eau est notablement influencée par la présence de complexants qui modi-
fient la capacité d’un métal a se comporter comme un réducteur. Soit L le ligand (par
exemple ammoniac, ion chlorure, ion thiocyanate SCN™). En présence de ce ligand
et de la possibilité de la formation d’un complexe soluble [ML),]"", la demi-réaction
d’oxydoréduction s’écrit :

[ML,]"™"  + ne” = M + pL

(nous supposerons ici, sans que cela nuise a la généralité de notre propos, que le
ligand L est neutre). Soit f3, la constante globale de formation du complexe [ML,)"" :
g L,

"o (L]
L’écriture de la relation de NERNST donne :
0,06

n .

E = Eyurjy + log ([M*1))
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et:

o 0,06 [[ML,)""]
E = E[ML,,]”*/M + . .10g< P .

[L]P
Le potentiel d’oxydoréduction de la solution étant unique, nous obtenons :

0,06
1
L]p

o " o 0,06
Eypiy + —— og ([M™]) = Efy ey + n.log(

soit, en introduisant la constante de formation globale :

o 0,06 o 0,06
EMn+/M + " IOg ([Mn+]) = E[MLP]"*/M + " IOg (Bp.[Mn+D
ce qui donne, apres simplification :
o o 0,06
E[ML,,]H/M = By — n Jlog (By) -

Dans le cas de complexes stables, les constantes de formation sont élevées, nota-
blement supérieures a 1 : en conséquence, le potentiel standard d’oxydoréduction
E[(;\/IL,,]H M est notablement inférieur a Ej;,, M et ’oxydation du métal sera ther-
modynamiquement plus facile en présence du ligand L. Il sera alors judicieux de

travailler avec un diagramme potentiel-pL.

2 Description des phénomeénes cinétiques se dérou-
lant a une electrode

Il ne suffit pas qu’une réaction soit thermodynamiquement possible pour qu’elle se
déroule effectivement : la vitesse de la réaction peut étre trés lente et dans ce cas, il
n’y a pas d’évolution observée sur une échelle de temps compatible avec la mise en
ceuvre d’une expérience. Cette constatation s’applique aussi aux réactions d’oxydoré-
duction, en particulier, celles qui se déroulent a la surface d’un solide. Cette situation
présente un aspect nouveau par rapport aux réactions en phase homogene : elle se
déroule a une interface. Comme nous étudions des réactions d’oxydoréduction, il y
a échange d’électrons lors du déroulement de la réaction. Ces éléments sont utilisés
pour élaborer de nouvelles méthodes d’étude du déroulement de la réaction d’oxydo-
réduction.

2.1 Lintensité : une mesure de la vitesse de réaction d’oxydoré-
duction

Considérons une électrode ou se déroule une réaction d’oxydoréduction :

Ox + ne” = Red.
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Si nous définissons la vitesse de réaction v par :

_ d¢
Cdr

en notant g la charge traversant I’électrode (sans se préoccuper pour 'instant du
signe), nous avons :

z—? = nF.(if soit i = nFv.
ou F est la constante de FARADAY (charge d’une mole d’électrons). Il apparait ainsi
que la mesure de I’intensité du courant traversant 1’électrode est une mesure de la
vitesse d’oxydoréduction se déroulant a I’électrode. Une convention est choisie pour
le signe du courant : si la réaction se déroulant a 1’électrode est une oxydation, le
courant est par convention positif, si la réaction se déroulant a I’électrode est une
réduction, le courant est par convention négatif.

Remarquons que la définition choisie ici pour la vitesse de réaction n’est pas celle
usuellement rencontrée en cinétique chimique et on pourra se reporter au livre de
premiere année pour les différentes définitions des vitesses de réaction. Une gran-
deur fondamentale du processus électrochimique qui se déroule a une électrode est la
densité de courant parcourant cette électrode.

Le comportement d’un systeme électrochimique est bien compris lorsqu’est établie
la dépendance de la densité de courant avec le potentiel de 1’électrode. Il est utile
pour comprendre les phénomenes cinétiques a une électrode de tracer les courbes
intensité-potentiel ol on représente en abscisse le potentiel de 1’électrode mesuré
par rapport a une électrode de référence et en ordonnée la densité de courant ou
I’intensité de courant traversant 1’électrode. Pour cela, il faut disposer d’un montage
expérimental appelé montage a trois électrodes.

2.2 Montage a trois électrodes

Un circuit électrique parcouru par un courant est fermé et cela impose, comme nous
I’avions déja remarqué lors de 1’étude des piles, la présence de deux électrodes. Si
aucune précaution n’est prise, la mesure du courant est dépendante des deux réac-
tions d’oxydoréduction se déroulant a chaque électrode. Nous admettrons ici que
c’est I’électrode parcourue par la densité de courant la plus élevée qui fixe le com-
portement du systeme. Ainsi, en choisissant une €lectrode d’aire trés inférieure a
I’autre électrode, on étudie les processus électrochimiques se déroulant a la surface
de I’électrode de petite aire.
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a) Montage a trois électrodes

Le schéma d’un montage a trois électrodes est représenté a la figure 9.2.

Potentiostat —

Contre-€électrode Electrode de travail Electrode de référence
Figure 9.2 — Représentation schématique d’'un montage a trois électrodes

L’électrode dont on cherche a établir la courbe intensité-potentiel est 1’électrode de
petite aire : celle-ci est appelée €lectrode de travail.

L’électrode a la surface de laquelle se déroule I’autre réaction d’oxydoréduction est
appelée contre-€électrode ou électrode auxiliaire.

La troisieéme électrode est 1’électrode de référence : elle est connectée a une entrée
de haute impédance et n’est pas parcourue par un courant (cela est nécessaire car son
potentiel doit rester constant au cours des mesures).

b) Fonctionnement d’un potentiostat

Ces trois électrodes sont connectées a un appareil appelé potentiostat : 1’opérateur
souhaite imposer une certaine différence de potentiel entre I’électrode de travail et
I’électrode de référence et affiche cette valeur sur 1’appareil. L’appareil impose une
différence de potentiel entre I’électrode de travail et la contre-électrode jusqu’a ob-
tention de la valeur affichée (rétroaction).

La lecture simultanée de I’intensité traversant électrode de travail et la contre-élec-
trode et la différence de potentiel entre électrode de travail et électrode de référence
permet de tracer la courbe intensité-potentiel relative a la réaction d’oxydoréduction
se déroulant a la surface de I’électrode de travail.
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c) Allure des courbes intensité-potentiel

La figure 9.3 représente deux catégories de courbes observées selon la nature des sys-
temes rencontrés lorsque sont présents en solution a la fois 1’oxydant et le réducteur
du couple.

il A
Red Ox
Eeq E/V
Red Ox
(a) couple rapide
il A
A
Contrdle par transfert ~ Controle par transfert Contrdle par transfert
de charge de charge de matiére
B B S

E/V

Red Ox
(b) couple lent

Figure 9.3 — Courbes intensité-potentiel : (a) couple rapide et (b) couple lent

Ces courbes sont caractérisées par plusieurs parametres :

e le potentiel correspondant au courant nul, indiqué par la relation de NERNST ;

e les courants asymptotiques lorsque 1’électrode est portée a un potentiel notable-
ment supérieur au potentiel d’équilibre (courant d’oxydation limite) ou lorsqu’elle
est portée a un potentiel notablement inférieur au potentiel d’équilibre (courant de
réduction limite) ;

e |’ordre de grandeur du potentiel qu’il faut appliquer par rapport au potentiel d’équi-
libre pour voir un courant d’oxydation (courant anodique) ou un courant de réduc-
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tion (courant cathodique) notable.
L’important est désormais de préciser les facteurs qui influent sur ces parametres.

2.3 Facteurs influencant la cinétique des réactions électrochi-
miques

La réaction qui se déroule a la surface de I’électrode a deux caractéristiques essen-

tielles :

e clle s’accompagne d’un transfert d’électron a I’interface ;

e clle nécessite 1’échange de matiere entre la solution homogene (espace a trois di-
mensions) et la surface de 1’électrode.

Ces deux processus peuvent étre responsables de la valeur observée du courant pour

un potentiel fixé.

a) Cinétique de transfert de I’électron

Comme toute réaction chimique, I’oxydation ou la réduction électrochimique est un
processus qui se déroule a vitesse finie : celle-ci dépend du couple mis en jeu. Cer-
taines réactions sont de simples transferts d’électrons : par exemple la transformation
de I’ion hexacyanoferrate(Il) en hexacyanoferrate(Ill). D autres sont plus complexes :
outre le transfert d’électron, il y a rupture et/ou formation de liaison(s) chimique(s).
Cette deuxiéme catégorie s’accompagne souvent de processus plus lents : globale-
ment la réaction d’oxydoréduction a la surface de 1’électrode est beaucoup plus lente.
Citons, pour son intérét, la réaction de réduction des ions oxonium H3O™ en dihy-
drogene.

La vitesse de la réaction dépend aussi de la nature de 1’électrode : la vitesse de réduc-
tion des ions oxonium dépend de la nature du métal de 1’électrode. Le solvant et la
présence d’autres ions modifie aussi la vitesse de la réaction électrochimique. Il est
possible alors d’introduire un critére quantitatif pour mesurer a quel point le systeme
est lent ou rapide : on compare le potentiel d’équilibre au potentiel nécessaire pour
obtenir une densité de courant donnée ou une fraction donnée du courant-limite.

b) Existence de courant-limite

L’expérience montre qu’il existe, dans la plupart des cas, pour une électrode de tra-
vail donnée, des valeurs limites de courant d’oxydation et de courant de réduction. Ce
phénomene est 1ié a la vitesse finie du transport de matiere de la solution vers 1’élec-
trode et de I’électrode vers la solution. Les processus responsables de ce transport
sont :

e la convection due a un mouvement macroscopique du solvant ;

¢ la diffusion due a un gradient de concentration entre la surface de I’électrode et la

solution ;
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¢ la migration due a I’existence d’un champ électrique et s’appliquant aux especes
chargées. Ce dernier phénomene est en général rendu négligeable devant les deux
autres par addition d’un électrolyte support, dont le rdle est d’assurer le transport
du courant en solution.
Phénomenes de diffusion-convection. Ces phénomenes sont en général couplés.
Pour simplifier, il existe au voisinage de toute surface solide une couche de liquide
immobile. L’épaisseur de cette couche est d’autant plus fine que le milieu est forte-
ment agité. Néanmoins, méme en I’absence d’agitation mécanique, il existe toujours
des mouvements aléatoires du fluide (convection naturelle) qui assurent 1’équivalent
d’une agitation du fluide. C’est dans cette couche immobile d’épaisseur 8, appelée
couche de NERNST que se déroule le processus de diffusion. Celui-ci est décrit par
laloi de FICK :
— —
Jj = — D.grad(c)
7 est le vecteur densité volumique molaire de courant de matiere, D est le coeffi-
cient de diffusion de 1’espece et ¢ sa concentration volumique molaire. Dans le cas
simplifié ou le profil de concentration dans la couche de NERNST est supposé li-
néaire, nous obtenons une relation simple entre le courant traversant I’électrode et les
concentrations :

B nFADOx(cfgiC — cg’;) _ nFADRed(c%’e]d — c}é;:;)
1) 1)

ou n est le nombre d’électrons échangés dans I’équation-bilan a laquelle est associée
I’intensité i, A 1’aire de 1’électrode de travail, F' la constante de FARADAY, ceolff la
concentration en oxydant au voisinage de I’électrode, et cﬁ,oi la concentration d’oxy-

dant en solution.

On vérifie bien que, dans le cas d’une oxydation, le courant est positif et la réaction

d’oxydation accroit la concentration locale en oxydant au voisinage de 1’électrode

(CSO"; < cgic) et diminue la concentration locale en réducteur. Le courant-limite cor-

respond a une concentration nulle de I’espece qui réagit a 1’électrode.

Cas particuliers. Dans certains cas, il n’existe pas de courants-limites de diffusion.

Ces situations correspondent aux cas ol la diffusion des especes électroactives vers

I’électrode n’est pas un facteur limitant. Les deux cas les plus courants sont :

e |’électrode métallique elle-méme participe au couple d’oxydoréduction et est un
réactif ; c’est le cas de I’oxydation d’une électrode d’argent (voir figure 9.4) ;

e le solvant est I’espece électroactive : sa présence en quantité considérable au voisi-
nage de I’électrode en comparaison des autres especes électroactives se traduit par
des densités de courant beaucoup plus élevées que pour les autres especes élec-
troactives (voir figure 9.5).
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Les courbes intensité-potentiel des couples du solvant sont pour cette raison appelées
murs du solvant et définissent son domaine pratique d’électroactivité. La position
de ces courbes est bien slir profondément liée aux phénomenes de surtension (voir
ci-dessous) et dépend de la nature de 1’électrode employée.

Ag Ag*

Figure 9.4 — Courbe intensité-potentiel pour 'oxydation d’une électrode d’argent

H,0 0,

réduction du solvant

oxydation du solvant

Figure 9.5 — Existences des courbes intensité-potentiel d’'oxydation et de réduction du sol-
vant limitant I'utilisation du solvant pour la mise en ceuvre de réactions électrochimiques

c) Systemes rapides et systémes lents

Une fois les facteurs limitant le courant explicités, il est possible d’interpréter les
courbes de la figure 9.3. Les systemes ot la vitesse de la réaction électrochimique ne
fixe pas la valeur du courant sont qualifiés de rapides. Les courbes intensité-potentiel
correspondantes sont représentées a la figure 9.3 (a). En revanche, il existe des situa-
tions ou le facteur limitant le courant est la vitesse de réaction électrochimique : les
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courbes intensité-potentiel correspondantes sont représentées a la figure 9.3 (b).
Lorsque le potentiel s’écarte de plus en plus du potentiel d’équilibre, la vitesse de la
réaction devient suffisante et le courant croit. Pour une valeur suffisante du potentiel,
c’est le transfert de matiére qui limite le courant et on tend vers une valeur asymp-
totique du courant. Pour fixer les ordres de grandeurs, les coefficients de diffusion
rencontrés en solution aqueuse sont d’environ 10~° m?.s~!, I’épaisseur de la couche
de NERNST d’une dizaine de microns. Ainsi pour une concentration d’une substance
électroactive de 1072 mol-L~! = 10 mol-m 3, la densité de courant-limite est égale
a:

96 500.10°.10

10.10-6

ce qui indique la valeur maximale attendue pour ce type de phénomene. Il est main-
tenant possible d’introduire une grandeur quantitative qui mesure le caractére plus
ou moins lent d’une réaction d’oxydoréduction. Il suffit de se fixer un critere d’in-
tensité : par exemple une valeur donnée de densité de courant ou une fraction du
courant-limite et indiquer I’écart entre le potentiel a atteindre pour avoir ce courant
ou cette densité de courant, et le potentiel d’équilibre. Le potentiel a atteindre est
noté, selon les cas, E} ou E.. Cette grandeur est appelée surtension (anodique ou
cathodique). Pour une réaction d’oxydation, la surtension anodique est notée 1, et
est définie par :

Jlim = ~ 100 A-m 2

M. = E!

a

— E;

cette grandeur est positive. Pour une réaction de réduction, la surtension cathodique
est notée 1. et est définie par :

qui est négative car E, < Eg,.

d) Cas de vagues successives

Les especes électrogénérées au voisinage des électrodes peuvent, dans certaines con-
ditions, subir aussi des réactions électrochimiques. Soit I’électrolyse d’une solution
d’iodure de potassium conduite dans un milieu de pH = 3. Dans ces conditions de
pH, I’étude du diagramme potentiel-pH de 1’iode montre qu’il y a trois especes envi-
sageables : I’ion iodure qui peut s’oxyder en diiode selon :

21 (aq) = L@g + 2e ,
cet ion pouvant ensuite €tre oxydé en ion iodate 105 selon :

L (aq) + 18H,0 = 2105 (aq) + I12H;0" + 10e .
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Lorsqu’une électrode en platine est portée a des potentiels de plus en plus positifs,
on observe d’abord la réaction d’oxydation de 1’ion iodure en diiode. Si le poten-
tiel continue a croitre, celui-ci devient suffisant pour oxyder le diiode en ion iodate.
On observe donc une deuxieme vague d’oxydation, de hauteur environ 5 fois plus
élevée que la précédente car pour la premiere réaction d’oxydation, il y a deux élec-
trons échangés par molécule de diiode produite tandis que dans le seconde, il y a
dix électrons échangés par molécule de diiode consommée. L’allure de la courbe
intensité-potentiel est donnée figure 9.6.

ilA

I 105~

- ly E/V

Figure 9.6 — Courbe intensité-potentiel relative a I'oxydation d’une solution d’ions iodure

Remarque. Le facteur cinq n’est pas rigoureusement suivi car les différents partici-
pants n’ont pas le méme coefficient de diffusion.

2.4 Utilisation des courbes intensité-potentiel

Nous utiliserons les courbes intensité-potentiel dans deux cas de figure assez précis :
soit dans le cas de la connection de deux électrodes par I’intermédiaire d’un circuit
extérieur (contenant ou non un générateur de force électromotrice), soit dans le cas
d’une seule électrode qui sera le sicge de deux catégories de réactions électrochi-
miques.

a) Interprétation des électrolyses et explication du fonctionnement des piles

Dans ce mode de fonctionnement, deux électrodes sont parcourues par le courant glo-
bal qui traverse le circuit. Une électrode est siege d’une réaction d’oxydation : c’est
I’anode. L’autre électrode est siege d’une réaction de réduction : c’est la cathode. Le
systeme est étudié en régime stationnaire : il n’y a pas d’accumulation de charge dans
une région du circuit et I’intensité est la méme en tout point du circuit. Nous avons
précisé les conventions de signe choisies pour les courants : I’anode sera affectée
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d’un courant de signe positif et la cathode sera affectée d’un courant de signe négatif.
L’unicité de I’intensité dans le circuit implique que ces deux courants sont égaux en
valeur absolue : tous les électrons fournis par I’oxydation a I’anode sont consommés
par la réduction a la cathode. Notons Ox| /Red, et Ox,/Red; les deux couples d’oxy-
doréduction mis en jeu dans le systeme étudié et choisissons par convention que le
potentiel d’équilibre du couple 1 est supérieur a celui du couple 2 (Egq,1 > Egq2 Ou
E¢q est le potentiel de NERNST). Considérons les courbes intensité-potentiel relatives
a chaque couple, a chaque électrode. Rappelons que la forme exacte de ces courbes
dépend a la fois du couple d’oxydoréduction mis en jeu mais aussi de la nature de
I’électrode.

Red, —L Ox;

// ia,c

E

Redz 0X2

Figure 9.7 — Courbes intensité-potentiel dans le cas de deux électrodes : fonctionnement en
générateur (courbes en pointillés) et fonctionnement en électrolyse (courbes pleines)
Fonctionnement en générateur (piles). Ce systeme électrochimique peut a priori
permettre la production d’une force électromotrice par conversion de 1’enthalpie
libre de la réaction de pile : I’oxydant le plus fort (Ox;) est réduit en Red; et le ré-
ducteur le plus fort (Red,) est oxydé en Ox,. Lors de la connection des électrodes
a I’extérieur, le choix de la résistance interposée entre les deux électrodes fixe 1’in-
tensité i dans le circuit (choisie arbitrairement ici positive). Cette intensité est égale
a l'intensité anodique i, g et a I’opposé de I’intensité cathodique i 4. Ainsi, il est
possible de faire apparaitre sur les courbes intensité-potentiel la valeur des potentiels
pris par chaque électrode et la force électromotrice AE4 obtenue lors de la décharge.
Il apparait clairement que si on souhaite une intensité plus élevée en diminuant la
résistance extérieure, la force électromotrice diminuera. La force électromotrice ob-
tenue est aussi plus faible que la différence des potentiels d’équilibre prévue par la
formule de NERNST. Ceci sera d’autant plus sensible que le couple est lent. II faut
noter que, comme pour tout générateur, la différence de potentiel aux bornes du gé-
nérateur est plus faible que la force électromotrice : ceci est dii a la résistance interne
du générateur et elle est ici minimisée par I’emploi d’électrolytes treés conducteurs.
Fonctionnement en électrolyseur. Si on souhaite recharger I’accumulateur, il fau-
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dra connecter les deux électrodes a un générateur de tension extérieur qui impose
une ddp suffisante pour que se déroulent les réactions dans I’autre sens que celui de
I’évolution spontanée. On dit alors que 1’on effectue une électrolyse ; les électrodes
échangent leur rdle : il y a oxydation de Red, et réduction de Ox;. Si on souhaite ob-
tenir I’intensité cathodique de charge i; . et 'intensité anodique de charge i, . (avec
toujours ic . = —I,, ¢), il faut imposer la différence de potentiel AE; qui est la force
contre-électromotrice du récepteur (I’électrolyseur). Pour une méme valeur absolue
de Iintensité traversant le circuit, cette force contre-électromotrice est supérieure a la
force électromotrice qui sera fournie par le générateur en fonctionnement : cet écart
est attribué aux phénomenes irréversibles (diffusion de la matiere aux électrodes et
processus cinétiques de transfert d’électrons aux électrodes). Cet écart entre AEy et
AE, est d’autant plus grand que les systémes électrochimiques sont lents. Ce récep-
teur posseéde aussi une résistance interne et donc a la force contre-électromotrice
s’ajoute un terme de chute ohmique : la différence de potentiel qui doit étre réelle-
ment imposée est encore supérieure a AE.

b) Cas d’une seule électrode non reliée a un circuit extérieur

Les courbes intensité-potentiel peuvent aussi expliquer le comportement d’un métal
(ou d’une électrode de facon plus générale) en contact avec un électrolyte. Si un seul
couple d’oxydoréduction peut étre mis en jeu et que le transfert d’électron est pos-
sible, I’électrode a un comportement nernstien. Son potentiel est le potentiel d’équi-
libre prévu par I’application de formule de NERNST au couple d’oxydoréduction. La
situation peut étre notablement plus complexe si plusieurs couples d’oxydoréduction
interviennent simultanément au voisinage de 1’électrode.

Cas du fer plongé dans une solution aqueuse préalablement désaérée.

coloration
rose

coloration
bleue

Figure 9.8 — Expériences des boites de PETRI

Dans une petit boite transparente (voir figure 9.8), un clou recourbé est recouvert
d’une solution aqueuse chaude de chlorure de sodium a laquelle on a ajouté quelques
gouttes de phénophtaléine, de I’hexacyanoferrate(Ill) de potassium et de 1’agar-agar
(agent gélifiant, a base d’algues séchées qui prend en masse lors du refroidissement).
Apres plusieurs heures, une coloration bleue apparait dans les régions ou le métal
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a été travaillé (pointe, zone courbe, té€te du clou) et une coloration rose ailleurs. La
coloration rose est due a la phénolphtaléine qui met en évidence la formation d’ions
hydroxyde. La coloration bleue est due a la formation de bleu de Prusse par réac-
tion des ions fer(I) produits au voisinage du métal avec I’ion hexacyanoferrate(III).
L’intérét de I’utilisation de 1’agar-agar est de fortement ralentir les mouvements de
convection du solvant et donc de pouvoir savoir dans quelles régions sont produites
les différentes especes. Cette expérience montre que le métal fer a été oxydé par I’eau.
Les deux réactions mises en jeu sont :

2 H,0 (¢) + 2¢° = H;(g + 2HO” réaction (1)
Fe = Fe’t 4+ 2e” réaction (2).

Ainsi, I’électrode métallique se comporte par endroits comme une anode : la ou le
métal a été fragilisé par un travail mécanique et les ions fer(Il) produits par 1’oxy-
dation du métal apparaissent en ces endroits. Ailleurs, le fer se comporte comme
cathode, 1a ou se produit la réduction de I’eau solvant en hydrogéne avec apparition
d’ions hydroxyde, augmentation du pH et donc apparition de la coloration en rose
de la phénophtaléine. Tous les électrons émis lors de I’oxydation sont consommés
par la réduction du solvant : ainsi le courant anodique i, est égal en valeur absolue au
courant cathodique i.. D’autre part, le métal n’étant pas parcouru par un courant d’en-
semble, il constitue un volume équipotentiel. Le tracé des courbes intensité-potentiel
relatives aux deux couples d’oxydoréduction mises en ceuvre permet d’appréhender
le potentiel pris par le métal : en ce point nous avons i, = — i.. Le potentiel pris par
I’électrode étant dii a deux couples d’oxydoréduction, il est appelé potentiel mixte et
est noté Ey. L'intensité i, est appelée intensité de corrosion. La situation est repré-
sentée a la figure 9.9.

2.5 Dégagement du dihydrogéne a la surface des métaux

Nous traitons ce cas particulier qui nous concerne particulierement car cette réaction
se déroule lorsqu’un métal est soumis a I’action de 1’eau oxydant. Le tracé de courbes
intensité-potentiel permet de déterminer la surtension cathodique de dégagement du
dihydrogene. Les résultats suivants ont été obtenus pour une densité de courant de
1 mA-m2,

Meétal Cu Ni Fe Zn Ptpoli Ptplatiné
Surtension/V | —0,52 —0,50 —0,46 —0,45 —0,31 —-0,27

Le platine platiné est du platine métallique recouvert de platine trés finement divisé.
Ce comportement est profondément lié aux propriétés chimiques des métaux, a leur
aptitude a former des hydrures de stabilité intermédiaire (pas trop instables pour se
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former, pas trop stables pour pouvoir ensuite réagir en surface et donner du dihydro-
gene). On notera, par exemple, que le platine (et surtout le platine platiné) est un bon
catalyseur des réactions d’hydrogénation.

Fe Fe?t

oxydation du fer

/4_ iy E

potentiel pris par le fer

H, - H,0

réduction de I'eau
sur le fer

Figure 9.9 — Oxydation du fer par I'eau : interprétation par I'utilisation des courbes intensité-
potentiel

3 Application a la corrosion des métaux en présence
d’eau

Il est important de comprendre et d’interpréter les conditions qui produisent ou non

la corrosion d’un métal dans des conditions données de pH. Cette compréhension

des phénomenes doit nous conduire a comprendre aussi les techniques de protection

contre la corrosion. L’essentiel pour nous est de garder a I’esprit qu’une réaction élec-

trochimique s’accompagne, au voisinage de 1’électrode, d’un transfert d’électrons.

3.1 Protection d’'un métal par protection d’une couche d’oxyde

L’examen de nombreux diagrammes potentiel-pH ne permet pas de comprendre pour
quelle raison un métal notablement réducteur qui devrait s’oxyder reste a peu pres
inerte dans certaines conditions. Citons I’aluminium et le chrome qui résistent bien,
lorsque le milieu n’est pas trop acide, a la corrosion. En effet, si le milieu n’est pas
trop acide, ces métaux se recouvrent d’une couche d’hydroxyde (ou d’oxyde). Ces
couches ont des propriétés adéquates :
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e clles ont de bonnes propriétés couvrantes et adhérentes ;
e clles sont des isolants électriques.

Une fois que ces couches sont formées, elles isolent électriquement et physiquement
le métal de la solution. Les réactifs ne sont plus en contact, la réaction d’oxydoréduc-
tion ne peut se poursuivre. L’ oxydation du métal cesse. On parle alors de passivation.
Notons que la couche d’alumine hydratée qui se forme a la surface de I’aluminium
est suffisamment fine pour que le matériau conserve un éclat métallique. Si on exa-
mine le diagramme potentiel-pH du fer, il existe des domaines d’existence des hy-
droxydes Fe(OH),(s) et Fe(OH)s(s). Précisons d’une part que cette présentation est
tres simplifiée et qu’il existe en réalité des composés de structure mixte a la fois
oxydes/hydroxydes et faisant intervenir des nombres d’oxydation (II) et (III) : c’est
la rouille. Les qualités protectrices de cette couche ne sont pas suffisantes pour pro-
téger le métal et le fer ne résiste pas a la corrosion en milieu humide. Indiquons aussi
que I’augmentation de la conductivité de la solution en contact avec le métal et la
présence d’anions complexant les ions du fer accroissent la capacité corrosive de la
solution aqueuse : c’est la situation de la corrosion marine.

3.2 Autres moyens de protection apparentés

L’idée de protection par création d’un film a la surface du métal a été mise en ceuvre

dans plusieurs techniques de protection :

e emploi de peintures organiques ou minérales : se pose le probleme du pouvoir
couvrant et de 1’adhérence ;

e dépdt d’un film métallique par immersion dans un bain de métal fondu ou par
électrolyse ;

e formation d’un oxyde ou d’un phosphate en surface : le fer, une fois plongé dans
un bain d’acide nitrique de concentration adéquate, est protégé de la corrosion.

3.3 Protection par potentiel imposé

11 est possible de protéger un métal en le connectant a un générateur.

a) Protection cathodique

L’idée est assez simple : on porte le métal a un potentiel suffisamment négatif pour
qu’il soit parcouru par un courant de réduction et donc ne puisse pas étre le siege
d’une réaction d’oxydation. La réaction de réduction est en général la réduction de
I’eau en dihydrogene.

L’inconvénient de ce procédé est de nécessiter I’emploi d’un générateur de tension,
de consommer de I’énergie et le dégagement d’hydrogene a la surface du métal se
traduit par une fragilisation du réseau cristallin.
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b) Protection anodique

Elle concerne les métaux passivables. Le métal est ici porté a un potentiel suffisam-
ment positif pour avoir formation de la couche protectrice. C’est le cas de 1’alumi-
nium anodisé utilisé dans la fabrication des volets roulants.

3.4 Protection par anode sacrificielle

L’idée est d’associer le métal a protéger a un métal plus réducteur qui s’oxyde a la
place du métal a protéger. Nous illustrerons le principe dans le cas du fer protégé
par le zinc ou le magnésium. Un morceau de fer plongé dans un milieu acide aqueux
est siege d’une réaction d’oxydation (il devient du fer(I)) et on observe a la surface
du métal un dégagement de dihydrogene. Ceci s’explique au niveau microscopique
par la formation d’anodes locales (le métal s’oxyde) et de cathodes locales. Certains
sites du métal se comportent comme des anodes et le métal y est oxydé. Les électrons
émis lors de I’oxydation circulent dans le métal et atteignent un site cathodique ou
des protons proviennent de la solution pour y étre réduits.

La figure 9.10 rend compte de ce mécanisme. Si on met en contact le métal a protéger
avec un métal plus réducteur, la réaction d’oxydation a lieu a la surface du métal le
plus réducteur (le zinc ou le magnésium). Pour expliquer le fonctionnement complet
de la pile, il faut disposer des courbes intensité/potentiel de la réduction des ions
oxonium sur les métaux zinc et fer. Pour cela on se reportera a la figure 9.11.

n
2H \ H, / Fe2*
Cathode locale Anode locale
2e”
Meétal

Figure 9.10 — Oxydation du métal et réduction des ions oxonium a la surface du métal

Le potentiel pris par une électrode siege de deux réactions d’oxydoréduction est ap-
pelé potentiel mixte. Ce potentiel est unique et il est tel que la somme algébrique des
courants d’oxydation et de réduction la traversant est égale a zéro.

Dans le cas du fer seul, le potentiel mixte est Ey et il y a réduction des ions oxonium
a la surface du fer.

Dans le cas du zinc en contact avec le fer, le potentiel mixte devient Ey;, plus négatif
que le précédent. Les courants d’oxydation et de réduction sont plus élevés que dans
le cas précédent mais le fer n’est plus oxydé a ce potentiel. L’hydrogene se dégage sur
le fer (ce qui peut le fragiliser). On constate que ce principe est celui de la protection
cathodique déja évoquée avec comme inconvénient le dégagement de dihydrogene
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sur le fer (fragilisation du cristal). L’avantage par rapport a la protection cathodique
est de ne pas nécessiter I’utilsation d’un générateur de tension.

Zn —L>Zn * Fe Fe 2*

i (intensité)

Courant anodique

Courant cathodiqu /I E/V
Ey

H,

H* H,
sur Zn sur Fe

H+
Figure 9.11 — Principe de la protection d’'un métal par anode sacrificielle

4 Application a la préparation du zinc par électrolyse

Le zinc est un métal qui participe en solution aqueuse au couple d’oxydoréduction
Zn*t/Zn(s) caractérisé par le potentiel standard E;nH Jzns) = —0,76 V. Ce métal
n’étant pas tres réducteur, il peut €tre préparé par électrolyse de solutions de sul-

fate de zinc. Notre objectif est d’essayer de justifier les choix industriels faits en nous
appuyant sur les courbes intensité-potentiel.

4.1 Anode en plomb

C’est le choix retenu.

a) Etude thermodynamique

L’anode est 1’électrode ou se déroule une oxydation électrochimique. Les réac-
tions d’oxydation envisageables participent aux couples d’oxydoréduction indiqués
ci-dessous :

O, + 4H' + 4e = 2H0 E= 123V
Pb>" 4+ 2e” = Pb ES= —0,12V
PbO, + 4H" + 4e = Pb + 2H,0 Ej= 063V
PbCl, + 2¢° = Pb + 2CI° E;= —027V
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Dans I’ion sulfate SO?[, le soufre est au nombre d’oxydation +VI (nombre d’oxyda-
tion maximal pour le soufre) : il est donc tres difficile a oxyder et n’est pas le meilleur
candidat pour participer a une oxydation.

Parmi les possibilités envisageables, les données thermodynamiques permettent de
détecter les réactions d’oxydation favorisées c’est-a-dire les réactions de plus faibles
potentiels standard d’oxydoréduction.

Les réactions d’oxydation favorisées sont donc :

e celle du plomb métallique en ion Pb>* dans un milieu en 1’absence d’ions chlorure ;
e celle du plomb métallique en solide PbCl, en présence d’ions chlorure.

b) Etude des courbes intensité-potentiel

La figure 9.12 représente les courbes intensité potentiel a une électrode de plomb
dans le cas ou I’électrolyte est :

e une solution aqueuse d’acide sulfurique & environ 1 mol-L~! (courbe (a));

e une solution aqueuse d’acide sulfurique i environ 1 mol-L~! en présence d’ions
chlorure (concentration de 30 g-L*1 en chlorure de sodium) (courbe (b)).

dégagement gazeux

courbe (b)
/ courbe (a)
0,
-1
l | I i ! |
1 ) E/V (ESH)

H, H,0

dégagement gazeux

Figure 9.12 — Courbes intensité-potentiel d’'une électrode de plomb : (a) solution aqueuse
d’acide sulfurique molaire et (b) solution aqueuse d’acide sulfurique molaire avec du chlorure
de sodium 430 gL~ 1

Dans le cas (a), le dégagement gazeux observé a des potentiels voisins de —1 V et
correspondant a des valeurs négatives de courants est dii a la réduction du solvant
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eau : le gaz qui se forme a la cathode est donc du dihydrogene.

Pour des potentiels notablement positifs (supérieur a 2 V), le courant est positif’; il
s’agit donc d’une oxydation et c’est le solvant eau qui s’oxyde en dioxygene. Dans
les deux cas il y a des surtensions de dégagement notables : environ 1 V pour le
dégagement de dihydrogene sur le plomb (pH ~ 0 et donc E¢q y+ /g, = — 0,06.pH
= 0) et environ 0,8 V pour le dégagement de dioxygene sur le plomb (pH ~ 0 et
donc Eeq0,/m,0 = 1,23— 0,06.pH = 1,23 V). La partie intéressante de la courbe
est le domaine situé vers 0,7 V ou le courant devient pour la premiere fois positif.
L’oxydation observée est celle du plomb. La valeur du potentiel standard du couple
Pb%*/Pb (de —0,12 V, soit notablement inférieure au potentiel o1 est observé le début
de I’oxydation) montre que la réaction d’oxydation est lente.

Lorsque le potentiel atteint environ 1 V, il y a une chute brutale de I’intensité : entre
1 Vet2 V,iln’y aplus d’oxydation du plomb. Le métal est passivé par formation
d’une couche d’oxyde protectrice, probablement PbO;. Dans le cas (b), I’oxydation
du plomb débute pour des valeurs négatives du potentiel et il s’agit de I’oxydation du
plomb en chlorure de plomb(II). Entre 0 V et 1,5 V, I’oxydation du plomb est limitée
(courant faible), mais non nulle. La passivation du plomb est de moins bonne qualité
en présence d’ions chlorure et si on choisit une anode en plomb, il sera intéressant
de travailler avec un électrolyte sans ions chlorure, afin d’éviter ce faible courant de
passivation.

Au-dela de 1,5 V, le courant d’oxydation est dii a I’oxydation du chlorure de plomb
(IT) en oxyde de plomb(IV) (on n’observe pas de dégagement de dioxygene qui pour-
rait, a ces potentiels étre dii a I’oxydation de I’eau solvant) : cette réaction est indé-
sirable car cela se traduirait dans le cas ou le plomb serait choisi comme anode, par
une consommation de 1’électrode.

4.2 Cathode en zinc

La réaction de réduction souhaitée est celle de 1’ion Zn?* en zinc métallique : il est
logique de se demander si une électrode en zinc convient pour cette opération.

a) Etude thermodynamique

Le tableau suivant donne quelques potentiels standard d’oxydoréduction pour des
couples cation métallique/métal :

Couple M>** /M | Zn Mn Fe cd Ni Cu
E°/V -0,76 —1,18 —0,44 —0,40 —0,25 0,34

Si on considere une solution aqueuse de sulfate de zinc(Il) de concentration environ
1 mol-L~! en ions Zn>* et de pH voisin de zéro. Le potentiel d’équilibre du couple
H*/H; est de 0 V et le potentiel d’équilibre du couple Zn>* /Zn est de —0,76 V.
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Si seules les considérations thermodynamiques expliquaient le comportement des
systemes lors d’une électrolyse, c’est la réduction des protons en dihydrogéne qui
serait observée a la surface de la cathode.

b) Etude des courbes intensité-potentiel

La figure 9.13 représente les courbes intensité-potentiel relatives a 1’électrolyse de
deux solutions sur une électrode en zinc. En ’absence d’ions Zn** (courbe (a)), la
réduction observée est celle de 1’eau solvant. Si on suppose que le pH de la solution
de sulfate de sodium est voisin de 7, le potentiel d’équilibre pour le couple H/H,
est d’environ —0,42 V et la courbe cathodique montre clairement qu’il existe une
surtension notable pour le dégagement de dihydrogene sur le zinc. Cette observa-
tion confirme les résultats anoncés au 2.5. Ainsi, I’existence d’une surtension de
dégagement permet, dans le cas de 1’électrolyse d’une solution aqueuse de sulfate de
zinc(Il), d’observer I’ électrodéposition du zinc métallique sur I’électrode. En pratique
le support est une électrode en aluminium, mais la déposition du zinc métal modifie
la composition chimique de celle-ci et devient du zinc. On récupere régulierement le
zinc formé.

dégagement gazeux

\ o ]
\

i ’
E/V (ESH)
(a) (b)

H, H,0

Figure 9.13 — Courbes intensité-potentiel d’'une électrode de zinc : (a) solution aqueuse de
sulfate de sodium 0,1 mol-L~1 et (b) solution aqueuse de sulfate de zinc 0,1 mol-L~1

4.3 Différence de potentiel a imposer

L’analyse des courbes intensité-potentiel relatives a I’anode d’une part et a la cathode
d’autre part montre qu’il faut une différence de potentiel d’environ 2 — (—1)) =3V
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pour observer le passage du courant dans I’électrolyseur.

En pratique, les différences de potentiel appliquées sont comprises entre 3,2 V et
3,7 V. 1l existe une contribution de la chute ohmique au terme de différence de
potentiel entre les deux électrodes.

4.4 Nécessité de purifier la solution de sulfate de zinc(ll)

La solution de sulfate de zinc peut contenir un certain nombre d’impuretés. Nous
avons déja vu au 4.1.2. qu’il était nécessaire d’éliminer les ions chlorure pour éviter
I’oxydation de I’électrode en plomb. Il peut exister en solution un certain nombre
d’ions métalliques, entre autres : Cd>*, Fe>*, Ni**, Cu®*, Pb>", Mn?*, Kt et Na™.
Afin de poursuivre notre analyse du systéme, nous prendrons les surtensions du 2.5.
en y ajoutant celle du cadmium (—1,1 V) et du plomb (—1,3 V).

a) Classification des impuretés métalliques

Elles sont réparties en trois classes :

e Classe I: Nat, KT, Mn2*

e Classe II : Cd*t, Pb%*

e Classe III : Fe>*, Ni**, Cu?*

La premiere classe est constituée de cations de potentiel standard tres négatif. Les
éléments de la seconde classe sont des métaux sur lesquels la surtension de déga-
gement du dihydrogene est notablement plus négative que sur le zinc. La troisieme
classe est constituée de métaux qui ont un comportement électrochimique proche de
celui du zinc.

b) Conséquence d’un dépot métallique différent de celui de zinc

L’existence d’ions métalliques en solution présente un double risque pour 1’opération

d’électrolyse.

e le but de I’opération d’électrolyse est d’obtenir du zinc métallique le plus pur pos-
sible et la présence d’impuretés est bien siir néfaste ;

e il existe des métaux pour lesquels la surtension de dégagement du dihydrogene est
plus faible (moins négative) que pour le zinc : dans ce cas, I’apparition de ce métal
pourrait se traduire par une modification de comportement décisive a la cathode,
c’est a dire par la réduction du solvant. Dans ce cas, 1’électrodéposition de zinc
métallique cesse.

c) Comportement des différentes impuretés métalliques

Impuretés de classe I
Elles ne sont pas électroréductibles ; elles ne peuvent se former a la cathode et ne
génent pas I’obtention du zinc. Il n’est pas crucial de les éliminer de la solution a
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électrolyser.

Impuretés de classe II

Elles peuvent conduire a la formation du métal correspondant comme impureté dans
le zinc obtenu. En revanche, la surtension de dégagement de dihydrogene étant tres
négative sur ces métaux, il n’y a pas de risque que ceux-ci modifient le comportement
de la cathode, celle-ci n’est pas le siege de la réduction du solvant.

Impuretés de classe I11

Le métal correspondant peut se déposer a la cathode et la présence de ce métal peut
se traduire par une diminution éventuelle suffisante de la surtension pour que le dé-
gagement du dihydrogene soit possible.

4.5 Mise en ceuvre industrielle

Nous décrivons dans cette partie certains aspects pratiques de 1’élaboration du zinc
par voie hydrométallurgique (métallurgie mettant en jeu des réactions en solutions
aqueuses). Il sera utile de se reporter au diagramme potentiel-pH du zinc présenté au
chapitre 8. On pourra aussi se reporter avec profit a la fin du chapitre 7 qui évoque,
en compléments, 1’élaboration du zinc par voie pyrométallurgique.

a) Sources de I’élément zinc

Il est naturellement présent dans 1’écorce terrestre sous forme de blende ZnS(s) ou
encore de smithsonite ZnCOj3(s), et d’hémimorphite (un silicate encore appelé ca-
lamine) ZnySioO7(0OH),,H,0(s). Dans les minerais, le zinc est souvent associé a
d’autres métaux, notamment le plomb Pb, le cadmium Cd, le fer Fe, le cuivre Cu,
etc.

b) Traitements mécaniques

Apres extraction du minerai, celui-ci subit une opération de broyage susceptible de
fournir de fines particules (quelques dizaines ou quelques centaines de micrometres).
Une deuxiéme opération destinée a le soustraire de la gangue (partie minérale en-
tourant le minerai) est alors menée. Dans le cas des minerais sulfurés, une opération
de flottation est privilégiée. Cette opération consiste a séparer la gangue des parties
utiles en jouant sur le caractere hydrophile ou hydrophobe des différents constituants.
La flottation est réalisée dans des cuves permettant une mise en suspension aqueuse
du minerai broyé. Des ajouts permettent d’ajuster le pH et de modifier les propriétés
de surface des particules. Une arrivée d’air permet de former des mousses stables,
entrainant a la surface des bulles les éléments valorisables (contenant entre autres le
sulfure de zinc). Le produit obtenu apres flottation est appelé le concentré, il contient
en général entre 40 % et 60 % zinc sous forme ZnS. Lors de I’étape de flottation, le
zinc ne subit aucune réaction chimique, il ne subit qu’une séparation physique.
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c) Grillage des sulfures

Une étape de grillage permet de transformer chimiquement le sulfure de zinc ZnS en
oxyde de zinc ZnO. Le grillage est réalisé par chauffage (entre 900 et 1100 °C) en
présence d’air selon la réaction :

3
ZnS (s) + 3 02 (2) = ZnO(s) + SOz (g).
Des réactions parasites sont susceptibles d’étre observées, en particulier si le concen-
tré est riche en fer (ce qui se révele souvent le cas). La formation de ferrites (oxydes
mixtes de fer et de zinc) est réalisée selon la réaction :

7
ZnO(s) + 2FeS(s) + 502 (g0 = ZnOFe;03(s) + 2S0;(g).

Notons dans ces opérations que le dioxyde de soufre formé est récupéré puis trans-
formé en acide sulfurique (la production atteint 2 tonnes d’acide sulfurique par tonne
de zinc). Le solide obtenu apres grillage est appelé calcine, il contient essentiellement
ZnO(s) mais aussi PbO(s) et plusieurs autres oxydes métalliques. La voie hydromé-
tallurgique qui permet une réduction de la calcine en zinc est la plus rencontrée (elle
concerne 90 % la production) et se déroule en trois étapes.

d) Lixiviation et précipitations sélectives

L’étape de lixiviation est une attaque de la calcine par une solution diluée d’acide
sulfurique (il s’agit en réalité de la solution issue de 1’étape finale d’électrolyse qui
est ainsi recyclée). La dissolution est menée entre 55 °C et 65 °C (la chaleur est
apportée par la dissolution des oxydes). L’oxyde de zinc subit la réaction :

ZnO(s) + 2HT + SOi = Zn*t  + SO;” + H0

qui permet une dissolution du solide. Les autres oxydes métalliques issus de la cal-
cine sont solubilisés, a I’exception de 1’oxyde de plomb PbO(s) qui est transformé en
sulfate de plomb treés peu soluble (qui précipite donc). Notons que les métaux pré-
cieux (argent, or, etc.) restent insolubles. Lors de la lixiviation, le milieu est rendu
oxydant par ajout de dioxyde de manganese, d’ions permanganate, ou encore par in-
jection de dioxygeéne. Ce procédé a pour effet d’oxyder les ions Fe>* éventuellement
présents en ions Fe3*. La solution transite dans plusieurs cuves, le pH de la solution
augmentant par ajout de calcine pour atteindre 5 dans la derniére cuve. A ce pH,
I’hydroxyde de fer Fe(OH);3(s) précipite et peut étre éliminé par simple décantation.
Notons ici un point techniquement délicat : si I’on souhaite récupérer un maximum
de zinc (ce qui est le cas industriellement), il convient de filtrer et de laver le précipité
Fe(OH)s(s). Or ce précipité se révele tres difficilement filtrable. On a alors recours a



APPLICATION A LA PREPARATION DU ZINC PAR ELECTROLYSE 307

la méthode suivante dite « méthode a la jarosite » : une jarosite (composé de formule
Feg(OH)12(SO4)4M; avec M = Na, K, NHy . . .) est formée par action de sulfate d’am-
monium, vers 90 °C et & pH = 5 sur la solution contenant les ions Fe3*. La jarosite
précipite sous forme d’un solide facilement filtrable qui permet in fine I’élimination
du fer.

e) Cémentation

Les ions Cu?*, Cd**, Ni**, et Co?" encore présents sont éliminés par cémentation.
Cette élimination est effectuée par réduction a 1’aide de poudre de zinc (I’emploi de
cette poudre évite la formation d’ions étrangers) selon la réaction :

Zn(s) + M>** = n’t  + M (s).

Notons qu’a I’occasion de cette réaction les ions Cu®*et Cd** sont facilement réduits
alors que la situation est moins favorable pour les ions Ni>™ et Co>*(pour lesquels
une température comprise entre 75 °C et 95 °C, ainsi que I'utilisation d’activateurs
sont requises). Une filtration sur fine toile permet de récupérer des particules de zinc
enrobées par les métaux déposés. Ce solide est appelé cément ; un traitement ultérieur
permet de séparer le zinc initial des métaux déposés. La teneur finale de la solution
est en général inférieure a 0,5 mg-L~! pour chacun des ions métalliques autres que
Zn’T. Notons que la prévision thermodynamique des réactions de cémentation peut
étre réalisée par superposition des diagrammes E—pH (voir figure 9.14). Le zinc
solide ne posséde aucune zone commune de stabilité avec les ions M>* : une réaction
qui fournira Zn>*et M (s) (pour lesquels il existe une zone commune de stabilité) est
par conséquent envisageable.

f) Electrolyse

La réduction des ions Zn*t en métal Zn(s) est réalisée par électrolyse : un courant
électrique assuré par un générateur permet la réalisation d’une réaction chimique non
spontanée sur chacune des deux électrodes trempant dans la cuve contenant les ions
Zn>T. Lélectrolyse est réalisée dans des cuves en ciment recourvert de polychlo-
rure de vinyle (PVC). La température est comprise entre 30 °C et 40 °C. La solution
initiale contient entre 125 et 170 g-L~! d’ions zinc(II). Les anodes sont en plomb
(alliage contenant 0,5 a 1 % d’argent), inattaquables par une solution contenant des
ions sulfate. Les cathodes sont en aluminium. La tension appliquée par le générateur
est voisine de 3,7 V tandis que 'intensité peut atteindre 115000 A. La densité de
courant est comprise entre 400 et 700 A-m~2. Le zinc se dépose a la cathode ol a
lieu la réaction :

Zn’t 4+ 2e” = Zn (s)
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d’ou il est décollé régulierement. La production, par cellules qui peuvent contenir
jusqu’a 86 cathodes de 1,6 m?, peut atteindre 3 tonnes par jour. Le zinc obtenu est
particulierement pur (99,995 %) et contient mois de 50 ppm (partie par million) d’im-
puretés, la principale étant le plomb. Il n’a pas besoin de subir une purification ulté-
rieure.

E/V
1,0 +
0,5+
Cu2+
Cu (s
u (s) 70
0 ! pH
Cd2+
Cd (s)
Zn2+
Zn (s)

Figure 9.14 — Prévision thermodynamique des réactions de cémentation

Corrosion de la statue de la Liberté

Le phénomene de corrosion est visible de facon quotidienne, et un exemple
intéressant est rencontré dans le cas de la Statue de la Liberté a New-York.
Cette statue qui est constituée de lames de cuivre fixées a une armature en fer, a
souffert d’une attaque massive de la corrosion. Une intervention a été nécessaire
dans les années 1980 afin de tenter d’infléchir le phénomene.



APPLICATION A LA PREPARATION DU ZINC PAR ELECTROLYSE

Les réactions électrochimiques

D’un point de vue chimique, il est facile de comprendre pourquoi le phénomene
a lieu et menace la statue de I'intérieur. L association fer-cuivre constitue une
pile de corrosion (pile en court-circuit) dont I’anode est constituée par I’arma-
ture en fer et la cathode est constituée par le cuivre. A la surface de I’armature
en fer, on assiste a la réaction :

Fe (s) = Fe’t 4+ 2e”

tandis qu’a la surface cuivrée (cathode), on assiste a une réduction (par exemple
du dioxygene) selon I’équation :

0,(g) + 4HT + 4e = 2 H,O0.

Notons que la nature exacte de la réaction de réduction importe peu, il peut
aussi s’agir d’une réduction d’oxydes d’azote, d’oxydes de soufre, etc. Le point
crucial a retenir est que cette réaction provoque une dégradation profonde de
I’armature en fer. Ce phénomene était bien connu de EIFFEL qui élabora la
structure, et des feuilles d’amiante ont été glissées entre les lames de cuivre afin
de limiter la conduction électrique. Cette solution s’est révélée insuffisante au
bout d’une centaine d’année !

La solution apportée dans les années 1980 a consisté en un remplacement to-
tal de la structure en fer (alors dangereusement corrodée) par de I’acier inoxy-
dable, plus résistant a la corrosion. Cette solution n’est pas allée sans difficulté
car I’acier présente ses propres inconvénients, en particulier il devient friable
lorsqu’il est manipulé pour obtenir des formes précises. Il a donc fallu opérer
a forte température pour rendre a I’acier sa flexibilité, ce qui a eu pour incon-
vénient d’annuler sa résistance a la corrosion ! La résistance a la corrosion a pu
étre rendue par action d’acide nitrique sur la surface de I’acier (formation d’une
couche superficielle d’oxyde protecteur, on parle de passivation du métal).

Une solution complémentaire a été de recouvir de téflon (polymere organique
fluoré de formule — (CF, — CF,), — I’armature en acier. Quelle gageure pour
les chimistes !

Le nettoyage et la restauration de la patine

Un deuxieme probleme a été rencontré lors de 1’extraction des goudrons et des
peintures qui avaient été ajoutées au fil du temps pour tenter de stopper la cor-
rosion de I’armature.
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La couche de peinture a été enlevée par action de jets d’hydrogénocarbonate de
sodium NaHCOs3. Ce procédé est efficace mais a pour conséquence I’ infiltration
d’hydrogénocarbonate entre les couches de cuivre de la statue, qui ont posé un
probleme de décoloration de la surface (des trainées bleues ont été observées
sur la statue). La surface de la statue (allure verte) est naturellement constituée
par I’exposition du cuivre métallique a I’atmosphere et aux éléments. Il y a tout
d’abord noircissement par formation d’oxyde de cuivre et de sulfure de cuivre,
puis la patine verte formée est constituée de couches de sulfates de cuivre : la
brochantite de formule CuSOy4, 3Cu(OH);(s) et I’anthlérite de formule CuSQOy,
2Cu(OH);(s). 11 a fallu reconstituer par endroits cette patine verte artificielle-
ment. Pour réaliser cette manipulation, les chimistes ont laissé la nature opérer
sur des lames de cuivre exposées a I’atmosphere et aux éléments. Par applica-
tion d’acétone et par lustrage de la surface des lames de cuivre, la patine a été
extraite sous forme de flocons. Ces flocons ont été appliquées sur les zones en-
dommagées de la statue, et ont été fixés de facon permanente apres deux ou trois
semaines d’exposition a I’air.

EXERCICES

9.1 Raffinage électrolytique du cuivre (CCP PC 2007) (%)

CHAP. 9 — COURBES INTENSITE-POTENTIEL. PHENOMENES DE CORROSION

Une lame de cuivre plonge dans une solution de nitrate d’argent. Les courbes intensi-
té-potentiel relatives aux différents couples en présence sont représentées figure 9.15.

i

Ag—=Ag"
H,0/= 0,
Cu —Cu?*
Cu~~ Cu?¥ E
Ag =—Ag"

Figure 9.15 — Courbes intensité-potentiel des couples en présence

H, H;0" 7]

1. Ecrire I’équation-bilan de la réaction qui a lieu. Déterminer sa constante d’équi-

libre a 298 K. Commenter la valeur obtenue.
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2. A I’aide des courbes intensité-potentiel, prévoir si cette réaction est rapide ou lente
(un schéma est souhaité).

3. Le raffinage électrolytique du cuivre consiste a placer du cuivre impur comme
anode dans une solution concentrée de sulfate de cuivre. Une électrode support (en
acier inoxydable) est placée en vis-a-vis pour y déposer le cuivre par réduction ca-
thodique. Les seules impuretés qui seront considérées ici sont le plomb Pb et I’argent
Ag. Les courbes intensité-potentiel relatives aux différents couples en présence sont
représentées figure 9.16. E4 désigne le potentiel auquel est portée 1’anode, et E¢ celui
de la cathode.

Cu —Cu?*
Pb — Pb** Ag*
: El
e | k
| Ag <—Agt
Cu=—Cu?*

Figure 9.16 — Courbes intensité-potentiel des couples plomb, cuivre et argent

Ecrire la(les) réaction(s) observée(s) a I’anode. Méme question a la cathode.
4. Expliquer I'intérét de cette méthode quant a la purification du cuivre.

Données a 298 K :
E° (Ag"/Ag(s)) =0,80 V; E° (Cu*"/Cu(s)) = 0,34 V;

RT
E°(0,(g)/H20) = 1,23 V; E° (Pb*" /Pb(s)) = —0,13 V; 71n 10=0,06 V.

9.2 Nickelage d’une piéce métallique (d’apres CCP PSI 2007)
(Fe)

Le dépdt électrochimique de nickel métallique est largement utilisé industriellement.

Ce procédé consiste a immerger une piece en fer a revétir dans une solution de sulfate

de nickel(Il) et a effectuer une électrolyse, la piece en fer étant placée a la cathode ;

I’anode est inerte. L’ épaisseur de nickel déposé n’est alors pas limitée ; elle est fonc-

tion de la densité de courant, de la durée de 1’opération et de I’intervention éventuelle

de réactions cathodiques parasites.

Compte rendu d’expérience :

— Piece traitée : disque de fer, diametre 10 cm, épaisseur 0,5 mm (épaisseur négligée
pour le calcul de I’aire totale) ; dépdt sur les deux faces.
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— Masse initiale : 30,866 g

— Intensité du courant : 2,4 A
— Durée d’électrolyse : 65 min
— Masse finale : 32,051 g

1. Quelle est la quantité d’électricité mise en jeu au cours de cette expérience ?

2. Quelle masse de nickel aurait-on dfi obtenir si le rendement de I’opération avait
été 100 % ?

3. Déterminer le rendement effectif de cette opération de nickelage.

4. Quelle est I’épaisseur du dépot de nickel obtenu ?

5. Quelle autre demi-réaction a pu se produire a la cathode en parallele avec la réduc-
tion de Ni’* conduisant 2 la baisse du rendement ?

Le procédé de nickelage chimique autocatalytique repose sur la réduction d’un sel de
nickel, non par la polarisation électrique cathodique, mais par un réducteur chimique
ajouté a la solution aqueuse, ici I’hydrazine HoN-NH; ou NyHy. Ce procédé a été
mis au point en France a I’Office National de la Recherche Aéronautique (ONERA).
L’agent réducteur est une forme protonée de I’hydrazine : N,HJ, mise en jeu dans le
couple No(g)/N,Hy ;

(D

Figure 9.17 — Diagramme intensité-potentiel de réduction de Ni>*(aq)

6. Le diagramme intensité-potentiel de la figure 9.17, tracé a pH = 4, présente la
courbe (1) de réduction de Ni2+(aq). Cette courbe n’est pas modifiée quand on la
trace sur diverses électrodes (Ni, Fe, Pb). La courbe d’oxydation de N2H5+ est, elle,
fortement dépendante de la nature de I’électrode. Cette oxydation est lente sur la plu-
part des électrodes métalliques, mais rapide sur une électrode de nickel (ce qui a fait
appeler le procédé autocatalytique). Tracer sur ce diagramme, de facon schématique,
la courbe d’oxydation de Nzng dans les deux situations suivantes :

— Courbe (2) : oxydation rapide, pas de surtension, réduction rapide de Ni2* ;
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— Courbe (3) : oxydation tres lente, surtension tres élevée, pas de réduction possible
de Ni**.

Données a 298 K : Masse molaire : My; = 58,71.1073 kg-mol .
Constante de FARADAY : F = 96490 C-mol~!.
Masse volumique du nickel métallique : px; = 8,90.10° kg-m~3.

9.3 Corrosion du zinc en milieu acide (Centrale PSI12003) (%% %)

1. Donner I’allure de la courbe densité de courant-potentiel (j, E) pour 1’oxydation
et la réduction du couple Zn>*/Zn. Ce systéme est rapide. Le potentiel standard du
couple Zn>*/Zn(s) est égal 2 —0,76 V et on prendra la concentration initiale d’ions
zinc(IT) égale a 1 mol- L~

2. La courbe intensité-potentiel du couple H"/H,(g) dépend-elle du métal de 1’élec-
trode utilisée ? Expliquer succinctement pourquoi.

3. On envisage I’oxydation du zinc par les ions HT. Ecrire I’équation de la réaction.
Que peut-on dire de cette oxydation par des considérations thermodynamiques ?

(E° = 0,00V pour H"/Hj(g)).

Pour des valeurs suffisamment importantes de la valeur absolue de la densité de cou-
rant anodique |j,| (respectivement de la valeur absolue de la densité de courant ca-
thodique | j.|), on peut écrire :

Ja =Aqexp (b,E) et Je=—Acexp(—b.E).

La constante b, (resp. b.) est positive et caractéristique de 1’oxydant (resp. du réduc-
teur). Les constantes A, et A, sont positives et dépendent en outre des activités de
I’oxydant et du réducteur.

4. On envisage un phénomene de corrosion uniforme, observée quand une lame de
zinc trempe dans une solution acide. On admet alors que les surfaces des électrodes
sont égales pour 1’oxydation et la réduction.

4.a. Quelle est la relation entre les intensités anodique et cathodique ? Que peut-on
en conclure pour les densités de courant anodique et cathodique ?

4.b. Une étude expérimentale a permis d’obtenir les lois suivantes, reliant la densité
de courant (en A-cm~?) et le potentiel d’électrode E (en V) mesuré par rapport a
I’ESH :

oxydation du zinc : E =0,0774log(j,) —0,1956
reduction de H' sur zinc : E = —0,0780log(|j.|) —0,778.

Calculer la densité de courant de corrosion j.o €t le potentiel de corrosion Ecqy.
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4.c. La vitesse de corrosion vy de la piece métallique est mesurée en ym par année.
Exprimer littéralement v.o; €n fonction de jcor, de la constante de FARADAY F, de
la masse molaire Mz, du zinc et de sa masse volumique p.

Application numérique : calculer vegr.

On donne Mz, = 65,4 g-mol~!, p = 7140 kg-m—3 et F = 96490 C-mol .

PROBLEMES

9.4 Etude du zinc (Mines-Ponts PSI 2006) (% %)

La figure 9.18 représente le diagramme potentiel-pH simplifié du zinc. Il a été tracé
pour une concentration totale en élément zinc de 102 mol-L~!.

E(V)

1,0 +

0,5+

Zn*t Zn(OH),(s)

7n(s)

Figure 9.18 — Diagramme potentiel-pH simplifié du zinc

1. Quelle est I’équation-bilan de la réaction relative au couple des complexes du zinc :
[Zn(OH)4]?~/Zn(OH); ? Calculer la constante d’équilibre.

En déduire I’équation de la droite séparant les domaines de prédominance ou d’exis-
tence de ces deux especes. On précise que Zn(OH); est un solide.

2. Selon la concentration en zinc, la courbe intensité-potentiel relative au couple
Zn**/Zn peut avoir des allures différentes (figure 9.19). Comment s’appelle le seg-
ment AB ? Expliquer sa présence.

Dans le processus hydrométallurgique, apres avoir transformé le sulfure de zinc ainsi
que les impuretés métalliques (Fe, Co, Ni, Cu et Cd) en oxydes, on proceéde a une
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premiere étape de lixiviation acide pour mettre en solution les métaux contenus dans
le minerai.

(a) : Zn2* concentré
(b) : Zn** dilué

Figure 9.19 — Courbe intensité-potentiel du couple Zn**/Zn en fonction de la concentartion

3. Ecrire les équations de mises en solution de ZnO et FeO par ’acide sulfurique
H,S04. Sous quelles formes se trouvent alors le zinc et le fer ?

Pour éliminer 1’élément fer du mélange, on injecte du dioxygene a la solution. Cet
ajout a pour effet d’oxyder 1’élément fer. Puis on amene le pH de la solution autour
de 5.

4. Ecrire 1’équation bilan de la réaction qui a lieu entre 1’élément fer sous la forme
soluble précédente et le dioxygene (cette réaction fournit Fe3*).

Le fer est ensuite éliminé par précipitation sous forme d’hydroxyde Fe(OH)s(s). 1l
existe d’autres impuretés que le fer. On ne prendra en compte que les especes sui-
vantes : Cd**, Cu®* et Ni>*. On procéde alors & une étape de cémentation ; pour cela
on introduit dans la solution du zinc en poudre.

cd Cd?
2+ Ni Niz*

2+ E
/ d Cu Cu?t
ﬂZ Ni ~;Z 2+ /

Figure 9.20 — Courbes intensité-potentiel des couples zinc, cadmium, nickel et cuivre

Cu Cu®*

5. A I’aide de la figure 9.20, justifier le procédé en écrivant les équations bilans des
différentes réactions. Sous quelles formes sont alors les impuretés ? Comment peut-
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on les éliminer ?

On obtient une solution de sulfate de zinc 2 2 mol-L ™! que I’on acidifie par de 1’acide
sulfurique 2 1,5 mol-L~'. Le pH de la solution sera considéré égal a 0. Pour obtenir
le zinc sous forme métallique, on procede a I’électrolyse de cette solution. Les élec-
trodes utilisées sont : cathodes en aluminium et anodes en plomb inattaquables en
milieu sulfate. Les cuves sont en ciment revétues de polychlorure de vinyle (PVC).

6. Nous considérerons dans la suite que les ions sulfate ne participent a aucune ré-
action. D’un point de vue thermodynamique, quelles sont les réactions qui peuvent
avoir lieu a la cathode ? A I’anode ? En déduire la réaction d’électrolyse attendue.
Quelle différence de potentiel devrait-on appliquer ?

7. A Iaide la figure 9.21 donner 1’équation d’électrolyse qui a réellement lieu. A
quoi sont dus ces changements ? Si on impose une densité de courant de 500 A-m~2,
quelle devrait étre la différence de potentiel appliquée aux bornes des électrodes ?

j/Am?
500 +
H,0 0,
-090 -0,76
Il / . 1,95 / EINV
| |
0 1 2
H, HY
Zn Zn%+
-500 +

Figure 9.21 — Courbes intensité-potentiel lors de I'électrolyse du sulfate de zinc

8. La différence de potentiel est en réalité de 3,5 V. Expliquer la différence par rap-

port a la valeur estimée a la question précédente.

Utilisations du zinc

On réalise les expériences suivantes :

— Un clou (assimilé a du fer) est plongé dans une solution aqueuse gélifiée contenant
du chlorure de sodium, de la phénolphtaléine (indicateur incolore qui devient rose
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en présence d’ions HO™) et de 1’hexacyanoferrate(Ill) de potassium (indicateur
incolore qui devient bleu en présence d’ions Fe>™). On observe une coloration bleue
autour de la téte et la pointe et une coloration rose autour de la partie centrale du
clou. On suppose que du dioxygene dissous est présent dans la solution gélifiée.

— On refait la méme expérience en enroulant un ruban de zinc autour de la partie
centrale du clou. Il n’y a pas de coloration bleue mais un voile blanchatre autour du
zinc.

9. Dans quels cas des zones différentes d’'une méme piece métallique peuvent-elles

avoir un comportement électrochimique différent ?

10. Expliquer le phénomene observé dans la premiere expérience en écrivant les dif-

férentes réactions qui ont lieu dans la solution.

11. Que se passe-t-il dans la deuxieme expérience ? En déduire une utilisation du zinc

dans la vie courante.

Données a 298 K : potentiels standard :

E° (H" /Hy(g)) = 0,00 V; E° (O2(g)/H,0) = 1,23 V;

E° (Fe** /Fe(s)) = —0,44 V; E° (Fe’ /Fe?t) = 0,77 V;
E°(Zn*" /Zn(s)) = —0,76 V.

Zn(OH), (s) = Zn*t + 2HO™  pK,=17
Zn’t  + 4HO™ = [Zn(OH),]*~ log B4 = 15.

9.5 Préparation du manganese par électrolyse (E4A PSI 1999)
(k)
L’électrolyseur possede la structure suivante. Les deux compartiments sont séparés
par un diaphragme, 1’anode est un alliage a base de plomb que I’on assimile a une
électrode en plomb. Elle plonge dans une solution (appelée solution A) de sulfate
de manganese acidifié (pH = 1,0). La cathode est en acier; le manganese qui s’y
dépose est enlevé par martelage ; on peut donc considérer que cette électrode est en
manganese. Elle plonge dans une solution (appelée solution B) de sulfate de man-
ganese ajustée a pH = 6,0 par une solution de sulfate d’ammonium. On considere
que les ions sulfate et les ions ammonium sont, dans ces conditions, indifférents aux
échanges électroniques.
Les figures 9.22 et 9.23 décrivent les courbes intensité-potentiel mesurées aux élec-
trodes, avec en ordonnée j, la densité surfacique de courant et en abscisse Vgsy, le
potentiel de I’¢électrode de travail dont la valeur est rapportée a 1’électrode standard a
hydrogene. Pour la figure 9.22, I’électrode est en manganese. L’étude (a) a été faite
pour un électrolyte constitué par la solution de sulfate d’ammonium (pH = 6,0).
L’électrolyte de 1’étude (b) est la solution B.



318 CHAP. 9 — COURBES INTENSITE-POTENTIEL. PHENOMENES DE CORROSION

j/A.dm?
(a) et (b) 15
+ 4
+3
L2
41
-20 -15 A0 -05 Vest/ V

(a) (®) 1

Figure 9.22 — Courbes intensité-potentiel sur électrode de manganése

j/A.dm?

45

44

43

12

41

-1,0 -0,5 Vesu!/ V
| | | | | |
T T T T T T
0,5 1,0 1,5 2,0

Figure 9.23 — Courbes intensité-potentiel sur électrode de plomb
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1. Dans le cas (a), déterminer la réaction intervenant dans la partie anodique. Déter-
miner la réaction intervenant dans le partie cathodique.

2. Dans le cas (b), pourquoi trouve-t-on la méme réaction dans la partie anodique
que lors de I’étude (a)? Déterminer la (les) réaction(s) intervenant dans la partie
cathodique. Pour la figure 9.23, I’électrolyte est la solution A et I’électrode est en
plomb. On ne s’intéresse qu’a la partie anodique de la courbe.

3. Quand dit-on qu’un métal est passivé ? Quelle est la réaction qui passive 1’élec-
trode en plomb ? Industriellement, la densité de courant est de 3 A-dm~2. La chute
ohmique de tension aux bornes des électrodes est de 800 mV.

4. Ecrire la réaction-bilan de 1’électrolyse qui conduit au manganése.

5. Evaluer la tension 2 appliquer aux bornes de la cellule. Donner la valeur des sur-
tensions anodique et cathodique (les ions Mn>* sont 4 la concentration de 1 mol-L~!
dans la solution B).

6. Tout courant qui traverse la cathode contribue-t-il a I’obtention de manganese ? En
fait, le rendement n’est que de 5/6.

7. La surface d’une électrode est de 2 m? et I’installation comporte 50 cellules iden-
tiques disposées en parallele ; déterminer la production journaliere de manganese,
exprimée en kg.

Données :

La température est prise égale a 25 °C. On admet % In10=0,06 V.

Potentiels standard E° (en V a 25 °C) : —1,17 (couple Mn?*/Mn); 0,63 (couple

PbO,/Pb) ; 0,00 (couple H"/H,) ; 1,23 (couple O/H,0).
Constante de FARADAY : F = 96500 C-mol~'. Masse molaire : Myg, = 55 g-mol_l.






Chapitre 10

Stéréochimie

La stéréochimie, ou chimie dans I’espace, est usuellement I’étude de la position
relative des atomes a I’intérieur d’'une méme molécule. Elle se décompose en deux
sous ensembles disjoints : la stéréochimie de conformation et la stéréochimie de
configuration.

1 Représentations des molécules organiques

1.1 Formule brute
La formule brute permet de connaitre la nature et le nombre des atomes constituant
la molécule.

Exemple : les molécules d’éthanol et de méthoxyméthane ont pour formule brute
C,HgO.

1.2 Formule développée
Dans ce type de représentation tous les atomes, tous les doublets liants et non liants
ainsi que toutes les lacunes électroniques et les charges formelles sont représentés.

Il s’agit par conséquent de la représentation de LEWIS complete de la molécule
(exemples figure 10.1).

H o o H
H-C-C, H-C-Cl®
B Q-H B H

Figure 10.1 — Formules développées de I'acide éthanoique du cation éthyle



322 CHAP. 10 — STEREOCHIMIE

1.3 Formule semi-développée

Dans ce type de représentation, les doublets liants associant les atomes d’hydrogene
au reste de la molécule ne sont plus représentés.

Exemple : I’éthanamine figure 10.2.

Figure 10.2 — Formule semi-développée de I'éthanamine

Certains groupes fonctionnels courants sont condensés, avec un ordre ou encore une
abréviation conventionnels. On peut citer trois exemples importants :

— groupe fonctionnel acide carboxylique —CO;,H (et non —CHO») ;

— groupe fonctionnel aldéhyde —CHO (et non —COH) ;

— groupe phényle —Ph ou —CgHs.

Exemples : 1’acide 2-aminoéthanoique s’écrit HyN — CH; — CO,H, et I’acide ben-
zoique a pour formule semi-développée Ph—CO,H.

1.4 Représentation topologique

C’est de loin le type de représentation le plus largement utilisé en chimie organique

aujourd’hui. La représentation topologique d’une molécule suit certaines conven-

tions :

— depuis la formule semi-développée, on retire tous les atomes de carbone ainsi que
les atomes d’hydrogene portés par les atomes de carbone ;

— ne subsistent que les hétéroatomes (tout atome autre que le carbone ou I’hydro-
gene), ainsi que les atomes d’hydrogeéne portés par des hétéroatomes ;

— les liaisons carbone-carbone apparaissent comme des lignes brisées (simple, dou-
ble ou triple suivant la nature de la liaison carbone-carbone).
Chaque extrémité d’un segment représente un atome de carbone (exemples figure
10.3).

y H\C,H H Hi 5 Hoo-CopH
SIS = N T = P / Tl 1 =
e A E..C ©
Hl L H R HC7H
H o |

Figure 10.3 — Exemples de formules semi-développées et représentations topologiques cor-
respondantes

Les atomes d’hydrogene sont supposés présents de manicre a assurer la tétravalence
du carbone neutre et la trivalence des carbocations et des carbanions.
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1.5 Représentations planes des molécules tridimensionnelles

La méthode V.S.E.P.R. nous a appris que les molécules ne sont pas forcément planes.
Il faut donc maintenant adopter de nouvelles conventions pour pouvoir dessiner sur
une feuille de papier des structures qui sont en fait a trois dimensions. Nous allons
voir trois types de représentations, chacune étant adaptée a la mise en évidence de
propriétés particulieres des molécules.

a) Représentation de CRAM

Elle est tres adaptée pour représenter dans 1’espace la position relative des atomes
autour d’un atome de carbone tétraédrique. Les conventions sont :

dans le plan | en avant du plan | en arricre du plan

_ — ou ----

Exemple : modélisation boule-baton et représentation de CRAM du méthane.

|

Hl_‘i‘fc ~ H

Figure 10.4 — Méthane

Pour une molécule donnée, de nombreuses représentations de CRAM sont possibles.
La représentation facilitant le plus le dessin et sa lecture est celle placant le plus
d’atomes possibles dans le plan de la feuille.

b) Projection de NEWMAN

Cette projection est particulierement bien adaptée pour représenter la position relative
des atomes portés par deux atomes de carbone consécutifs. Pour cette projection, on
imagine que la liaison C — C séparant les deux atomes que I’on veut particulariser
porte un disque opaque, qui empéche de voir une partie des liaisons placées derriere
ce disque.

Exemple : 1a molécule d’éthane (figure 10.5).

La projection de NEWMAN est aussi utilisée dans le cas des atomes de carbone trigo-
naux, comme par exemple ceux des alcenes (figure 10.6).
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disque opaque empéchant
de voir I'atome de carbone C?

7,

Figure 10.6 — Représentation de NEWMAN d’un alcéne

2 Stéréochimie de conformation

2.1 Etude de la molécule d’éthane
a) Définition de la stéréochimie de conformation

Lors des prémisses des études stéréochimiques, il avait été fait ’hypotheése que la
rotation autour des liaisons simples était « libre ». En 1891, BISCHOFF suggere que
ceci pourrait ne pas étre vrai. Son travail est oublié jusqu’en 1924 lorsque HERMANS
explique la différence de réactivité de certaines molécules en raison de cette absence
de libre rotation. En 1932 I’idée que la rotation de la liaison C — C n’est pas libre
est bien ancrée. L’expérience montre qu’a température ambiante, pour la molécule
d’éthane, il y a une rotation rapide (mais non instantanée) des deux groupes méthyle
—CHj3 'un par rapport a I’autre : la rotation n’est pas « libre », mais nécessite un
apport énergétique. Cette observation a conduit a définir une branche particuliere de



STEREOCHIMIE DE CONFORMATION 325

la stéréochimie, étudiant la rotation autour des liaisons simples dans une molécule :
I’analyse conformationnelle.

Définition

Deux structures moléculaires qui ne différent que par la rotation autour d’une ou
plusieurs liaisons simples sont deux conformations différentes de la molécule.

L’objet de la stéréochimie de conformation est 1’étude de I’ensemble des confor-
mations d’une molécule.

b) Parameétre d’étude : I'angle de torsion (angle diedre)

Dans le cas de la molécule d’éthane, I’ensemble des conformations est obtenu en
faisant tourner les deux groupes méthyle de 360° I’un par rapport a 1’autre autour
de la liaison C —C. Cette rotation ameéne a définir plus précisément un parametre
d’étude pertinent pour repérer 1I’ensemble des conformations possibles. Pour cela on
utilise 1’angle diedre de torsion o (figure 10.7).

(0] H1
H o~ H®
H3 H2
HG

Figure 10.7 — Projection de NEWMAN de la molécule d’éthane permettant de définir 'angle
diédre de torsion @

Le but de I’étude est de déterminer si les différentes conformations ont des énergies
différentes. Pour cela, il faut considérer I’ensemble des énergies potentielles molaires
E, au sein d’une molécule et considérer la molécule comme isolée, ou encore en
phase gaz parfait. Ces énergies peuvent étre décomposées, dans un modele méca-
nique, en divers termes que I’on ne détaillera pas ici. Le parametre ® est en fait une
coordonnée permettant de traduire le processus :

éthane (angle ;) — éthane (angle a,)
De ce fait, I’angle w peut étre considéré comme une coordonnée de réaction (C.R.).

c) Courbe d’énergie potentielle

— Dans les cas @ = 0° ; 120° ; 240°, les atomes d’hydrogene portés par le carbone
avant « cachent » les atomes d’hydrogene portés par le carbone arriére, comme cela
est visible sur la projection de NEWMAN. La conformation s’appelle conforma-
tion éclipsée (figure 10.8) ;
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— dans les cas w = 60° ; 180° ; 300°, les atomes d’hydrogene du carbone avant sont
le plus €éloignés possibles des atomes d’hydrogene du carbone arriere, comme cela
est visible sur la projection NEWMAN. La conformation s’appelle conformation
décalée.

4|_H1 H1 5H_|1 H1 6H_|1 H1
\ H4 H5 ) H5 H6 /Q\g Heé H4
o~ o~ 4
3+,q’e§ i W e H2 SWQi e H2 3hijs HE He H2
H6 H4 H5
®=0° ®=60° o=120° o =180° o =240° o =300°
éclipsée décalée éclipsée décalée éclipsée décalée

Figure 10.8 — Les six conformations particuliéres de la molécule d’éthane en projection de
NEWMAN

Dans un modele de représentation des atomes par des spheres dures (caractérisées par
leur rayon de VAN DER WAALS), un simple calcul géométrique permet de montrer
qu’en conformation éclipsée, deux atomes d’hydrogene s’interpénétrent. En confor-
mation décalée, cette interpénétration des spheres de VAN DER WAALS est moindre,
car les deux atomes d’hydrogene sont plus éloignés. Les études théoriques de mo-
délisation moléculaire considérent que cette interpénétration contribue pour moins
de 10 % a la différence d’énergie entre les deux conformations. Dans le modele
des orbitales moléculaires, il faut prendre en compte la répulsion des doublets élec-
troniques de liaison C — H. Les autres interactions sont négligeables. De ce fait, la
courbe d’énergie potentielle de la molécule en fonction de 1’angle @ présente I’ allure
de la figure 10.9.

Ep / kJ.mol™!

0 60 120 180 240 300 360

Figure 10.9 — Courbe d’énergie potentielle conformationnelle pour la molécule d’éthane en
fonction de I'angle de torsion w

L’énergie potentielle est toujours définie & une constante pres ce qui justifie le choix
arbitraire de poser comme origine des énergies potentielles celle de la conforma-
tion de plus basse énergie. Expérimentalement la différence d’énergie entre les deux
conformations est évaluée a 0,116 eV. Toutefois, cette unité est rarement utilisée par
les chimistes qui préferent travailler en grandeurs ramenées a 1’unité de quantité de
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matiere (la grandeur devient alors molaire). La conversion est réalisée de la maniere
suivante :

E E
— x1,6x107"9x6,02x10% = ——
eV J-mol~

ce qui conduit & une valeur d’énergie molaire de 11,2 kJ-mol~!. En 1936, PITZER
propose la relation suivante entre I’énergie potentielle molaire d’un conformere et
I’angle de torsion ® :

1
Ey(w) = EEO(I +cos3mw)
ol Ej est homogene 2 une énergie potentielle molaire et vaut ici Eg = 11,2 kJ-mol .
d) Conformere, état de transition, barriére de rotation

Définition

On appelle conformeére (ou isomere conformationnel) une conformation particu-
liere représentant un minimum local sur la courbe d’énergie potentielle molaire.

La courbe d’énergie potentielle molaire en fonction de 1’angle de torsion peut-&tre
considérée comme une courbe d’énergie potentielle molaire lors d’un processus chi-
mique. De ce fait, un maximum local sur la courbe peut étre considéré quant a lui
comme un état de transition.

Définition

La différence d’énergie potentielle molaire entre un maximum local et un mini-
mum local immédiatement consécutifs sur la courbe d’énergie potentielle s’ap-
pelle barriere de rotation.

Compte tenu des remarques précédentes, cette différence d’énergie molaire est asso-
ciée a I’énergie d’activation de la réaction de transformation d’une molécule d’éthane
en conformation décalée en une autre conformation décalée. Ainsi, pour la molécule
d’éthane,

— la conformation décalée est un conformere ;

— la conformation éclipsée est un état de transition ;

— il existe une barriere de rotation de 11,2 kJ-mol~".

La barriére de rotation correspond a I’énergie qu’il faut fournir a une unité de quantité
de matiere d’éthane en conformation décalée pour réussir a la transformer en une
unité de quantité de matiere d’éthane en conformation éclipsée. D’autre part, cette
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barriere de rotation a une signification cinétique : elle permet de calculer la vitesse
de rotation autour de la liaison C — C grace a la formule d’EYRING

k—kB—Tex LrGOi
~n P\ T Rr

avec :

— kg constante de BOLTZMAN, kg = 1,38.107 2 J.K ! ;

— h constante de PLANCK, h = 6,63.10_34 Js;

— R constante des gaz parfaits, R = 8,31 J-K~!-mol ! ;

— et en assimilant I’enthalpie libre standard d’activation A,G°* a la barriére de rota-
tion.

On calcule alors a 300 K que la constante cinétique pour passer d’une conforma-

tion décalée a ’autre est de 6,98.10' s, On trouve une vitesse de rotation trois

fois plus faible de 2,3.10'° tours-s~! 2 300 K ! Notons qu’une barriére de rotation de

84 kJ-mol~! correspond 2 une constante de vitesse d’interconversion de 1,3.1072 s~!

a température ambiante, soit a un temps de demi-vie de une minute environ.

2.2 Etude de la molécule de butane
a) Courbe d’énergie potentielle

Ici, nous choisissons d’étudier la rotation autour de la liaison CZ—C3, toutes les
autres rotations étant bloquées (I’étude des rotations autour des autres liaisons C — C
pouvant se ramener a une étude voisine de celle réalisée dans le cas de la molécule
d’éthane). La coordonnée de réaction est donc I’angle diedre @ représenté sur la
figure 10.10 (représentation de NEWMAN et représentation simplifiée).

&
O
5
N

Figure 10.10 — Définition de la coordonnée de réaction pour I'étude conformationnelle de la
molécule de butane

A nouveau intervient le terme d’énergie de répulsion des doublets électroniques, mais
ce n’est pas le terme prédominant. En effet, le groupe méthyle est plus volumineux
qu’un simple atome d’hydrogene (les rayons de VAN DER WAALS de 1’atome d’hy-
drogene et du groupe méthyle sont respectivement de 120 pm et 200 pm). Les six
conformations particulieres sont obtenues pour les angles @ = 0°; 60°; 120°; 180°;
240°; 300° (figure 10.11).

Il existe deux types de nomenclature des différentes conformations remarquables de
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la molécule. La premiere utilise les mots éclipsé et décalé déja introduits lors de
I’étude de la molécule d’éthane. Ce terme est ensuite complété par la position relative
des deux groupes méthyle :

— synpour ® =0°;

— gauche pour 0° < |®| < 90°;

— anti pour 90° < |@| < 180°.

o

®w=0° w=60° w=120° o=180° o =240° o =300°
éclipsée syn  décalée gauche  éclipsée anti décalée anti éclipsée anti  décalée gauche
synpériplanaire synclinale anticlinale antipériplanaire anticlinale synclinale

Figure 10.11 — Projection de NEWMAN des conformations particulieres du butane et les deux
types de nomenclature

La deuxieme, moins couramment employée est plus générale : elle utilise le préfixe
syn dans le cas ol les deux groupes —CH3 sont du méme c6té du plan horizontal
(anti dans le cas contraire) et le suffixe planaire si les deux groupes —CHj3 sont dans
un méme plan vertical (clinale dans le cas contraire).

Pour connaitre I’ ordre relatif des énergies potentielles, il faut considérer que les inter-
actions d’éclipse sont les plus fortes, et les interactions de décalage les moins fortes.
D’autre part, le groupe méthyle a un rayon de VAN DER WAALS plus grand que celui
de I’atome d’hydrogene. En conséquence, par ordre décroissant d’interaction désta-
bilisante, on a :

— interaction méthyle-méthyle éclipsés ;

— interaction méthyle-hydrogene éclipsés ;

— interaction méthyle-méthyle décalés gauche ;

— interaction méthyle-hydrogene décalés gauche.

L’allure de la courbe d’énergie potentielle molaire £}, en fonction de I’angle de torsion
o peut ainsi s’en déduire (figure 10.12).

Le butane possede ainsi trois conformeres, dont deux sont de nature différente (les
formes décalées), et trois états de transition, avec la aussi deux états de nature diffé-
rente (les formes éclipsées).

La différence d’énergie potentielle molaire entre les conformations décalée gauche
et décalée anti porte le nom d’interaction butane gauche et possede la valeur :

AEgG = 3,6 kJ-mol !

Cette valeur est cependant encore largement sujette a discussion : les nombreuses
techniques expérimentales utilisées a ce jour conduisent a des résultats entachés
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d’une incertitude de quelques dixiemes de kJ-mol~'. Il est & noter que I’énergie
potentielle molaire expérimentale de la conformation décalée gauche en phase li-
quide est un peu plus faible (2,3 kJ-mol~') qu’en phase gazeuse, pour des raisons qui
sortent du cadre de ce cours.

Ep / kJ.mol™

25,0

13,8

3,6

o /°

o =0° o =120° o =240°
éclipsée syn éclipsée anti éclipsée anti
synpériplanaire o =60° anticlinale o = 180° anticlinale ® = 300°

décalée gauche décalée anti décalée gauche
synclinale antipériplanaire synclinale

Figure 10.12 — Courbe d’énergie potentielle conformationnelle de la molécule de butane lors
de la rotation autour de la liaison C? — C3

b) Population des conforméres

La population d’une molécule dans une conformation donnée (probabilité de trouver
la molécule dans un état énergétique donné lors d’un tirage au sort de cette molécule
dans un ensemble macroscopique) est liée a 1’énergie de sa configuration (formule de
BOLTZMANN admise ici) : cette probabilité est proportionnelle a exp(—E /(kyT)) ;
plus la conformation est stable, donc de basse énergie, plus cette probabilité est éle-
vée.

La continuité de la courbe d’énergie potentielle en fonction de I’angle de torsion sug-
gere une distribution continue des populations des différentes conformations. Une
étude simplifiée ne considere le systeme peuplé que par les deux conformeres décalé
anti et décalé gauche. Notons respectivement pa et pg les probabilités de rencon-
trer la molécule de butane en conformation décalée anti et en conformation décalée
gauche (pa + pg = 1). Notons que la conformation décalée gauche (synclinale) est
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doublement dégénérée (60° et 300°). En répartition de BOLTZMANN, en notant K un
facteur de proportionalité, on a donc :

Ex Eg
moken(-5)  a poawen(-E)
Ea Ex—Eg
Kexp| —— exp| ————
DA RT RT

patpre Ea Eg\ Ex—Eg
K —— | +2K —— —— 2
exp ( RT) +2Kexp < RT) exp ( RT +

L application numérique, réalisée 3 T = 298 K et avec —(Ep — Eg) = 3,6 kJ-mol !
conduit a trouver une probabilité de rencontrer la molécule dans une conformation
anti de 68 % et donc chacune des deux conformations décalées gauche a une proba-
bilité de rencontre de 16 %. En phase liquide, les pourcentages sont portés a 56 % et
2 %22 %.

Alors que I’angle de torsion pour le conformere anti est exactement de 180°, celui
des conformeres gauche est expérimentalement voisin de 65°. Cette situation provient
du fait que les groupes méthyle du conformere gauche ont tendance a se repousser,
méme au détriment d’une augmentation de 1’énergie de torsion.

3 Stéréochimie de configuration : énantiomérie

Les origines de la stéréochimie de configuration remontent a la découverte par le
physicien francais MALUS de la lumiere polarisée plane en 1809. BIOT en 1812,
suivant une observation antérieure de ARAGO en 1811, découvre qu’une lame de
quartz, taillée perpendiculairement a I’axe de son cristal, fait tourner le plan de la
lumiere polarisée, mettant pour la premiere fois en évidence la notion de pouvoir
rotatoire.

C’est toutefois au génie de PASTEUR que ’on doit I’extension de cette découverte
des cristaux aux molécules elles-mémes, par I’analyse en 1848 des solutions de tar-
trates doubles de sodium et d’ammonium issus de tonneaux de vins. En 1860, réa-
lisant I’analogie entre cristaux et molécules, PASTEUR associe la propriété physique
de faire tourner le plan de polarisation de la lumiere a la structure moléculaire : la
possibilité de faire tourner le plan de polarisation de la lumiere est associée a une dis-
symétrie, c’est-a-dire a une non-identité du cristal ou d’une molécule avec son image
dans un miroir.

Nous abordons dans ce paragraphe la notion de molécule non superposable a son
image dans un miroir et développons les conséquences physiques et structurales.
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3.1 Configuration d’'une molécule ; chiralité

Définition

On appelle configuration d’une molécule 1’arrangement spatial des atomes qui
distingue les stéréoisomeres (isomeres de méme constitution), dont 1’isomérie
n’est pas due a des différences de conformation. Deux configurations différentes
d’une méme molécule sont liées par une relation de stéréochimie de configura-
tion.

Exemple : les trois structures M1, M2 et M3 (figure 10.13) sont des stéréoisomeres
car leurs représentations semi-développées planes sont identiques. Les structures M1
et M2 sont des conformations différentes d’une méme configuration de la molécule,
puisqu’une rotation autour de la liaison simple C2 — C3 permet de superposer les deux
structures. Par contre, les structures M1 et M3 ne sont jamais superposables, quelles
que soient les rotations autour des liaisons simples. Elles ont donc des configurations
différentes. Elles sont liées par une relation de stéréochimie de configuration.

Br, H Br, H H Br
Rk X H E
HgC%{CHS HSC>3]f HaC%{CHS
HH H CHz HH
M1 M2 M3

Figure 10.13 — Différents stéréoisomeéres ayant tous la méme formule plane

Définition

Un objet non superposable a son image dans un miroir, aussi appelée image spé-
culaire, est dit chiral.

La propriété d’un objet de ne pas €tre superposable a son image spéculaire existe a
I’échelle macroscopique (une main droite, une chaussure gauche, etc. sont des objets
chiraux), mais aussi a I’échelle moléculaire : certaines molécules sont chirales comme
la suite de ce cours le décrit.

3.2 Enantiomérie

De par la définition de la chiralité, un objet et son image spéculaire qui lui est non
superposable forment un couple. Les objets sont alors qualifiés d’énantiomorphes
I’un de I’autre. Dans le cas ou ces objets sont des molécules, le terme approprié est
alors énantiomeéres.
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Définition

On appelle énantiomere une des espéces moléculaires d’une paire qui sont images
spéculaires I’une de I’autre et qui ne sont pas superposables.

Les deux especes énantiomeres d’un couple sont liées par une relation d’isomérie
appelée énantiomérie.

Théoréeme (admis) : les molécules possédant un plan de symétrie ou un centre de
symétrie sont achirales (non chirales).

3.3 Atome de carbone asymétrique

En 1874, vAN’T HOFF identifie qu'un atome de carbone dont la géométrie s’inscrit
dans un tétraedre, (de type AX4Ey en nomenclature de GILLESPIE), liés a quatre
atomes ou groupes différents d’atomes n’est pas superposable a son image spéculaire.

Définition

On appelle atome de carbone asymétrique un atome de carbone tétraédrique 1ié
a quatre atomes ou groupes différents d’atomes.

Propriété : une molécule possédant un seul atome de carbone asymétrique est chi-
rale. Elle est un des deux énantiomeres d’un couple.

Un premier exemple de molécule contenant un atome de carbone asymétrique est le
bromochlorofluorométhane CHFCIBr, représenté figure 10.14. L’atome de carbone
de cette molécule est tétraédrique et est lié a quatre atomes différents (H, F, CI et Br).
L’ opération consistant a réaliser son image dans un miroir la transforme en une autre
molécule, qui ne lui est pas superposable.

couple de deux énantiomeres

7N biso-
r Br

Br
"EKCI c M — F,q‘}\m
miroir

Figure 10.14 — Représentation de CRAM d’un bromochlorofluorométhane et de son image
spéculaire
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Exercice résolu

Stéréochimie du chloramphénicol

Au début des années 1950, la demande en chloramphénicol, un antibiotique a large
spectre a considérablement augmenté. Désigner les atomes de carbone asymétriques
de cette molécule, représentée en formule topologique plane sur la figure 10.15.

OH

1
&2

O: ~~ HN
Neo hig

Oo 0

OH
CHCl,

Figure 10.15 — Formule topologique plane du chloramphénicol

Réponse : les atomes de carbone C et C3 sont des atomes de géométrie tétraédrique,
liés a quatre groupes d’atomes différents : ils sont asymétriques. Les atomes de car-
bone C' ou celui du groupe CHCI, sont liés & au moins deux groupes identiques
(H,H ou Cl1,Cl), et les autres atomes de carbone sont de géométrie triangulaire plane
(type AX3Eo).

3.4 Descripteurs stéréochimiques de CAHN, INGOLD et PRELOG

a) Position du probleme

Les exemples du paragraphe précédent indiquent une premiere difficulté dans I’ana-
lyse des molécules chirales : il n’existe pas un seul mais deux bromochlorofluoro-
méthane. On peut se demander comment les distinguer d’un point de vue expéri-
mental. Imaginons qu’un expérimentateur posséde dans deux récipients différents les
deux échantillons distincts. Existe-t-il une ou plusieurs méthodes d’analyse physico-
chimique permettant de préciser quel récipient contient quelle molécule ? Et afin
d’éviter toute erreur dans des communications scientifiques, il faut élaborer une no-
menclature non équivoque de désignation des énantiomeres.

La réponse a la premiere interrogation, d’ordre expérimentale, n’est venue que tardi-
vement, et sera développée dans la suite de ce chapitre. La question de la nomencla-
ture peut par contre étre développée immédiatement puisqu’il s’agit 1a d’une conven-
tion. Les regles associées a cette nomenclature sont dues aux chimistes CAHN, IN-
GOLD et PRELOG qui les élaborerent en 1966.

b) Descripteurs stéréochimiques R et S

Cette nomenclature nécessite de suivre plusieurs étapes. Dans un premier temps,
I’atome de carbone asymétrique est identifié par ses quatre substituants différents,
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notés ici A, B, D et E. La molécule est donc CABDE.

Premiére étape : les quatre substituants sont classés suivant un ordre décroissant
de priorité, en respectant la regle séquentielle qui sera décrite par la suite. Ici, nous
supposerons que cette régle séquentielle a permis d’établir I’ordre de priorité A >
B>D>E.

Figure 10.16 — Observation de la molécule de maniere a placer en arriére le groupe le moins
prioritaire

Deuxieme étape : la molécule est observée selon I’axe de la liaison C — E (liaison

entre I’atome de carbone et le groupe le moins prioritaire) le substituant E étant placé
derriere 1’atome de carbone (figure 10.16).

Troisieme étape : une fois le bon sens d’observation déterminé, le descripteur sté-

réochimique (ou stéréodescripteur) est attribué a 1’atome de carbone de la maniere

suivante :

— sila séquence A — B — D tourne dans le sens des aiguilles d’une montre, alors
I’atome asymétrique est dit de descripteur stéréochimique R ;

— si la séquence A — B — D tourne dans le sens inverse des aiguilles d’une
montre, alors 1’atome asymétrique est dit de descripteur stéréochimique S.

La figure 10.17 illustre ces définitions.

\ A A | A A
g .
C* “““ C* C* - C*
- "E "
D \B D B 5/ \DE B \D
carbone de descripteur carbone de descripteur
stéréochimique R stéréochimique S

Figure 10.17 — Stéréodescripteurs R et S

Quatrieme étape : le descripteur stéréochimique R ou S est une composante du nom
de la molécule. Il est placé entre parentheses, éventuellement précédé du numéro
de I’atome de carbone asymétrique qu’il qualifie, en préfixe au nom de la molécule.
Ainsi par exemple, les (R)-bromochlorofluorométhane et (§)-bromochlorofluoromé-
thane désignent deux molécules différentes.

Notons qu’on rencontre treés souvent la confusion entre les termes configuration ab-
solue et descripteur stéréochimique. Le premier terme désigne la position des atomes
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dans I’espace de maniere non équivoque et en relation avec une propriété physique
mesurable, alors que le second désigne une convention de nomenclature.

c) Régles séquentielles

Les regles séquentielles permettent de classer les quatre groupes d’atomes A, B, D et
E liés a I’atome de carbone asymétrique C*.

Reégle de base

Un atome est prioritaire devant un autre atome si son numéro atomique Z est le
plus grand. Un doublet libre a la priorité d’un atome fictif de numéro atomique
zéro.

Exemple : pour les molécules de bromochlorofluorométhane, les quatre atomes sub-
stituants se classent selon I’ordre de priorité Br > Cl > F > H car leurs numéros
atomiques sont respectivement Z = 35,17,9 et 1.

Exercice résolu
Représentation de CRAM du bromochlorofluorométhane
Proposer une représentation de CRAM du (R)-bromochlorofluorométhane.

Réponse : Dans un premier temps, il est préférable de commencer par dessiner une
géométrie tétraédrique autour de 1’atome de carbone asymétrique (figure ci-dessous).
Compte tenu de I’ordre de priorité Br > Cl > F > H, I’atome le moins prioritaire, ici
I’atome d’hydrogene, est celui qui est placé en arriere de la feuille afin de pouvoir di-
rectement observer le reste de la molécule suivant 1I’axe conventionnellement choisi.
Enfin, les autres atomes sont placés de maniere a ce que la séquence Br — Cl — F
tourne dans le sens des aiguilles d’une montre.

Construction progressive du (R)—bromochlorofluorométhane

Principe de I’exploration par rangs successifs

Lorsque deux atomes attachés directement a un centre chiral sont identiques, on ap-
plique le principe d’exploration vers I’extérieur : si I’atome attaché directement au
centre chiral ne permet pas de tirer de conclusion, on procede alors vers 1’atome sui-
vant, et si nécessaire vers le troisieme et ainsi de suite. Ce principe est détaillé dans
les paragraphes suivants.
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Classement des triplets d’atomes

Définition

On appelle rang n d’un atome par rapport a un centre asymétrique le nombre de
liaisons simples qui les sépare.

Ainsi, dans le butan-2-ol, I’atome de carbone C? est le centre asymétrique, les atomes
de carbone C! et C3 sont de rang 1 et I’atome de carbone C* est de rang 2.

Si deux atomes identiques A et A’ de rang 1 sont liés au centre asymétrique, leur
classement s’effectue de la maniere suivante.

Envisageons d’abord le cas ou chacun est aussi lié a trois atomes (A' A% A3) et
(A’M,A”,A”) de rang 2. Ces atomes sont classés entre eux par leur numéro atomique ;
on suppose ici :

Al 2 A2 2 A3 et A/l 2 A/2 2 AI3.

I1 faut alors comparer les trois atomes de rang 2 afin de déterminer I’ordre de priorité
de I’atome de rang 1 (figure 10.18).
Si:

Al > A"
alors le triplet (A',A? A3) est prioritaire devant le triplet (A’',A’?, A”3) et par voie de
conséquence, 1’atome A est prioritaire devant I’atome A’.
Si Al et A’! sont identiques, il faut comparer A et A’ et ainsi de suite.
La méthode consistant a dessiner la molécule en placant tous les atomes de méme
rang sur une méme verticale permet une détermination rapide et siire des ordres de
priorité.

Z(AY) > Z(A%) > Z(A%)

A= —— AL Z(A") > Z(A®) > Z(A®)

rang 1 rang 2

Figure 10.18 — Croissance en « arbre » d’une molécule dont on cherche l'ordre de priorité
des atomes

Exemple : la détermination du descripteur stéréochimique d’un alcool est présentée
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figure 10.19.
1 01 1
HO, H ' '
)\/ //04
1 c8 —H |2
S
Z/ .\H
C2 ;
\\ :/H
Cl=——H 3
HO! | \H
\ ) | i
3 2 H 4

ordre 1 ordre 2

Figure 10.19 — Détermination du descripteur stéréochimique du carbone asymétrique d’'un
alcool

— Le rang 1 est complétement exploité, et permet d’attribuer les priorités 1 a I’oxy-
gene et 4 a I’hydrogene.

Il y a par contre indétermination au rang 1 des atomes de carbone C' et C3. 1l faut

donc développer les triplets de rang 2 de ces deux atomes :

— le triplet (C,H, H) est prioritaire devant le triplet (H,H,H) car Z(C) > Z(H), per-
mettant d’attribuer ainsi la priorité 2 2 I’atome de carbone C et la priorité 3 a
1’atome de carbone C'.

— D’application de la regle de priorité de CAHN, INGOLD et PRELOG permet alors de
déterminer que 1’alcool dessiné est le (R)-butan-2-ol.

Gestion des insaturations

Les regles de CAHN, INGOLD et PRELOG ne concernent que des atomes liés a quatre
autres atomes (comparaison de triplets d’atomes).

De nouvelles conventions sont nécessaires pour ne comparer dans tous les cas que
des triplets d’atomes.

Liaisons multiples

Par convention, chaque atome d’une liaison double est considéré comme étant 1ié a
un atome « fantdme » identique a I’atome qui lui est déja lié. Cet atome « fantome »
est noté entre parentheses. De la méme maniere, chaque atome d’une liaison triple
est considéré comme étant 1ié a deux atomes « fantdmes » identiques a 1’atome qui
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lui est déja lié. Des exemples d’équivalences sont proposés figure 10.20.

H(0);

—ic;:o équivalenta —CTO(C)
P PO

—C=C équivalenta —C7-C-(C)
P . , LINL(C)

—-C=N équivalenta  ——CTNT
P LN (©)

Figure 10.20 — Equivalence des groupes possédant des liaisons multiples
Les atomes « fantdmes » sont considérés comme ne portant pas d’autre substituant.

Cycles
Dans le cas des cycles, chaque branche de la structure cyclique est coupée au point
de branchement (I’endroit ot elle revient sur elle-méme) et on ajoute a cet atome un
atome complémentaire a I’extrémité de la chaine qui résulte de cette déconnection.
Ainsi on a équivalence pour la régle séquentielle des structures présentées figure
10.21.

a, O\/ a o\/
Ol équivalent a ©)~.0 &7

0% o™ ~_0 o
b ©) b

Figure 10.21 — Equivalence des groupes dans le cas des structures cycliques

Ces regles supplémentaires permettent de gérer la plupart des cas rencontrés. Ce-
pendant, des cas plus particuliers (présence d’isotopes, groupes énantiomorphes,...)
peuvent apparaitre, et les reégles correspondantes seront alors présentées au cas par
cas si nécessaire.

3.5 Comparaison des propriétés physiques usuelles

La totalité des propriétés physiques usuelles de deux corps purs des énantiomeres
d’un couple (température de changement de phase, masse volumique, solubilité, etc.)
sont identiques, ne serait-ce que parce que les distances interatomiques sont iden-
tiques dans les deux énantiomeres. Plus généralement, les grandeurs physiques sca-
laires des énantiomeres sont identiques, alors que celles qui dépendent de grandeurs
vectorielles (comme par exemple la lumiere polarisée), et plus généralement tenso-
rielles, sont différentes.
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3.6 Activité optique

a) Pouvoir rotatoire

Comme cela a été présenté au début de ce chapitre, BIOT découvrit en 1812 que
des échantillons de matiere pouvaient dévier le plan de polarisation d’une lumiere
polarisée rectilignement. Ces échantillons sont qualifiés d’ optiquement acii)fs. Une
lumiere polarisée rectilignement est telle que son vecteur champ électrique E;, est de
la forme (dans un triedre (%, 7},, VZ)) :

E(z,t) = Egcos(wt —kz) Uy

oll et k sont des constantes, u . est la direction de propagation de la lumiére, et
le plan (U, ;) est le plan de polarisation de la lumiére. Lorsque cette onde lu-
mineuse traverse un échantillon optiquement actif, le plan de polarisation subit une
rotation d’un angle Qexp autour du vecteur U ., appelé angle de déviation ou pouvoir
rotatoire (figure 10.22).

Uy
20

échantillon en

solution a la

i concentration

; massique Cmas

uy

longueur /

E{z

_______________________

Figure 10.22 — Schéma de principe de la mesure du pouvoir rotatoire d’'un échantillon

b) Pouvoir rotatoire spécifique

BI0T a découvert que pour un échantillon en solution, le pouvoir rotatoire expérimen-
tal Oexp est proportionnel a la longueur ¢ de la cuve et a la concentration massique
Cmass de I’espece en solution (loi de B10T, 1835) :

Oexp = Q)9 £ -Crmass

Le terme de proportionnalité [a}g s’appelle le pouvoir rotatoire spécifique du com-

posé en solution. Il dépend :

— de la nature du composé en solution,

— de la température 6,

— de la longueur d’onde A de la lumiére incidente (souvent la raie D du sodium, soit
589 nm),
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— du solvant.

Dans une moindre mesure, le pouvoir rotatoire spécifique dépend aussi de la concen-
tration massique du composé en solution, mais cet aspect sera négligé par la suite.
L’unité du pouvoir rotatoire spécifique en systeme international est le rad-m?-kg~".
Cependant, les angles sont usuellement mesurés en degré, la longueur de la cuve en
décimetre (souvent 1 dm de long), et les concentrations massiques en gramme par
litre, équivalent a gramme par décimetre cube. L'unité usuelle est par conséquent
le °-L-g~!'-dm~!. En I’absence d’interactions entre molécules, les pouvoirs rotatoires
sont additifs : si la solution contient kK composés ayant une activité optique, alors :

k
Oexp = 14 Z [a]g’k'cmass,k
i=1

Le pouvoir rotatoire, et en conséquence le pouvoir rotatoire spécifique, sont des gran-
deurs algébriques. Le pouvoir rotatoire est positif (symbole (+)), si le plan de pola-
risation tourne dans le sens des aiguilles d’une montre lorsqu’il est vu par un obser-
vateur vers lequel se déplace le rayon lumineux. Il est négatif (symbole (—)) dans le
cas contraire.

Les pouvoirs rotatoires spécifiques de deux solutions pures des deux énantiomeres
d’un couple sont opposés.

L’information du signe du pouvoir rotatoire spécifique est souvent donnée comme
préfixe du nom de la molécule. Par exemple, le (R)—(+)-limonene, extrait d’agrumes,
est le composé de descripteur stéréochimique (R), et dont le signe du pouvoir rota-
toire spécifique est positif. Le nom de la molécule méle ainsi une propriété physique
(+) et une convention de nomenclature (R). L’énantiomere de la molécule est de des-
cripteur stéréochimique (S) et de pouvoir rotatoire spécifique négatif.

Notons cependant qu’il n’y a pas de corrélation entre le descripteur stéréochimique
et le signe du pouvoir rotatoire : pour une autre espece, I’énantiomere de descrip-
teur stéréochimique (R) peut avoir un pouvoir rotatoire spécifique négatif. Citons par
exemple la (R)—(—)—carvone.

Nom Carvone Limoneéne
0] (0]
N
Structure N N
Descripteurs (R)-(—) S)-(H) | B)-(+) | (5)-(—)
[@)? /°mL-g~!.dm™! —61 +61 +123 | —123
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c) Mélange racémique ; excés énantiomérique

Lors de syntheses organiques, il est rare de synthétiser un seul des énantiomeres d’un
couple. Dans de nombreux cas, la synthese conduit a la formation de mélanges des
deux énantiomeres. Certaines compositions courantes sont désignées par un vocabu-
laire spécifique.

Définition

On appelle mélange racémique un mélange équimolaire de deux énantiomeres.

ropriété : 8 émi ¢ ique.
P t¢é : un mélange racémique ne possede pas d’activité optique

En effet, le pouvoir rotatoire d’une solution de mélange racémique des molécules
énantiomeres M et M* est :

o.M o.M
anP = K ([OC];L Cxass =+ [a]k *Cy':ss>

De par la définition du mélange racémique, cM, . = cM* | et pour les énantiomeres,
[a]g’M = —[a]g’M* ; par conséquent, Otexp = 0.

Pour les autres types de mélange, on définit I’exces énantiomérique ee pour une so-
lution de concentration cM et ¢™* dans les deux énantiomeres :

mass mass
CM _ Mx
ee = | Smass = | 0
Cmass T Cmass

Pour un mélange racémique, ee = 0 %, tandis que pour une solution d’un unique
énantiomere, ee = 100 % : la solution est dite énantiomériquement pure.

d) Propriétés chimiques comparées de deux énantiomeéres

En I’absence de tout autre composé chiral dans le milieu, les deux énantiomeres d’une

molécule chirale réagissent identiquement en tout point avec une molécule achirale.

Par contre, les deux énantiomeres d’une molécule chirale peuvent réagir différem-

ment avec une molécule chirale.

Exemples :

— la (R)-(—)-carvone a une odeur de menthe verte, alors que son énantiomére a
I’odeur de la graine de carvi. Ce résultat prouve que le mécanisme biologique de
I’odorat fait intervenir 2 un moment au moins une molécule chirale ;

— de la méme maniere le (R)-(4)-limonene a une odeur d’écorce d’orange, alors que
son énantiomere a une odeur plus proche de celle du citron ;
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— la presque totalité des acides o:-aminés (constituants de base des protéines) tel que
la (S)-(+)-alanine, sont de descripteur stéréochimique (S) ;

— enfin, la (S)-(—)-nicotine est la nicotine naturelle, plus toxique que son énantio-
mere.

4 Stéréochimie de configuration : diastéréomérie
4.1 Définition

Définition

On appelle diastéréomeres (ou diastéréoisomeres) deux stéréoisomeres de confi-
guration qui ne sont pas images spéculaires 1’'un de 1’autre. Ils sont liés par une
relation de diastéréomérie.

{ composés de méme formule brute

isomeres | «<—L—| identiques
isoméres de constitution J « .| stéréoisomeéres I

énantiomeres . | diastéréomeres

Figure 10.23 — Organigramme de détermination de la relation entre deux molécules de
méme formule brute

Conséquence : deux stéréoisomeres de configuration sont soit des énantiomeres, soit
des diastéréomeres. Ainsi, a partir de deux composés ayant la méme formule brute,
I’organigramme présenté figure 10.23 résume 1’ensemble de possibilités de relation
entre ces composés.

4.2 Molécules avec deux atomes de carbone asymétriques

Les molécules possédant deux atomes de carbone asymétriques constituent une pre-
micre grande classe de composés pour lesquels il existe des couples de diastéréo-
meres. Les regles de nomenclature des atomes de carbone asymétriques de ces mo-
Iécules sont identiques a celles étudiées précédemment. Dans le cas général, chaque
atome de carbone asymétrique peut présenter deux configurations, et par conséquent
il existe au maximum 2 x 2 = 4 stéréoisomeres de configuration. La figure 10.24 pré-
sente I’ensemble de ces stéréoisomeres (deux couples d’énantiomeres) dans le cas du
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2,3,4-trihydroxybutanal.

<=> énantioméres
< diastéréoméres

Figure 10.24 — Ensemble des stéréoisoméres de configuration d’'une molécule possédant
deux atomes de carbone asymétriques

4.3 Deux atomes de carbone asymétriques : cas dégénéré

Dans le cas d’une molécule de type XYZC — CXYZ qui se rencontre fréquemment
dans la nature, un des stéréoisomeres de configuration possede un centre de symétrie
(ou un plan de symétrie suivant la conformation utilisée). C’est le cas par exemple
de I’acide 2,3-dihydroxybutanedioique dont les trois stéréoisomeres de configuration
sont représentés figure 10.25.

L’acide (R, R)-2,3-dihydroxybutanedioique et ’acide (S,S5)-2,3-dihydroxybutanedi-
oique forment un couple d’énantiomeres. Leur unique diastéréomere (1’acide (R, S)-
2,3-dihydroxybutanedioique) admet le centre de la liaison C> —C>? comme centre
de symétrie. C’est un composé achiral. Il porte aussi le nom d’acide mésotartrique.
Notons que I’existence d’un composé méso a comme conséquence de ne pas avoir a
distinguer la numérotation des carbones pour les descripteurs stéréochimiques.

<=> énantiomeéres
< diastéréomeres
e centre de symétrie

Figure 10.25 — Stéréoisoméres de configuration de I'acide 2,3-dihydroxybutanedioique
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Définition

On appelle composé méso une molécule achirale d’un ensemble de diastéréo-
meres qui contient aussi d’autres membres chiraux.

4.4 Cas de natomes de carbone asymétriques

Par extension, une molécule de n atomes de carbone asymétriques existe sous forme
de 2" stéréoisomeres de configuration au plus, ce nombre étant réduit si certains sté-
réoisomeres peuvent présenter des éléments de symétrie. A titre indicatif une mo-
lécule telle que 1’hémoglobine contient 566 atomes de carbone asymétriques. Elle
posséde donc 279 — 1 a2 10!7° stéréoisomeres de configuration. Ce nombre peut étre
comparé par exemple au nombre d’atomes de la Voie Lactée, qui est d’environ 1070

4.5 Diastéréomeérie cis-trans due a une double liaison C=C
a) Présentation

La rotation autour de la double liaison C = C du but-2-eéne CH3CH = CHCH3 né-
cessite une énergie d’activation de 260 kJ-mol~!, bien supérieure aux quelques kilo-
joules par mole nécessaires a la rotation autour d’une liaison simple. Pour une mo-
1écule de type ABC = CA’B’ pour laquelle A # B et A’ # B', les différentes positions
des groupes portés par les atomes de carbone porteurs de la double liaison entraine
donc une possibilité de diastéréomérie.

Exemple : le stilbéne (figure 10.26) existe sous forme de deux diastéréomeres.

Ph

Ph\:/Ph /:/

Ph

Figure 10.26 — Les deux diastéréomeres du stilbéne

b) Descripteurs stéréochimiques Z et E

Le stilbene existant sous deux formes, il faut pouvoir les nommer différemment, ce
qui nécessite a nouveau de donner un descripteur stéréochimique a 1’élément stéréo-
génique, ici la double liaison.

Définition

Deux groupes A et A’ portés par chacun des atomes de carbone d’une double
liaison sont dits en position cis 1’un par rapport a 1’autre s’ils sont du méme coté
de I’axe de la double liaison. Sinon, ils sont dits trans (figure 10.27).
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axe de la A>_ <A Aet A'sont en A>—<B Aet A'sont en
double liaison B position cis B 4  Position trans

Figure 10.27 — Position cis et trans de deux groupes portés par chacun des atomes de
carbone d’une double liaison

La dénomination cis-frans désigne la position relative d’un groupe par rapport a un
autre. Le descripteur stéréochimique de la double liaison s’appuie sur cette notion.

Définition

Pour la double liaison d’une molécule de type ABC = CA’B’ on classe les groupes
A et B entre eux d’une part, et A’ et B’ entre eux d’autre part, par les régles sé-
quentielles exposées lors de la présentation des descripteurs stéréochimiques R
et S. Si les deux groupes prioritaires sont en position relative cis, alors la double
liaison est de descripteur stéréochimique (Z) ; sinon elle est de descripteur stéréo-
chimique (E).

Exemple : le groupe phényle étant prioritaire devant le groupe hydrogene, les stil-
benes présentés figure 10.26 ont pour nom systématique le (Z)-stilbéne et le (E)-
1,2-stilbéne. Pour une molécule possédant plusieurs doubles liaisons, le descripteur
stéréochimique Z ou E est précédé de la position de la double liaison qu’il décrit.

4.6 Comparaison des propriétés physiques et chimiques des
diastéréomeres

A la différence des énantiomeres, les distances interatomiques au sein de deux dias-
téréomeres ne sont pas identiques deux a deux. Par conséquent, il n’y a aucune raison
que des diastéréomeres aient les mémes propriétés physiques ou chimiques.

Exemple : 1a molécule de formule semi-développée plane :
Ph—CH(OH) — CH(CH3) — NHCH3

existe sous forme de quatre stéréoisomeres de configuration dont les noms et quelques
propriétés physiques sont proposés dans le tableau suivant.

Les propriétés chimiques de deux diastéréomeres n’ont aussi aucune raison d’étre
identiques.
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Nom Ephédrine Pseudoéphédrine
SNH SNH SNH SNH
(1R) (18~ (1R~ (19
e @A) 7R @9
Structure OH OH OH OH
Descripteur (1R, 28)-(—)- | (18,2R)-(+)- | (IR, 2R)-(—)- | (1S, 28)-(+)-
Ors / °C 40 40 118 118
()X / —41 +41 _5 +52
°mL-g~!-dm™!

Exemple : les acides maléique et fumarique (figure 10.28) ne réagissent pas de la
méme maniere lors d’un chauffage : I’acide maléique se déshydrate pour former
I’anhydre maléique, tandis que I’acide fumarique ne peut pas réagir dans les mémes
conditions compte tenu de 1’éloignement des groupes hydroxyle.

o O
o | O-H pas de
140 °C H-O fort réaction
chauffage
o] o) 9
acide maléique acide fumarique

Figure 10.28 — Différence de réactivité des deux diastéréoisoméres acide maléique et acide
fumarique

EXERCICES

10.1 Analyse conformationnelle du 1,2-dibromoéthane (d’apres
Mines-Ponts, PSI 2004) (%)

Représenter la courbe d’énergie potentielle molaire du 1,2-dibromoéthane en fonc-
tion d’un angle de torsion judicieusement choisi. Donner le nom des conformations
particulieres de cette molécule.

10.2 Conformation du propane (%)

Prédire la courbe d’analyse conformationnelle du propane en fonction de vos con-
naissances sur les molécules étudiées en cours.

10.3 Vitamine C (%)

La vitamine C est un dérivé de sucre a six atomes de carbone.



348 CHAP. 10 — STEREOCHIMIE

1. Donner les descripteurs stéréochimiques de la vitamine C.

2. Dessiner I’ensemble des stéréoisomeres de la vitamine C et donner la relation de
stéréochimie qui les lie.

10.4 Composé méso (%)

Dessiner en projection de CRAM I’ensemble des stéréoisomeres du 1,2-dibromo-
cyclohexane. Donner le descripteur stéréochimique de chacun des atomes de carbone
asymétriques, ainsi que la relation de stéréochimie entre les différentes molécules.
Quels sont ceux qui sont achiraux ?

PROBLEMES

10.5 Etude de I’activité optique des alcools (d’aprés Centrale PSI
2007) (k)

1. En solution aqueuse, seules les substances dont les molécules sont chirales pré-
sentent une activité optique (si on n’a pas un mélange racémique des deux énantio-
meres). On considere les molécules suivantes (a, b, ¢, d, e et f) qui comportent toutes
une ou plusieurs fonctions aldéhyde et/ou alcool. Parmi ces six molécules, indiquer
lesquelles sont chirales (on justifiera de maniere bréve mais précise la réponse) ; don-
ner le nombre de stéréoisomeres de configuration qu’elles possedent éventuellement.

P |
7
—C\ —C—OH (a) H3C—CHOH—CHj3 (b) HsC—CHOH—CH,—CHjs
H H
aldéhyde alcool

CHO CHyOH CH,>OH CH,OH
© (d Yy (e) ()

H o HOH  HOT N\ OH

HOy  |OH  HO HoN_—\_-OH

2. Les sucres sont des composés organiques comprenant une fonction aldéhyde et
une ou plusieurs fonctions alcool. La numérotation de la chaine carbonée commence
par le carbone aldéhydique, classé 1.
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2.a. Le plus simple d’entre eux est le glycéraldéhyde HOCH,-CHOH-CHO. Repré-
senter dans I’espace I’isomere du glycéraldéhyde ou le carbone 2 est de descripteur
stéréochimique (R), en expliquant clairement les regles utilisées.

2.b. Les hexoses ont pour formule générale HOCH,-CHOH-CHOH-CHOH-CHOH-
CHO. Combien de carbones asymétriques cette structure contient-elle ? En déduire
le nombre de stéréoisomeres de configuration correspondant a cette formule.

2.c. Parmi ceux-ci, le « D-glucose » est celui oul les carbones asymétriques ont les des-
cripteurs suivants : C2(R), C3(S), C4(R), C5(R). Sachant que le « L-glucose » est
I’énantiomere du D-glucose, donner les descripteurs stéréochimiques du L-glucose.

2.d. Le « D-mannose » est tel que C2(S), C3(S), C4(R), C5(R). Quelle est la relation
de stéréoisomérie entre le D-glucose et le D-mannose ?

3. Etude cinétique de la mutarotation du glucose.

CH,OH
o)

CH.OH
0}

HO OH

OH
o-D-glucopyranose OH B-b-glucopyranose

A la suite d’une réaction interne entre la fonction aldéhyde et une des fonctions al-

cool, le D-glucose se cyclise et n’existe en fait que sous les deux formes ci-dessus,

formes que 1’on peut séparer a I’état solide, mais qui, en solution aqueuse sont en
équilibre. Les cycles ont la méme géométrie que le cyclohexane, un sommet étant
occupé par un atome d’oxygene.

3.a. Combien de carbones asymétriques possede chacun de ces cycles ?

Donner, en le justifiant, le descripteur stéréochimique du carbone 1 dans I’ -D-
glucopyranose, puis dans le S-D-glucopyranose.

Les autres carbones asymétriques ont-ils la méme configuration dans 1’un et 1’autre
cycle ? En déduire la relation de stéréoisomérie entre I’ a-D-glucopyranose et le
B-D-glucopyranose.

On veut étudier la cinétique de cette réaction en solution aqueuse diluée. Pour cela,
on dissout une quantité de matiere n d’ o-D-glucopyranose solide dans un volume
V de solvant. On note ¢ la concentration initiale en ¢¢-D-glucopyranose, & 1’avan-
cement de la réaction, et on pose x = & /V I’avancement volumique.

3.b. La réaction étant catalysée par les ions hydrogéne H', on doit maintenir le milieu
réactionnel a pH constant pendant la durée de 1’expérience. Comment appelle-t-on
un mélange qui réalise cette propriété ? Comment peut-on préparer un tel mélange ?

3.c. On veut fixer rigoureusement le pH a 7,0. Si on dispose des dérivés solides de
I’acide phosphorique : phosphate de sodium Na3zPOy4, hydrogénophosphate de so-
dium Na,HPO, et dihydrogénophosphate de sodium NaH,PO4, le(s)quel(s) d’entre
eux, et en quelle(s) proportion(s), doit-on dissoudre dans un litre d’eau pour obtenir
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le mélange désiré ?
Les pKa de I’acide phosphorique sont pK,, = 2,1, pK,, = 7,2, pK,, = 12,0.

3.d. Dans I’hypothese ou la réaction directe, de constante de vitesse kp, est du pre-
mier ordre par rapport a I’ a-D-glucopyranose et la réaction inverse, de constante de
vitesse k_1, est du premier ordre par rapport au -D-glucopyranose, établir la rela-
tion entre ces constantes, le temps, x et x., (valeur de x quand le mélange n’évolue
plus).

3.e. La cinétique est suivie expérimentalement en mesurant au cours du temps 1’évo-
lution du pouvoir rotatoire 8 de la solution. Celui-ci suit la loi additive de BIOT :

6= LZC[[Q,‘]

ou L désigne la longueur de la cuve ot est placée la solution, c; la concentration de
chaque substance chirale, et [6;] le pouvoir rotatoire spécifique de celle-ci, constante
caractéristique pour une température et une longueur d’onde données. On note res-
pectivement 6, 8y et 6., les valeurs du pouvoir rotatoire de la solution a ¢, a I’instant
initial et quand le mélange n’évolue plus. Exprimer le rapport (6. — 0) /(6. — 6p)
en fonction de x., et de x; en déduire une méthode d’étude de la cinétique de la
réaction a partir des mesures de 1’évolution de 6 au cours du temps.
3.f. On fait les mesures suivantes :

t/s 120 | 240 | 300 | 370 | 520 | 650 | 850 | 1020 | oo
6/° | 345|306 | 289 | 274 | 246 | 233 | 21,4 | 20,5 | 19,0

En déduire une valeur approchée de k; +k_1.

3.g. Pour déterminer la valeur de x.. a partir de la mesure de ., on note dans la
littérature les valeurs suivantes des pouvoirs rotatoires spécifiques (a 20 °C pour la
raie D du sodium) : pour I’ &-D-glucopyranose, [6y] = 112 °-g~!.cm?-dm~! ; pour
le B-D-glucopyranose, [6g] = 19 °-g~'-cm®-dm™'. Ces unités encore employées
aujourd’hui indiquent que, dans la loi de BIOT, il faut exprimer c en g-cm— et L
en dm. Sachant que, pour la solution étudiée ¢ = 0,182 g-cm™3 et L = 2,00 dm,
calculer les valeurs de x.., de la constante K° de 1’équilibre, de k; et de k_;.

3.h. Peut-on confirmer, d’aprés ces mesures, que la solution initiale était bien faite
d’ o.-D-glucopyranose ?



Chapitre 11

Réactivité de la double liaison
carbone-carbone

Les alcenes sont des hydrocarbures présentant une double liaison carbone-
carbone. Par extension des molécules possédant des hétéroatomes ou plusieurs
doubles liaisons carbone-carbone sont appelées des dérivés éthyléniques par ré-
férence au plus simple des alcenes, 1’éthene HyC=CH, plus connu sous le nom
trivial d’éthylene.

Les alcénes sont nombreux dans la nature, et trés utiles au laboratoire. Ils sont
fabriqués a I’échelle industrielle par craquage des coupes pétrolieres, et sont es-
sentiels 2 un domaine important : la chimie des polymeres.

1 Présentation
1.1 Composés éthyléniques naturels et d’intérét industriel

Les dérivés éthyléniques sont des composés naturels et de synthese rencontrés fré-
quemment.

Exemples :

— Le B-caroténe, provitamine A, transformée en vitamine A dans I’intestin ;

— le limonene, molécule odorante présente dans 1’écorce d’orange ou de citron ;

— de nombreuses phéromones, messagers chimiques des insectes par exemple ;

— T’isoprene est le squelette de base des composés dits terpéniques, molécules hydro-
carbonées comportant un nombre d’atomes de carbone multiple de 5 (le limonene
et le B-caroténe sont des terpenes).

L’étheéne, de nom courant éthylene, est produit dans le monde a hauteur de 80 mil-

lions de tonnes par an par vapocraquage d’hydrocarbures issus de la distillation du

pétrole. C’est le monomere du polyéthylene (PE) matiere plastique notamment des

« sacs plastiques ». Il est aussi utilisé comme agent de maturation des fruits comme
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la banane ou la tomate. Le styréne, monomere du polystyrene (PS) est produit dans
le monde a hauteur de 20 millions de tonnes par an. Les formules topologiques de
ces molécules sont présentées figure 11.1.

éthéne
(éthyléne) isopréne limonéne styréne [-carotéene

Figure 11.1 — Formules topologiques de quelques composés naturels et d’intérét industriel
possédant une double liaison carbone-carbone

1.2 Nomenclature

La nomenclature des alcenes est de type alc-n-e¢ne (nomenclature fonctionnelle). L’in-
dice n de position indique que la double liaison est portée par les atomes de carbone
n et n+ 1. L’éventuel descripteur stéréochimique est placé en préfixe du nom et entre
parentheses. Des exemples sont donnés dans le tableau suivant.

W 2\/

Cl

Structure
Nom (E)-4-chlorohex-2-éne  2-méthylbuta-1,3-diene

Remarque : dans le second exemple, afin de ne pas avoir deux consonnes qui se
suivent, le « a » du radical est conservé.

1.3 Parametres géométriques et énergétiques de la double
liaison

Géométrie. Les données géométriques de la molécule d’éthéne constituent un bon

modele pour I’ensemble des molécules possédant une double liaison C=C sans inter-

action avec d’autres groupes fonctionnels.

H

H 1217
PN

116,6°< CTC 107,6 pm

H H
133,0 pm

Figure 11.2 — Données géométriques sur la molécule d’éthéne

— La molécule d’éthene est plane ;
— les angles entre les atomes sont proche de 120° (figure 11.2);
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— la distance entre les atomes de carbone est notablement plus courte (133,0 pm) que
celle entre les atomes de carbone de I’éthane (154 pm).

Energie. Les énergies de liaison E; correspondent a 1’énergie qu’il faut fournir au

systeme pour réaliser le processus pour une mole d’avancement, de maniere isobare

et isotherme a 0 K, les composés étant dans 1’état gaz parfait. Le tableau suivant

fourni les énergies de liaison E¢(C=C) et E¢(C-C) :

processus E; / kJ-mol~!
H H H
C=C (99— 2C(9
H K H
H-C-C-H (9) 2H-C(9)
H H H

347

On constate :

— que la rupture d’une double liaison est un processus qui nécessite plus d’énergie
que la rupture d’une simple liaison ;

— la rupture d’une double liaison nécessite moins d’énergie que la rupture de deux
simples liaisons (347 x 2 = 694).

Il apparait donc de maniere tres nette que la double liaison n’est pas de méme na-

ture que deux simples liaisons. Une premiere conséquence importante est la chimio-

sélectivité (du point de vue thermodynamique) des composés donnant lieu a des ré-

actions avec les alcénes : un réactif R peut transformer un alcéne en un composé

a simple liaison sans pour autant rompre les simples liaisons de la molécule par le

méme processus. Nous allons, de fait, aborder des réactions d’addition sur la double

liaison transformant le composé éthylénique en un composé a liaison simple.

2 Réactions d’additions électrophiles

2.1 Présentation

La réaction d’addition d’un composé A — A ou A — B (B # A) sur une double liaison
C=C peut étre décrite selon le schéma général présenté figure 11.3.

F?‘>_<F?3 1ABR4
— + AB — R*‘—#
R R RS

Figure 11.3 — Schéma général d’une réaction d’addition sur une double liaison C=C

A et B sont des atomes ou des groupes d’atomes. De nombreux composés s addi-
tionnent, dont :
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— I’eau H-OH ;

— les halogénures d’hydrogene H-CI, H-Br, H-1;

— les dihalogenes CI-Cl et Br-Br.

Un tel bilan appelle plusieurs questions. En effet, a priori deux composés régioiso-
meres peuvent étre obtenus lors de I’addition de la molécule A — B (figure 11.4).

Fﬂ}_{fj 1/|4|BR4 1BAR4
= + AB R + Rﬂ—’»
R R e o R RS

Figure 11.4 — Régioisoméres possibles lors d’'une réaction d’addition

Définition

Une réaction est dite régiosélective si, pouvant a priori conduire a plusieurs com-
posés régioisomeres les uns des autres, elle conduit préférentiellement ou exclu-
sivement a I’un d’entre eux.

Un second probleme doit étre soulevé : le produit de la réaction peut posséder deux
atomes de carbone asymétriques supplémentaires. Par conséquent, pour une régio-
sélectivité donnée, la réaction peut conduire a quatre composés stéréoisomeres de
configuration les uns des autres, comme illustré sur la figure 11.5.

e e
Rie— R R duits d'additi
R2%T I ~R 1 RS produits d'addition
L — R L syn
A AB A B
A R
Rt:.,i _.\\\RS R p
R? PR B R1R2 B . .
3 produits d'addition
| RE B anti
R, —Y RS —(.,
R2 f R4 A RR3
|
A

Figure 11.5 — Stéréosélectivité d’'une réaction d’addition

Ainsi, a priori, huit composés différents peuvent tre obtenus lors d’une réaction
d’addition d’un composé non symétrique de type A — B (A # B). Suivant le déroule-
ment stéréochimique de la réaction, un vocabulaire adéquat est utilisé, proposé dans
les définitions suivantes.
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Définition

Lors d’une réaction d’addition sur une double liaison, si les fragments s’addi-
tionnent sur une méme face de la double liaison, 1’addition est dite syn. Si les
fragments s’additionnent chacun sur une face différente de la double liaison, 1’ad-
dition est dite anti.

Définition

Une réaction est dite stéréosélective si, pouvant a priori conduire a plusieurs
composés stéréoisomeres les uns des autres, elle conduit préférentiellement ou
exclusivement a I’'un d’entre eux. Suivant la relation d’énantiomérie ou de dias-
téréomérie liant les produits, la réaction sera qualifiée d’énantiosélective ou de
diastéréosélective.

Une réaction est dite stéréospécifique si :

— elle est stéréosélective,

— la configuration des produits obtenus dépend de la configuration des réactifs.

La stéréosélectivité ou spécificité d’une réaction est intimement liée a son méca-
nisme. L’analyse de la spécificité d’une réaction ne peut se faire qu’en analysant
la réaction sur un composé, puis impérativement sur un composé stéréoisomere de
configuration de ce premier.

2.2 Addition électrophile d’halogénure d’hydrogéne

a) Equation de réaction et résultats expérimentaux

La réaction d’hydrohalogénation, addition d’un halogénure d’hydrogene noté de ma-
nicre générale H — X ou X est un atome d’halogene, a lieu le plus souvent a froid
ou a température ambiante, et dans un solvant acide comme 1’acide acétique CHz —
COOH. L’équation de la réaction dans le cas général est présentée figure 11.6.

R R°

H X
=+ HX R‘~H»R3
R R R R
Figure 11.6 — Equation de la réaction d’hydrohalogénation d’un alcéne

Le composé qui s’additionne n’étant pas symétrique, on peut obtenir huit produits
différents, régioisomeres et stéréoisomeres les uns des autres. Le rendement de ces
réactions est souvent treés bon (supérieur a 80 %) pour des temps de réaction dont
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I’ordre de grandeur est la dizaine de minutes. Un exemple est proposé figure 11.7.

cl
@* + o 2 O{H §
- — +
100 % 0%

Figure 11.7 — Exemple de réaction d’hydrochloration d’un alcéne

Pour I’exemple présenté, on constate que parmi les deux régioisomeres possibles, un
seul est effectivement formé. Par conséquent, la réaction est régiosélective. Dans la
plupart des cas, lorsque deux régioisomeres sont envisageables, 1I’expérience montre
la formation avec un tres large exces (supérieur a 98 %) de 1’'un d’entre eux. Des
exemples sont proposés figure 11.8.

Cl

— + C-H — —
/ >: + Br—H — -—Br
Cl
) + C-H — —

/:

Cl Cl Cl
—/ + CI-H — —
PH

Figure 11.8 — Régiosélectivité de la réaction d’hydrohalogénation d’'un alcéne

Dans les cinq premiers cas, I’atome d’halogene s’additionne sur I’atome de carbone
le plus substitué. Dans le dernier cas, I’atome d’halogeéne s’additionne sur I’atome de
carbone porteur du groupe phényle. Un exemple illustrant le déroulement stéréochi-
mique de la réaction est proposé figure 11.9.

cl Cl
N
| D D
=
78 °C 25 % 25 %
‘ + D-CI
dichlorométhane, Cl Cl
pentane '
D D
25% 25 %
%—J %—J
addition anti addition syn

Figure 11.9 — Résultat stéréochimique de la réaction d’hydrochloration de I'indéne (D repré-
sente un atome de deutérium ?H)

Dans le cas de I’hydrochloration de I’indene, I’utilisation du chlorure d’hydrogene
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utilisant I’isotope deutérié D a la place de I’atome d’hydrogene, permet une identifi-
cation univoque de la place de I’atome nouvellement introduit dans la molécule. On
constate que la réaction ne conduit préférentiellement & aucun stéréoisomere particu-
lier. Cette réaction est par conséquent régiosélective mais non stéréosélective. On
peut toutefois rencontrer des réactions d’hydrohalogénation stéréosélectives, ce qui
dépasse le cadre de ce cours.

b) Mécanisme limite

A I’échelle microscopique, la réaction d’hydrohalogénation n’apparait pas constitué
d’un seul un acte élémentaire. Un intermédiaire de réaction (IR) appelé carbocation
apparait au cours du processus. Le mécanisme est proposé figure 11.10 sur I’exemple
de I’hydrochloration du propene :

_ (Ag) P
/—[D chj:ll N icr -+

An Ch

<
/@ \H formation rapide

H
)7@)% formation lente

<

N
BNt i

Figure 11.10 — Mécanisme limite d’hydrochloration du propéne

La premiere étape est un échange acido-basique (A/B) entre
— le propene, qui joue ici le role de base,
— le chlorure d’hydrogene qui joue le role d’acide.

Lors de cette étape, deux intermédiaires de réaction carbocationiques, régioisomeres

I’un de I’autre peuvent €tre formés. L'un d’eux est formé plus rapidement que I’ autre,

pour des raisons qui seront développées par la suite. Cette premiere étape est I’étape

cinétiquement déterminante de la réaction. Il s’agit d’une étape d’addition élec-

trophile, ce qui ameéne a qualifier la réaction d’hydrohalogénation d’addition élec-

trophile. Afin de symboliser le mouvement des doublets électroniques lors de cette

étape,

— une fleche part du doublet 7 de I’alceéne et arrive sur I’atome d’hydrogene afin de
modéliser la formation de la liaison C-H grace aux électrons du doublet 7 ;

— une fleche part du doublet liant de H-Cl et arrive sur 1’atome de chlore afin de
modéliser la rupture de la liaison H-Cl, le doublet étant récupéré par 1’atome de
chlore.

Remarque. L’existence d’une entité telle que le carbocation a été envisagée des 1902
par BAYER en constatant que le spectre UV-visible d’une solution de triphénylmétha-
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nol (Ph3C-OH) dans I’acide sulfurique présente la méme bande d’absorption que le
chlorotriphénylméthane (Ph3C-Cl) dans le dioxyde de soufre. De plus, ces solutions
conduisent le courant, ce qui est interprété par la présence de 1’ion P23C". L’ Union
Internationale de Chimie Pure et Applique (IUPAC) préconise le nom générique, en-
core rarement utilisé, d’« ion carbénium » pour une espéce de type R'R?R*C ™.

La seconde étape est I’addition d’un ion chlorure sur le carbocation. Rappelons qu’un
nucléophile est une espéce capable de se lier 2 un atome par mise en commun d’un
doublet libre qu’il posséde. L’ion chlorure apparait donc ici comme un nucléophile
puisqu’il peut former une liaison C-Cl par mise en commun d’un de ses doublets
libres. Cette étape porte le nom d’addition nucléophile, de symbole Ay. Afin de
symboliser le mouvement des doublets électroniques lors de cette étape, une fleche
partant du doublet libre de I’ion chlorure arrive sur la lacune électronique de I’atome
de carbone, afin de modéliser la formation de la liaison C-Cl. La premiere étape ap-
parait aussi comme la réaction d’addition de 1’électrophile H* sur la double liaison.
C’est donc aussi une étape de réaction d’addition électrophile. Comme c’est I’étape
cinétiquement déterminante, 1’ensemble de la réaction est nommée réaction d’addi-
tion électrophile.

c) Analyse de la régiosélectivité

Observation expérimentale. L’hydrochloration du propéne présentée figure 11.10
conduit a la formation du 2-chloropropane a plus de 99,5 %.

Analyse thermodynamique. Dans 1’hypotheése ou le systeme serait a 1’équilibre ther-
modynamique, 1’équilibre chimique :

I Kk CI

E O

est réalisé. Sa constante standard de réaction est de ’ordre de K° = 11. L’applica-
tion de la loi de GULDBERG et WAAGE conduit a trouver qu’a [’équilibre thermo-
dynamique, la proportion de 2-chloropropane est de 1’ordre de 92 %. Ce résultat en
désaccord avec le résultat expérimental suggere qu’apres avoir isolé les produits de
la réaction, le systeme n’avait pas encore atteint I’équilibre thermodynamique. 11 est
donc nécessaire d’analyser la cinétique de la réaction.

Analyse cinétique. D’apres 1’analyse précédente, le produit qui s’est formé majori-
tairement est celui qui s’est formé le plus vite. La réaction est dite sous controle
cinétique. L’ étape cinétiquement déterminante étant 1’étape d’addition électrophile,
il est nécessaire de concentrer 1’étude sur ce premier acte élémentaire. La différence
d’énergie entre les deux carbocations régioisoméres est de 115 kJ-mol~! en phase ga-
zeuse, en faveur du carbocation le plus substitué. Cependant, cette différence d’éner-
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gie ne permet pas de remonter directement a des données cinétiques. En effet, selon

la loi d’ ARRHENIUS :
E.
k=Aexp | ——=
RT

la constante de vitesse de la réaction dépend de I’énergie d’activation de la réac-
tion, c’est-a-dire de la différence d’énergie entres 1’état de transition et les réactifs.
Cette grandeur, mesurable expérimentalement par des analyses cinétiques a diffé-
rentes températures, est difficile a évaluer par une analyse structurale, la structure de
I’état de transition étant rarement connue. Le postulat de HAMMOND permet cepen-
dant d’avoir une idée de sa structure :

Définition

Postulat de HAMMOND : si deux états, comme par exemple un état de transition
et un intermédiaire instable, apparaissent successivement au cours d’un proces-
sus réactionnel et posseédent & peu pres la méme énergie, leur interconversion ne
requiert qu’une faible réorganisation de la structure moléculaire.

En I’état, ce postulat n’est pas utilisable a notre niveau, car nous ne connaissons pas
I’énergie de I’état de transition. Cependant, un intermédiaire de réaction est le plus
souvent plus haut en énergie que les réactifs dont il est issu. Par conséquent, 1’état de
transition est plus proche en énergie de I’intermédiaire réactionnel que des réactifs ; il
lui est donc plus proche en structure. Nous appliquerons donc le corollaire du postulat
de HAMMOND.

Définition

Corollaire du postulat de HAMMOND : pour deux chemins réactionnels structu-
rellement proches, les niveaux d’énergie des états de transition sont proches des
niveaux des intermédiaires réactionnels auxquels ils conduisent.

Ainsi, pour la réaction d’hydrochloration du propene, on peut tracer les deux chemins
réactionnels possibles présentés figure 11.11.

L’application du postulat de HAMMOND permet d’établir :
El > E!

Les deux actes élémentaires ayant lieu sur des structures trés semblables, les termes
pré-exponentiels A de la loi d” ARRHENIUS sont voisins. On en déduit donc que :

K<k
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Ainsi, sous contrdle cinétique, le 2-chloropropane est produit plus vite que le 1-
chloropropane.

77777777777777777 ET}
E}
"""""""" cl
C] o
Ell /+ /7D +C| 4»/—/
-1 C ool
115 kd.mol” & +cP :
— + HCI

C.R.

Figure 11.11 — Chemins réactionnels comparés de la réaction d’hydrochloration du propéne

Remarque : nous admettons ici que le postulat de HAMMOND exclut une situation du
type présenté figure 11.12, ou il y aurait inversion relative des niveaux d’énergie des
états de transition par rapport aux niveaux d’énergie des intermédiaires réactionnels.

IRy

réactifs ~C.R.

Figure 11.12 — Hypothése de non croisement des chemins réactionnels comme corollaire
du postulat de HAMMOND

d) Régiosélectivité ; regle de MARKOVNIKOV

Le résultat précédent a été généralisé sur des bases expérimentales par MARKOVNI-
KOV : l’atome d’halogéne s’additionne sur le carbone le moins hydrogéné, c’est-a-
dire sur I’atome majoritairement sujet a l’influence des autres parties carbonées de
la molécule. A la lumiére du mécanisme proposé, nous pouvons proposer un énoncé
plus moderne de la regle de MARKOVNIKOV.

Lors d’une addition électrophile sur une double liaison carbone-carbone ayant lieu
par un mécanisme ionique, le produit obtenu le plus rapidement est celui issu
du carbocation le plus stable produit lors de I’étape cinétiquement déterminante
d’addition électrophile.
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Exercice résolu

Hydrohalogénation de deux alcénes

Une solution aqueuse concentrée d’acide chlorhydrique est versée a 0 °C sur une so-
lution de 1-méthylcyclohexéne dans le dichlorométhane. La méme opération est réa-
lisée sur une solution de méthylénecyclohexane H,C=CgH1g. Donner dans les deux
cas le produit obtenu majoritairement.

Réponse : la réaction est une addition électrophile sur un alcéne, suivant la regle
de MARKOVNIKOV. On obtient donc majoritairement le régioisomere pour lequel
I’atome de chlore s’additionne sur le carbone éthylénique le plus substitué.

OOC C| CH20|2
+ HC - *  H=Cl

Figure 11.13 — Hydrohalogénation de deux alcénes

Le produit obtenu majoritairement est le méme dans les deux cas.

e) Stabilité relative des carbocations et structure

L’étude de la stabilité des especes ioniques est une pierre angulaire des justifications

d’orientation ou de réactivité en chimie organique. Deux éléments essentiels sont a

analyser :

— les éléments structuraux, intrinseéques a I’espece (effets électroniques, stériques, de
substituants, etc.) ;

— les effets de milieu, essentiellement le solvant.

Les effets de milieu résultent principalement de I’interaction électrostatique entre le

solvant dans son ensemble, et I’espece dont on étudie la stabilité. Une étude générale

de ces effets sort du cadre de cet ouvrage. La stabilisation des especes ioniques en

raison des effets structuraux repose sur un principe treés général de délocalisation de

la charge (seules les especes chargées sont réellement sensibles aux effets structu-

raux d’origine électronique ; le cas des especes neutres n’est donc pas abordé ici).

Cette délocalisation peut résulter :

— d’une déformation globale du nuage électronique, d’autant plus facile si les élec-
trons sont nombreux (effets inductifs) ;

— de I’existence de plusieurs formes mésomeres de I’ion, la charge formelle pouvant
étre portée par différents atomes (effets mésomeres).

Abordons le cas particulier des carbocations. L’ expérience montre que le nombre de

carbones liés a 1’atome porteur de la charge formelle positive est un élément impor-

tant. Afin de faciliter la discussion, les carbocations sont classés suivant le nombre

d’atomes de carbone directement liés a 1’atome de carbone porteur de la charge posi-

tive.
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carbocation primaire | carbocation secondaire | carbocation tertiaire
+ + +
Ry Ry Ry
Cc C
H H / /
H—C/D® et C—C/|:|® C_C\D® C*C\D@
\H \H H C

Sur la base de I’étude des spectres de photoélectron lors du processus R-H — RT +H~
en phase gazeuse, les énergie relatives des carbocations sont données sur le tableau
suivant (la base des énergies a été arbitrairement choisie pour le carbocation tertiaire
le plus simple).

R* E /kJ-mol !

CH;’ 346

CH; — CH;r 188
(CH3 )2CHJr 73
(CH3);C" 0

H,C=CH; — CH;F 100
F’h—CH;r 26

H,C=CH-C" (CHj3), -30
H,C=CH-CH" — CH3 21

Figure 11.14 — Energie relative des carbocations en phase gazeuse sur 'étude de la réac-
tion R-H — RT +H~

Les quatre premiers éléments de la série montrent que la stabilité du carbocation
augmente avec sa classe :

Rj; > R} > R  oulesymbole « > » signifie « plus stable que ».
Le modele le plus adapté pour interpréter 1I’évolution de la stabilisation des carboca-
tions avec leur classe est le modele des orbitales moléculaires. L’atome de carbone
porteur de la charge est de type AX3E( en nomenclature de GILLESPIE, et donc est
de géométrie triangulaire plane. Les orbitales moléculaires de 1’ion CH;r sont donc
constituées d’une orbitale 2p, et de trois orbitales symétriques par rapport au plan de
I’ion. Au niveau du carbone porteur de la charge, la structure orbitalaire est identique
pour I’ion CH3 — CH;Ir (figure 11.15).

Dans le cas du carbocation méthyle CHY, aucune orbitale ne posséde une symétrie
adaptée pour interagir avec 1’orbitale 2p, de 1’atome de carbone. Dans le cas du car-
bocation éthyle CH; — CHJ, I'orbitale 2p, peut partiellement se recouvrir avec 1or-
bitale la plus adaptée a décrire la liaison oc.y entre I’atome de carbone adjacent et un
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atome d’hydrogene. En raison de la présence d’électrons dans 1’orbitale 6.y, le sys-
teme électronique est d’énergie plus basse qu’un systéme électronique en I’absence
de ce recouvrement. La stabilisation est augment¢ si le carbocation est secondaire ou
tertiaire. Ce type de recouvrement est nommé hyperconjugaison.

recouvrement
2p: A\2P: 2p; 2p,
+H o H
" H7° (OTH
Ho o H HsC~CHS

Figure 11.15 — Stabilisation par recouvrement de l'orbitale 2p, de I'atome de carbone por-
teur de la charge positive

Le phénomeéne est comparable au recouvrement des orbitales atomiques 2p, dans le
cas du carbocation allylique présenté figure 11.16, ce qui est traduit dans le modele
de LEWIS par le phénomene de mésomérie.

Les derniers exemples sont ceux de carbocations primaires, secondaires ou tertiaires,
mais présentant une possibilité de mésomérie (figure 11.16).

&
O e Che
Ao —o1 X ¢
carbocation allylique @i ®D@:
@

carbocation benzylique

Figure 11.16 — Mésomérie des carbocations allylique et benzylique
On en déduit donc que :

Les carbocations présentant des formes mésomeres représentatives sont plus
stables que les carbocations de méme classe ne présentant pas de forme méso-
mere. Ces carbocations sont dits stabilisés par conjugaison.

L’ ordre de stabilité présenté ici est celui d’ions en phase gazeuse.

Les études en solvant présentent encore des difficultés a ce jour. Les résultats ex-
périmentaux suggerent toutefois que 1’ordre de stabilité est maintenu. Les énergies
associées sont par contre moindres qu’en phase gazeuse du fait de 1’interaction sol-
vant/soluté(ion).
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2.3 Addition électrophile d’eau : hydratation

a) Equation de réaction et résultats expérimentaux

La réaction d’hydratation des alcenes consiste en 1’addition électrophile d’une molé-
cule d’eau H-OH, catalysée par un acide, le plus souvent 1’acide sulfurique HSO4 a
50 % dans I’eau.

La réaction a généralement lieu a température ambiante, ou avec un chauffage mo-
déré. L’équation de la réaction est donnée figure 11.17 montrant la formation d’un
alcool.

R' R° H OH
Y=+ H-OH 1259 o } o
rF R R R

Figure 11.17 — Equation de la réaction d’hydratation d’un alcéne

Comme pour I’hydrohalogénation, les questions de régiosélectivité (et de stéréosé-
lectivité) se posent lors de cette réaction. Quelques exemples sont proposés figure
11.18.

(H2S0O4/ HyO) OH
(j/ + HO rendement 50 %
(50/50)
(@] (e}
)W]\ + Hx0O (50,12 Hw rendement 85 %

(H2804 / H20)

<>: + H0 <>( y rendement 80 %
(50/50) O

Figure 11.18 — Exemples de réactions d’hydratation des alcénes

b) Régiosélectivité et stéréosélectivité

Les résultats expérimentaux suggerent que la réaction est régiosélective en suivant a
nouveau la régle de MARKOVNIKOV : le groupe -OH s’additionne préférentiellement
sur le carbone le plus substitué. Les conditions opératoires de la réaction (acide sulfu-
rique concentré) en font une réaction qui ne peut étre utilisée que pour des composés
qui ne sont pas sensibles a de telles conditions acides. Elle n’est donc que rarement
utilisée au laboratoire, et les exemples illustrant la stéréosélectivité sont rares.

Le mécanisme suggere que la réaction peut présenter une stéréosélectivité a I’image
de la réaction d’hydrohalogénation, les stéréoisomeres obtenus préférentiellement
étant difficiles a prévoir.
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c) Mécanisme limite

Dans le cas d’une réaction menée a température ambiante et dans 1’acide sulfurique
aqueux a 50 %, le mécanisme consiste en une protonation de la double liaison, suivie
de I’addition nucléophile de la molécule d’eau. L’intermédiaire obtenu, appelé ion
alkyloxonium se déprotone ensuite pour conduire a la formation de 1’alcool.

Le mécanisme est présenté figure 11.19 sur I’exemple de 1’hydratation du 2-méthyl-
propene, formant le 2-méthylpropanol, alcool industriellement synthétisé selon cette
voie.

7
H H
A A A
/O/\/+\<$[|\>— h IO—— ion alkyloxonium
H / H
A e}
H\/\e o A/B _ T
<IF—— +90-s-0oH HO—— + H-0-S-OH
H N O

Figure 11.19 — Mécanisme d’hydratation du 2-méthylpropéne

Notons que I’étape de déprotonation finale a le plus souvent lieu grace a une molécule
d’eau lors de I’hydrolyse finale du milieu réactionnel. La réaction est le plus souvent
sous contrdle cinétique, et I’étape de protonation de 1’alceéne est I’ étape cinétiquement
déterminante.

Les raisonnements menés sur la réaction d’hydrohalogénation sont donc strictement
équivalents, ce qui explique la régiosélectivité et la stéréosélectivité de la réaction.
On constate que 1’acide sulfurique est récupéré en fin de réaction : il apparait comme
catalyseur. Il faut cependant noter que s’il est introduit en quantité trop faible, la
réaction se produit avec une vitesse trop lente pour étre exploitable.

d) Influence des substituants

Le tableau suivant fournit les valeurs des constantes de vitesse d’ordre deux pour la
réaction d’hydratation de la double liaison dans une solution aqueuse d’acide sulfu-
rique a 25 °C:

r = k[alcéne][H]
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structure | carbocation | k / mol~!-L-s~!
= = 1,46% 10719
e
\= S 2,38 x 1078
>: Ph
N 2,40 x 1076
Ph op—
= / 3,71 x 1073

Ces résultats sont en accord avec la discussion déja établie pour une réaction sous

contrble cinétique :

— I’étape de formation du carbocation, étape cinétiquement déterminante, est d’au-
tant plus rapide que I'intermédiaire carbocationique est stabilisé ;

— par rapport a I’éthene, le premier facteur de stabilisation est la présence d’un
groupe méthyle : le carbocation secondaire est plus stable que le carbocation pri-
maire, donc se forme plus vite ;

— si le groupe méthyle est remplacé par un groupe phényle, la vitesse de la réaction
est encore multipliée par un facteur 100 : le carbocation secondaire est de plus
stabilisé par délocalisation de la charge avec le groupe aromatique ;

— enfin I’ajout d’un autre groupe alkyle accélere encore la vitesse de la réaction par
formation d’un carbocation tertiaire.

2.4 Addition électrophile de dihalogene : halogénation

a) Equation de réaction et résultats expérimentaux

Une molécule de dihalogene X; (X = CI, Br) s’additionne sur une double liaison
carbone-carbone suivant la réaction d’équation présentée figure 11.20.

F?‘>_<F?3 I)T(I Il??’
— + X=X R =a
R R o

Figure 11.20 — Equation de la réaction d’addition d’un dihalogéne sur un alcéne

La réaction s’effectue le plus souvent dans un solvant apolaire comme le tétrachloro-
méthane, ou encore dans le méthanol ou I’acide acétique, et a température ambiante.
Les deux atomes s’additionnant étant identiques, il n’y a pas de probléme de régiosé-
lectivité. Des exemples sont proposés dans le tableau suivant, en précisant les valeurs
des constantes de vitesse relatives (rapportées a 1’éthene).
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réaction krelative

+ Br—Br méthanol 25 °C /
N méthanol 25 °C Br
— 4+ Br-Br ———22 1 >4

: ° Br
>: + Brpr Méthanol 25°C !

>_< + Br—Br méthanol 25 °C Br I I Br

Br

Br 1

Br 61

Br 5400

920000

Ces données cinétiques permettront d’avoir une premiere indication sur la nature du
mécanisme de la réaction.

b) Stéréosélectivité

A température ambiante, I’addition de dibrome sur les (Z) et (E)-but-2-€ne dans
I’acide éthanoique (figure 11.21) conduit a la formation de plusieurs dibromoalcanes.

/:\ + Br—Br

/:/ + Br—Br

H C H H
chicon MO BT B gl Hecl Dok
(solvant) B ch HCi Br B’ Br

\___proportions 1/1 <1%

g —

> 99 %, addition anti addition syn

HiC

CHyCOH  HCdMZH BB_ir _omc B
(solvant) Br Br H3CI—i CI—E’ Br> (ﬁCHs
N proportions 1/4 >99 %

YV —
<1 %, addition syn addition anti

Figure 11.21 — Bromation des but-2-éne

La réaction sur le produit de configuration (Z) conduit a la formation préférentielle de
deux des stéréoisomeres de configuration : la réaction est stéréosélective. De plus,
la réaction sur le produit de configuration (£) conduit a la formation préférentielle
d’un autre stéréoisomere de configuration (ici le composé méso) : 1a configuration du
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dibromoalcane obtenu dépend de la configuration de 1’alcéne initial.

La réaction est stéréospécifique en raison d’une addition anti des deux atomes
d’halogene.

c) Mécanisme

L’analyse des données cinétiques vues en début de paragraphe permet de constater
que la réaction est trés accélérée en augmentant le degré de substitution de la double
liaison, de la méme maniere que dans les réactions d’hydrohalogénation ou d’hydra-
tation (I’étape cinétiquement déterminante de ces réactions est une étape d’addition
électrophile). L’ensemble de ces observations constitue ainsi une indication forte se-
lon laquelle 1I’étape cinétiquement déterminante de la réaction d’halogénation est une
addition électrophile.

L’analyse de la stéréospécificité de la réaction suggere que le mécanisme ne fait pas
intervenir d’intermédiaire carbocationique. En effet, un carbocation présente deux
faces distinctes sur lesquelles un nucléophile peut s’additionner, ne conduisant qu’a
une stéréosélectivité potentielle, mais pas a une stéréospécificité. L’électrophile qui
s’additionne correspond formellement a un cation brome Br™ issu de la rupture hété-
rolytique de la liaison brome-brome du dibrome (notons que le milieu ne contient pas
de cation brome solvaté en tant que tel). L’intermédiaire cyclique obtenu s’appelle un
ion bromonium ponté. Cet ion peut subir une réaction de substitution nucléophile
de I’ion bromure. D’un point de vue géométrique, cette réaction ne peut se produire
que si I’ion bromure vient créer la nouvelle liaison C-Br exactement en position anti
de la liaison C-Br qui est rompue (le phénomene analogue a I'inversion de WAL-
DEN dans les réactions de Sy2). L’ion bromonium ponté étant symétrique, I’étape de
substitution nucléophile se produit de maniere équiprobable sur les deux atomes de
carbone du cycle (figure 11.22).

@

4 pa P
B équiprobable /E\O Bt CHs
B Sy T 2
B 2 Hs d-lil;; HeCH 8 50 %
—ﬁ> AN Br _ B
" — A\t B <ou_2 - R
HsC CHs HE CHi, QBVW - Hcd  Br 50%
ion bromonium H',;E; é|‘i|3 / ; (H
ponté L B Br  CHs

Figure 11.22 — Mécanisme de la bromation du (Z)-but-2-éne

En présence d’un alcéne non symétrique, ou d’un alcéne symétrique de descripteur
stéréochimique E, I’addition électrophile du dibrome peut se réaliser sur les deux
faces, conduisant a deux ions pontés stéréoisomeres 1’'un de 1’autre.
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Exercice résolu

Addition du dibrome sur le (E)-pent-2-éne

Proposer un mécanisme rendant compte de toutes les possibilités stéréochimiques
lors de I’addition du dibrome sur le (E)-pent-2-&ne.

Réponse : deux ions bromonium pontés énantiomeres 1’un de 1’autre peuvent se for-
mer, puis deux sites de substitution nucléophile sont possibles pour chacun d’entre
eux. Seuls les deux énantiomeres résultant d’un addition globale anti peuvent se for-
mer.

@
Br
oy B1
Brl b | t —
(\é\ «Q Me HE_ \ B Hg
= An B B ge O B B Sy L
7N\, T Br - Mé; N
WY et e~ ¥
ions bromonium CBJ? °
énantiomeéres ou g
An e H _ N
—»M,H\EM_ & B QB 50 %
g B2 e rFfrP\ vl B

Br HEt

Ensemble des possibilités stéréochimiques lors de I'addition du dibrome sur le (E)-pent-2-éne

En I’absence de toute source de chiralité dans le milieu, les réactifs étant achiraux, la
solution ne peut pas avoir d’activité optique. On forme donc un mélange racémique.

Remarque : I’existence de 1’ion bromonium ponté a été démontrée en 1969 par la
syntheése du sel tribromé de squelette biadamantyl présenté figure 11.23. Le systeme
de type adamantyl, rigide, ne permet pas I’arrivée d’un nucléophile en anti de la
liaison C-Br. L’ion ainsi formé ne peut donc évoluer vers le produit dibromé, ce qui
a permis son isolement.

® O
Br Br3

w2 T

arrivée en anti

Figure 11.23 — Isolement d’un ion bromonium ponté
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3 Hydrobromation radicalaire en chaine

3.1 Observations expérimentales

Lorsque la réaction d’hydrobromation est réalisée en présence de lumiere ou d’un
initiateur de radicaux, la régiosélectivité de la réaction est contraire a celle prévue
par la regle de MARKOVNIKOV.

Deux exemples sont proposés figure 11.24.

_ hv
>J+H-Br%>4 ﬁ_@H_Br%
Br — O @)

55 % Br 76 %
Figure 11.24 — Régiosélectivité contraire a la regle de MARKOVNIKOV

L’effet obtenu a été expliqué par KHARASCH en terme de réaction radicalaire en
chaine.

3.2 Meécanisme radicalaire en chaine

Le mécanisme élaboré pour cette réaction fait apparaitre un atome de brome, espece
possédant sept électrons de valence, donc a caractere radicalaire.

Les études spectroscopiques (résonance paramagnétique électronique) mettent en
évidence que, quelle que soit la méthode d’obtention de cette espece radicalaire, sa
concentration en solution n’excéde pas 1.10~* mol-L~!. Elle n’apparait donc que de
maniere transitoire et est constamment renouvelée suivant une chaine de réactions.
Le mécanisme complet est constitué :

— d’une ou plusieurs étapes d’initiation ;

— de plusieurs étapes de propagation ;

— d’une ou plusieurs étapes de terminaison.

Bien que certaines étapes soient de nature photochimique, nous conserverons le for-
malisme de la double fleche pour chacune des étapes a I’échelle microscopique (prin-
cipe de réversibilité microscopique). Le formalisme de déplacement des électrons
célibataires est quant a lui similaire a celui des mouvements de doublets, mais repré-

senté par des fleches a demi-pointe. Les étapes d’initiation peuvent avoir lieu par voie
photochimique ou par voie chimique.

La voie chimique utilise un composé pouvant conduire a une rupture homolytique
par voie thermique d’une liaison de faible énergie (souvent une liaison O-O). Le
peroxyde de benzoyle est un réactif souvent utilisé pour réaliser I’étape d’amorcage
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de la réaction suivant le processus présenté figure 11.26.

initiation photochimique initiation chimique
amorcage
X hv —
NN Lt 4 o
transfert

"“ {in Br +§H + Bl

Figure 11.25 — Initiation photochimique ou chimique de I'hydrobromation radicalaire en
chaine

00, A n o . o
Ph Ph = 2Ph — 2PH + 2C
0y 2% S

Figure 11.26 - Initiation chimique par le peroxyde de benzoyle

Les étapes de propagation consomment puis régénerent I’atome de brome, permettant
ainsi la propagation de la chaine (figure 11.27).

propagation N
Pl — 7 a0 ()

Figure 11.27 — Etapes de propagation de I'hydrobromation radicalaire en chaine

La premiere étape de propagation est 1’étape cinétiquement déterminante. Deux ré-
giosélectivités sont envisageables lors de ce processus (figure 11.28). Le processus
le plus rapide est celui ou 1’atome de brome s’additionne sur I’atome de carbone
le moins encombré : I’origine de la régiosélectivité est stérique. On peut toutefois
constater que le radical carboné obtenu le plus vite est aussi le carboradical secon-
daire face au primaire, c’est-a-dire I’intermédiaire le plus stable (I’ordre de stabilité
des carboradicaux est le méme que celui des carbocations pour les mémes raisons
orbitalaires).

B By
/Ap[\Brl — /—/ plus rapide que : [\/\[\Brl — 'ﬂv

Figure 11.28 — Régiosélectivité de la formation du carboradical

Enfin, la chalne peut étre rompue par des réactions de recombinaisons de radicaux
entre eux. Un tel processus, trés exothermique, nécessite pour avoir lieu de fagon
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notable de se faire par un choc trimoléculaire avec une espéce M quelconque du
milieu qui absorbera 1’énergie excédentaire (M est qualifié de partenaire de choc).

terminaison Hpi\'/? + M — R-R + M
Figure 11.29 — Etape de terminaison

3.3 Stéréosélectivité de la réaction

Dans la plupart des cas, la réaction ne présente qu’une faible stéréosélectivité, en
accord avec le mécanisme précédent pour lequel 1’addition de I’atome d’hydrogene
peut se faire sur une face ou sur ’autre du carboradical (un carboradical est presque
plan au niveau du carbone porteur de I’électron célibataire).

4 Quelques notions de base sur les polymeéres
4.1 Connectivité

Les polymeres issus de la polymérisation de dérivés éthyléniques donnent lieu a
une diversité d’enchainement des motifs. Ainsi, le méthacrylate de méthyle, possede
deux carbones éthyléniques différents. Les qualificatifs de téte et queue sont attribués
aux atomes de carbone du monomere qui constituent la macromolécule (voir figure

11.30) :
H
queue
~21__CO,CHs
H Sy
CHg ¢

Figure 11.30 — Téte et queue du méthacrylate de méthyle

Cette dissymétrie du monomere peut donner lieu a des enchainements variés. Un pre-
mier type d’enchainement est constitué par une connexion d’un type unique : chaque
téte du monomere est liée a la queue du suivant. Dans ce premier cas, 1I’enchainement
(et par extension le polymere) est dit régulier (voir figure 11.31) :

R\R\R\R\R\R\R
t t t t t t t

Figure 11.31 — Enchainements réguliers téte-a-queue dans une macromolécule de PMMA

Une deuxieme possibilité est I’existence d’enchainements téte-a-t€te (ou queue-a-
queue). Dans ce cas, la macromolécule ne peut contenir ce seul type de connexion
entre monomeres et doit nécessairement comporter un autre type d’enchainement,
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soit téte-a-queue, soit queue-a-queue (ou téte-a-téte). Dans ce second cas, le polymere
est dit irrégulier (voir figure 11.32) :

Figure 11.32 — Alternance d’enchainements téte-a-téte et queue-a-queue dans une macro-
molécule de PMMA

Larégularité de la chaine a une incidence directe sur les propriétés physico-chimiques
du polymere.

4.2 Géométrie

Les chaines des macromolécules peuvent donner lieu a différents types de stéréorégu-
larité, appelée aussi tacticité. Considérons le polypropyléne régulier (enchainement
téte-a-queue seulement) suivant :

CHg CH3 CHz CH3 CHs CHg CHg CHg

Du point de vue stéréochimique, la chaine carbonée étant disposée en extension (dans
le plan de la feuille), différentes possibilités de positionnements relatifs des groupes
méthyle existent :

a) une disposition aléatoire des groupes méthyle en avant ou en arriere du plan défini

par la chalne ; cette disposition représentée figure 11.33 est appelée atactique.

HsC
HGH HCHs HCHy HCHZ \H  HCH3

Figure 11.33 — Polypropylene atactique

b) une disposition réguliere des groupes méthyle du méme c6té du plan défini par la
chaine ; cette disposition représentée figure 11.34 est appelée isotactique.

H CHz HCH3 H CH3 H CHg H CH3 H CH3 H CHs HCHs

Figure 11.34 — Polypropyléne isotactique

¢) une disposition alternée des groupes méthyle de part et d’autre du plan défini par
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la chaine ; cette disposition représentée figure 11.35 est appelée syndiotactique.

HsC H H CHsHsC H H CHzHsC H H CH3HsC H H CHs

Figure 11.35 — Polypropylene syndiotactique

La stéréorégularité est définie ici pour 1’ensemble de la chaine du polymere. Dans les
faits, la stéréorégularité n’est pas une propriété de I’ensemble de la chaine mais pour
des blocs constitués de quelques motifs. Pratiquement, le taux d’isotacticité est défini
comme la proportion de triades (trois motifs) formées d’unités de méme configuration
(R ou ). Un polymere considéré comme isotactique est constitué d’une succession
de triades de méme configuration.

5 Synthése de polymeres
5.1 Meécanisme de la polymérisation anionique en chaine

Les réactions de polymérisation en chaine font intervenir les étapes d’amorcgage, de
propagation, et de terminaison, décrites par la suite.

a) Etape d’amorcage

L’étape d’amorgage nécessite un nucléophile (chargé négativement ou non) capable
de s’additionner sur une double liaison carbone-carbone. Un tres grand nombre d’es-
peces sont employées comme amorceur : les ions amidures (NH, ), les ions alcoolates
(R-0O7), les amines, les alkyllithiens (comme le n-butyllithium, C4Hog-Li). L’amor-
ceur est choisi en fonction de la réactivité du monomere vis-a-vis de 1’addition nu-
cléophile. Lorsque le substituant est faiblement électroattracteur (comme dans le sty-
réne), I’amorceur doit étre un nucléophile puissant comme un alkyllithien. Lorsque le
substituant est fortement électroattracteur (comme dans I’acrylonitrile ou 1’acrylate
de méthyle), ’amorceur peut étre un nucléophile plus faible comme I’ion alcoolate.
L’amorceur s’additionne sur la double liaison pour donner un carbanion (voir figure
11.36) :

H
° _ ~8_CO,CH
HZN/H*)@(COQCHs — HZN/\( 2a

Figure 11.36 — Amorgage d’une polymérisation anionique

Deux carbanions régioisomeres peuvent étre obtenus (figure 11.37). L’'un d’eux est
formé le plus vite pour deux raisons :
— I’amorceur réagit le plus vite sur le site le moins encombré de la double liaison ;
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— un des régioisomeres fait apparaitre une stabilisation par conjugaison (effet méso-
mere).
|6|®

o H (o)
N CO-CH —_— — —
HoN! H/\k\y( >CH3 H2N/®\%J\_?O,/ - HQN%\O//

H H
<} ol CO2CH3 pas de stabilisation
HzNw)/%/COZC% HJX par conjugaison
HoN

Figure 11.37 — Régiosélectivité de I'étape d’amorgage.

Un autre type d’amorgage fait intervenir un transfert électronique, I’amorceur le plus
employé est le radical-anion du naphtalene, préparé par action du sodium sur le naph-
talene. Avec le méthacrylate de méthyle, ce radical-anion réagit par un transfert mo-
noélectronique sur la double liaison, il se forme le radical-anion du méthacrylate de
méthyle qui se dimérise pour donner un dianion a partir duquel la polymérisation se
produit aux deux extrémités du dianion (voir figure 11.38) :

. N -
naphtaléne + Na — » {(D} + Na*
=
CO,CH3 CO,CH3

}ﬂ A [P

CO,CH
%\2 2 CO,CH;
2| |7+ 2Nat — HMH + 2Na*
CO,CHs

Figure 11.38 — Amorcage de la polymérisation du méthacrylate de méthyle avec le naphta-
Iéne-sodium

+ Na* + naphtaléne

Na* +

Lefficacité de I’amorceur dans les polymérisations anioniques est trés proche de 1 ;
d’autre part, a la différence de I’amorgage en polymérisation radicalaire, la totalité de
I’amorceur est consommé des le début de la réaction pour former les centres actifs.
Compte tenu de la présence d’ions, la réaction de polymérisation est réalisée le plus
souvent en solution (des hydrocarbures dans 1’industrie).

b) Etape de propagation
La propagation suit le schéma connu d’additions successives du carbanion du centre
actif sur la double liaison d’un monomere (voir figure 11.39) :
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SO TIRr S S Pine
n

R R R )\
(-R = -CO,CHa) R

Figure 11.39 — Réaction de propagation en polymérisation anionique du styréne

c) Etape de terminaison

En polymérisation anionique, la principale réaction de terminaison est la protonation
du carbanion (voir figure 11.40), la terminaison par combinaison est tres rare.

o < _o
HaN 7+ poH ——  HN + HO!
RY R R R

Figure 11.40 — Réaction de terminaison en polymérisation anionique du styrene

Cette protonation peut étre provoquée par 1’eau ou un donneur de proton (un alcool)
ajouté dans le milieu pour contrdler la longueur des chaines. Le dioxygene ou le
dioxyde de carbone qui réagissent avec les carbanions (voir le chapitre Composés
organométalliques dans le livre de premiere année PCSI) sont également capables de
conduire a des terminaisons.

On retrouve ici un aspect important de la manipulation des carbanions : la néces-
sité de travailler en I’absence d’eau ou de tout autre donneur de proton (alcool par
exemple) afin d’éviter la destruction du carbanion. Les polymérisations anioniques
sont effectuées en atmosphere inerte et dans un appareillage soigneusement séché
puisque toute trace d’eau peut provoquer la terminaison.

5.2 Aspects cinétique et stéréochimique des polymérisations
anioniques

La cinétique des polymérisations anioniques dépend fortement de la nature du sol-
vant et du contre-ion employés. En regle générale, tout facteur qui tend a dissocier le
centre actif anionique du contre-ion accélere les réactions de polymérisations anio-
niques. Le tableau 11.41 montre I’'influence du solvant, le tableau 11.42 celle du
contre-ion sur la vitesse de polymérisation.

Un solvant dissociant comme le THF (qui solvate le cation et le sépare de I’anion)
rend le centre actif plus réactif vis-a-vis de la réaction de polymérisation, un solvant
de faible polarité qui favorise I’association entre le cation et 1’anion (benzene) tend a
diminuer la vitesse de la polymérisation.
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Solvant Constante diélectrique du solvant  kypp/L-mol~!-s—1
Benzéne 2,2 2
Dioxanne 2,2 5

Tétrahydrofurane 7,6 550

Figure 11.41 — Influence du solvant sur la constante de vitesse de polymérisation anionique
du styréne

Le tableau 11.42 montre que plus le cation est petit (cation lithium), plus la vitesse
de polymérisation est faible en raison de la forte association cation-anion qui atténue
la réactivité du centre actif anionique.

A I'inverse I’emploi d’un cation faiblement associé comme le césium (gros ion) rend
le centre actif plus réactif vis-a-vis de la réaction de polymérisation.

Cation | kp/L-mol~!-s™!
Lit 0,94
Na™ 3.4
K* 19,8
Rb* 21,5
Cs™ 24.5

Figure 11.42 — Constante de vitesse de propagation pour la polymérisation anionique du
styréne

Lorsque les polymérisations anioniques sont réalisées dans des solvants de forte
constante di€lectrique (solvants fortement dissociants), les centres actifs sont sous
forme d’ions libres et la stéréosélectivité est semblable a celle des polymérisations
radicalaires en chaine : le polymere obtenu est atactique avec une tendance a la syn-
diotacticité qui augmente avec une diminution de la température. Dans les solvants
de faible constante diélectrique (peu dissociants), les anions des centres actifs sont
fortement associés avec un contre-ion, lequel est a I’origine d’une coordination entre
le centre actif et le monomere, préalablement a 1’étape d’addition du centre actif sur
la double liaison carbone-carbone.

Ce controle géométrique de 1’approche par une coordination est dans certaines poly-
mérisation d’une tres grande efficacité et conduit par une réaction stéréospécifique a
la formation de polymeres isotactiques. Ainsi le méthacrylate de méthyle produit un
polymere isotactique par amorcage avec le n-butyllithium a —78 °C dans le toluene.
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5.3 Aspect thermodynamique de la polymérisation en chaine

Qu’il s’agisse d’une réaction par étapes ou d’une réaction en chaine, les réactions de
polymérisation sont des équilibres. Dans le cas des réactions en chaine, I’équation de
la réaction d’addition d’un monomere (M) sur un polymere en croissance (PM;) pour

donner une chaine allongée d’une unité (PMEk )) est:

n+1

PM; + M = PM[,,

A I’équilibre thermodynamique, on a A,G = 0, soit :
AG = A/G°+RTInK; = AH° —TAS°+RTInK; =0

Les A;X° désignent les grandeurs standard de réaction correspondant au passage de
la molécule monomere dans I’état de référence (gaz, liquide pur ou solution uni-
molaire) a I’'unité monomere constitutive de la chaine polymere dans le nouvel état
de référence (solide, liquide pur ou solution unimolaire). La constante standard de
I’équilibre vaut :
o __ [PM(*”‘H)]
T IPM;) M)

On considere en premiere approximation que les concentrations des chaines en crois-
sance sont tres voisines, ce qui permet de poser :

[PM(,41)] = [PM,,]

La constante d’équilibre s’écrit alors :

1
K; =
[Meq
et la condition d’équilibre s’écrit :
1
AH® —TAS° = —RTIn—— soit : AH® —TAS® = RT In[M]eq
[Meq

La température d’équilibre, appel€e température-plafond (7}) est alors donnée par :

AH®
Ty =
A:S° +RIn[M]eq
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Quelques valeurs d’enthalpie et d’entropie de polymérisation ainsi que les tempéra-
tures-plafonds sont indiquées dans le tableau 11.43 :

Monomere AH® /kI-mol™!  AS°/J- K mol™!  Tp,/°C
Ethylene —93 —155 610
Meéthacrylate de méthyle —56 —117 198
Styrene —73 —104 395
Tétrafluoroéthylene —163 —112 1100
Buta-1,3-diene 73 —89 585
2-Méthylbuta-1,3-diene =75 —101 466

Figure 11.43 — Enthalpies, entropies de polymérisation (a 25°C) et températures-plafonds
pour quelques monomeres

La température-plafond correspond a la température limite au-dela de laquelle la po-
lymérisation est défavorisée au profit de la dépolymérisation pour une concentration
donnée en monomere. Les enthalpie et entropie de réaction déterminent la faisabi-
lité¢ de la polymérisation et se rapportent a une étape particuliere du processus de
polymérisation, 1’étape de propagation.

Pour qu’une réaction de polymérisation soit favorisée thermodynamiquement, I’en-
thalpie libre standard de 1’étape de propagation doit €tre négative. Celle-ci comporte
une contribution enthalpique et une contribution entropique. Le terme enthalpique
est toujours favorable : de —50 4 —170 kJ-mol~! pour la réaction de polymérisation
et il est toujours négatif puisque la polymérisation est une réaction au cours de la-
quelle une double liaison carbone-carbone (< Ep >~ 590 kJ-mol~') est remplacée
par deux liaisons simples carbone-carbone (< Ep >~ 330 kJ-mol ! par liaison). Le
terme entropique de la réaction de polymérisation est trés négatif puisque le passage
du monomere de sa phase dans la chalne du polymere correspond a une diminution
importante du nombre de degrés de liberté de 1’espece, ce terme entropique est ainsi
tres défavorable a la réaction de polymérisation.

EXERCICES

11.1 Bromation et stéréosélectivité (x)

1. Cas classique

1.a. On traite du (Z)-pent-2-éne par du dibrome. Représenter en projection de CRAM
les produits A et B obtenus. Donner leurs descripteurs stéréochimiques. Quelle est
la relation de stéréochimie qui les lie ?

1.b. On traite du (E)-pent-2-&ne par du dibrome. Représenter en projection de CRAM
les produits C et D obtenus. Donner leurs descripteurs stéréochimiques. Quelle est
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la relation de stéréochimie qui les lie 7 Quelle est la relation de stéréochimie qui lie
(A et B) avec (C et D).

2. Cas dégénéré

2.a. On traite du (Z)-but-2-éne par du dibrome. Représenter en projection de CRAM
les produits E et F obtenus. Donner leurs descripteurs stéréochimiques. Quelle est
la relation de stéréochimie qui les lie ?

2.b. On traite du (E)-but-2-ene par du dibrome. Représenter en projection de CRAM
le ou les produits obtenus. Analyser leur caractere chiral ou achiral. Quelle est la
relation de stéréochimie qui le(s) lie avec E et F ?

11.2 Choix du solvant lors d’une addition électrophile (%)

1. Donner le mécanisme de la réaction du dichlore sur I’hex-1-ene, réalisée dans le
dichlorométhane.

2. Interpréter en terme mécanistique le résultat expérimental de la réaction présentée
figure 11.44 conduite dans le méthanol.

Ph Cly Ph Ph
= — >—< *
CH30H © ci\ cy e}

N 8o “ 18%

Figure 11.44 — Réaction d’addition électrophile sur un alcene

Remarque : le symbole -~ signifie que la configuration de la double liaison n’est
pas précisée.

11.3 Formation d’un sulfate d’alkyle (*x%)

1. Laréaction d’hydratation des alcénes peut étre menée en deux temps : tout d’abord
I’addition d’acide sulfurique, puis réaction avec 1’eau. La réaction est réalisée par de
I’acide sulfurique dont les atomes d’oxygene sont marqués isotopiquement (oxygene
18, noté O*). On observe le résultat présenté figure 11.45. On peut isoler apres 1’ad-
dition d’acide sulfurique un intermédiaire stable de formule brute C3HgO4S.

1) HSO; "OH
/\ ) 2 4
2) H,0

Figure 11.45 — Réaction d’hydratation d’un alcéne

Interpréter la réaction d’hydratation par la détermination de son mécanisme.
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11.4 lodolactonisation (k%)

Proposer un mécanisme réactionel pour la transformation figure 11.46. Expliquer en
particulier la configuration du produit obtenu.

&

1y,

HOQC //"’% /, /l//l,,,.

\Q

Figure 11.46 — Réaction de iodolactonisation d’'un alcene

11.5 Le jasmin synthétique (d’aprés Mines-Ponts, PSI 2007) (x)
Le jasmin est présent dans de nombreux parfums. Dans la plupart des cas, plutdt
que le composé naturel, c’est le composé synthétique qu’on utilise. Nous allons nous
intéresser a sa préparation a partir de I’acide cinnamique, en deux étapes successives
représentées figure 11.47.

T (l? Bry H o T
acétone
~ C\C/C\OH 5 C\C*OH (solvant) C\C/Br
| | —2, I - |
- H ccl, H Na,COs H
acide cinnamique (solvant) produit 1 produit 2

Figure 11.47 — Préparation du jasmin synthétique

1. Premiere étape : addition du dibrome

1.a. Donner le descripteur stéréochimique des atomes de carbone asymétriques de
I’isomere du produit 1 représenté ci-dessus. La réponse devra étre justifiée.

1.b. Proposer, en le justifiant, un mécanisme pour la réaction d’addition, sachant que
le composé 1 est en fait obtenu sous forme racémique (un seul énantiomere est
représenté).

2. Seconde étape : élimination Au cours de la transformation donnant le produit 2, on

observe un dégagement gazeux.

2.a. De quel(s) gaz s’agit-il ? Ajuster 1’équation de réaction correspondante. Seul ce
stéréoisomere du 1-bromo-2-phényléthéne (encore appelé -bromostyrene est odo-
rant.

2.b. Représenter le stéréoisomere non odorant et donner son descripteur stéréochi-
mique.

2.c. Pourquoi était-il inutile de séparer les deux énantiomeres du produit 1 pour ob-
tenir le jasmin artificiel ?
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Corrigés des exercices du chapitre 2

2.1 Influence de la température et de la pression sur le potentiel chimique

1. Pour un corps pur B, la dépendance du potentiel chimique p* avec la température et la
pression est donnée par les deux relations différentielles :

ug\ dug\ _
G« ()

avec Vi, volume molaire du corps pur et Sy, entropie molaire du corps pur.
2. Le potentiel chimique du corps pur B étant une fonction des seules variables T et p :

au; au;
dug(T,p) = ((#) dp+ ( ;;f) dT = Vmdp — SmdT
P T

Par conséquent, pour accéder a la différence demandée, il est nécessaire de choisir un chemin
d’intégration qui passe de 1’état initial a 1’état final. Choisissons d’abord une transformation
isobare a p° qui fait passer la température de T a T, puis une transformation isotherme a T
qui fait passer la pression de p° a p :

T 4
B (T,p) =5 (To,p") = = [ Su(T',p )T+ [ Vao(T.p')ap.
0 14

3. La pression est désormais constante, nous avons 1’évolution représentée figure ci-dessous
pour le potentiel chimique du constituant B pur. Cette figure représente 1’évolution du poten-
tiel chimique avec la température dans le cas ot I’entropie molaire absolue standard est une
grandeur indépendante de la température.

.
Mg
A

SOLIDE

LIQUIDE

GAZ

T de fusion T d'ébullition T

Evolution du potentiel chimique du corps pur avec la température
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2.2 Fugacité d’un gaz réel

1. On considere la compression isotherme du gaz entre une pression p; et une pression p.
L’expression différentielle de du* selon du* = Vindp — SpdT se limite alors a du* = Vi dp
avec Vi, volume molaire du gaz réel pur. Nous avons alors :

Lﬁ@Jﬁ—uﬂmﬂﬂ=RTm<£§€%>:[f%ﬂn

Si le gaz était parfait, nous aurions :

1w (p.T)—u* (pi,T) =RTIn (5) :/ B ap.
i Di

En soustrayant les deux équations il vient :

(5 i) =y (= )

Si p; tend vers zéro, f (p;, T) tend vers p; et f (pi, T) /p; tend vers un. Alors :

e (152) - [ ()

et comme :

nous avons effectivement :
P (Z(p,T)—1)
f=pexp /0 fdp-

2. Remplagons Z par son expression dans 1’intégrale précédente :
P9 (T T\’
= — 1-6(—= d
/ ”e"p[/o 128 (ch>[ 6<T” p]
= pex O (L 1-6 I ’
— PP g \ ot 7) )Pl

Nous retrouvons bien que la fugacité se confond a la pression lorsque p tend vers zéro.

3. Un cas particulier est distingué ici, si :

2
T.
17 —_ =
6(%) =o

nous avons toujours f = p, ce qui conduit au résultat 7 = T,v/6 = 745,1 K.
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2.3 Gaz réel : utilisation d’une équation d’état

L’équation d’état proposée permet d’écrire la relation :
pVE—RTVy+a=0.
Cette équation permet d’écrire :

RT +\/R2T? —4ap
Vin = 5
D

dont la seule solution physiquement acceptable est :

_ RT+ VR2T? —4ap

Vi
m 2p

(nous devons retrouver qu’a faible pression, p ~ 0, le volume molaire d’un gaz réel se confond

RT
avec le volume molaire du gaz parfait V;;, = —). Dans ces conditions :
p

1 4ap

Une faible déviation par rapport au modele du gaz parfait autorise un développement limité

car ap a toutes les chances d’étre faible par rapport a 1. Alors :
R2T?
4ap 2ap ] ap
1- o~ 1— B2 et donc : Z(p,T)~1-— o

La fugacité s’exprime alors par :
7 (Z(p,T)-1) P__a ap
f=rpexp [/0 fdp = pexp /0 —qa2dP| = pexp (*Rsz) :

2.4 Variation du potentiel chimique d’un gaz parfait

1. L’expression différentielle du potentiel chimique u* conduit a la relation :

dp* = —SudT + Vidp.

N

A T’occasion d’une détente isotherme nous avons :

d
du* = Vindp = RT L.
p

Par intégration entre la pression initiale p; et la pression finale py il vient :

) =RTIn (“f) =RTIn0,5=—1716J-mol .

Pt
i i

Pi

Au* =RTIn (



386 CORRIGES DES EXERCICES ET PROBLEMES DU CHAPITRE 2

2. Une détente adiabatique réversible est une détente isentropique; pour le gaz parfait la
relation (de LAPLACE) pV,h = A (constante) est vérifiée. Nous avons dans ces conditions :

dp* = —SpdT + Vidp = —SpndT — YAV 'dVp,.
Par intégration entre I’état initial et 1’état final il vient :

Ap* = —Sm(Ti—T)) 7A%/ (vt v 1)
d’ou :
Ry

Apt = —Su (i —T) + %’ (PtVms — PiVmi) = (7’—1 —Sm) (i —T).

Par ailleurs nous pouvons calculer la température 77 par la relation TiViy_1 = Tfoy_1 et donc
T; = T;(0,5)""". Une application numérique conduit au résultat final Au* = 11,7 kJ-mol .

2.5 Entropie molaire absolue de I'eau gaza T = 298 K sous p = 1 bar

1. Les données thermodynamiques, en particulier le fait de disposer des capacités thermiques
a pression constante et de 1’enthalpie de vaporisation a T = 100 °C invitent a effectuer un
cycle ol la pression totale est fixée et ol une unité de quantité de matiere (une mole) est
vaporisée de facon fictive a T = 298 K sous p = 1 bar en trois transformations :

— étape (1) : le liquide est porté de la température 7o = 298 K a la température 7o, = 373 K;;
— étape (2) : le liquide est vaporisé a sous p =1bara 7 =373 K;

— étape (3) : le gaz est refroidit de la température Ty, a la température Tp.

AS°
H,0 (liquide) 5  HyO(gaz)
T() TO
AS(1) AS(3)

H,0 (liquidey ————» Hy0 (gaz)

Tep AS(2) Tep
Cycle thermodynamique permettant le calcul de I'entropie molaire absolue de I'eau gaz sous p = 1 bar et
T =298 K

Nous avons, en utilisant le fait que 1’entropie est une fonction d’état :
AS° = S5 (H0, gaz) — S;, (Hy0, liquide) = AS(1) + AS(2) + AS(3).

Pour les trois étapes (1), (2) et (3), les variations d’entropie valent respectivement :

Ty €5, (20, liquide
asy= [ pn (0. Tiquide)
Ty T
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Lyap(H20
AS(2) = Vdp;bz )
el
T C° (H»0, gaz
AS(3):/ MdT
Tep T

Ainsi, il est possible d’évaluer 1’entropie molaire absolue standard de I’eau gaz a T =298 K
selon :
St (H20, gaz) = Sy, (H,0, liquide) + AS(1) + AS(2) + AS(3).

Applications numériques :

T 75,5 373
AS(I):/ > dT:75,5.ln(—) — 16,9 J-K"-mol~!

To 298
40400
AS(2)= ——— =108,3JK "-mol "
( ) 373 ) mo
To -3 —6 T2
ASGR) = / 30,38+9,62.10 T.T+1,18.1o 1
Ten
298 1,18.107°
= 30,38 x ln(ﬁ) 10,6210 w (298 373) 1 L1810 o237
= -7,6JK "mol!

$° (H,0, gaz) = 69,9+ 16,9+ 108,3 — 7,6 = 187,5 J-K "-mol !

soit une valeur trés proche de la valeur lue dans la littérature.

2. Pour s’approcher de la valeur annoncée dans la littérature, il faudrait disposer de données
plus fines sur la capacité thermique de I’eau liquide entre 7 = 298 K et T = 373 K afin
d’améliorer I’estimation de AS(3).

2.6 Entropie molaire absolue du méthanol gaza T = 298 K sous p = 1 bar

Dans cet exercice, les données invitent a construire un cycle isotherme a 7 = Ty = 298 K
qui représente une succession de transformations permettant de passer, a T = 298 K et sous
p = 1 bar, du méthanol liquide au méthanol gazeux. Ce cycle est constitué d’une détente iso-
therme du liquide de la pression p° = 1 bar a la pression de vapeur saturante du méthanol
p*(CH30H)= 0, 165 bar (étape (1)), puis de la vaporisation (étape (2)) et enfin de la com-
pression isotherme du gaz supposé se comporter comme un gaz parfait (étape (3)).

1. On néglige dans cette partie I’influence de la pression sur I’entropie de la phase condensée.
Cela revient a poser :
AS(1) =~ 0.

Pour I’étape (2), I’entropie de vaporisation est directement liée a I’enthalpie de vaporisation
par :

Lyap(CH;0H
AS(2) = L (CHOF) To3 ),
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AS°
CH;O0H (liquide)— 5 CH30H (gaz)
r° P°
AS(1) AS(3)

CH30H (liquide)—— CH30H (gaz)
p* AS(2) p*

Cycle thermodynamique permettant le calcul de I'entropie molaire absolue du méthanol gaz sous
p=1baretT =298 K

Pour I’étape (3), on emprunte un chemin réversible qui assure la compression isotherme d’un
gaz parfait pour lequel dU = 0 (premiere loi de JOULE) et donc :

6Qrev = _3Wrev = pdV

soit en utilisant I’équation des gaz parfaits et en tenant compte de la température constante :

RT RT
V=— soit dV =——dp
p p
soit pour I’entropie :
0 R
ds = @ =——dp
T P

ce qui donne apres intégration :
AS(3) = —R.In (’”) .
Pi

L’entropie molaire absolue du méthanol gazeux est donc :
Sy (CH30H, gaz) = S, (CH3O0H, liquide) + AS(2) + AS(3)
Applications numériques :

37390
AS(2) = =5 = 1255 J-K 'mol™!

AS(2) = —8,314.1n(0,169) = 14,8 J.K~'-mol !
S° (CH30H, gaz) = 126,8 + 125,54 14,8 = 267,1 J-K '-mol '

2. En tenant compte de la compressibilité du liquide, il faut calculer de fagon plus précise
la variation d’entropie associée a 1’étape (2). La différentielle de 1’entropie en variable (7T, p)
s’écrit : c Y
ds = —2%dT + =d
T ST
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et en revenant a la différentielle de I’enthalpie :
dU =TdS — pdV et dH =TdS+Vdp

soit :
dH = Cp ndT + (V + A)dp.

L’entropie et I’enthalpie sont des fonctions d’état : les dérivées croisées sont égales et donc :

IChm\ _ [(I(V+A) , .
( ap )T_ (87"),] pour I’enthalpie

9 (Gm)) (2 (2 Fentopi
ap\ T ~\ar\7 ) pour I’entropie.

En développant les deux expressions, en multipliant la seconde par 7', nous obtenons :

(5,3,

v
r=-1(57)
aT ),

Ainsi, en introduisant le coefficient de dilatation isobare « :

o= ! <8V> et A=—-aVT
p

ce qui conduit a :

S v\or

8S>
— | =—-aV.
<ap T

Cette relation permet d’établir la variation d’entropie AS(1) :

et donc :

AS(1) = —aVm.(ps — pi)
ou Vy, est le volume molaire du méthanol, supposé constant. Application numérique :
AS(1) = —1,182.1072.40,73.1.107.(0,169 — 1).10° = 4,0.1073 J. K~ '-mol !

soit une correction négligeable devant les deux autres termes. L’ approximation qui négligeait
la variation d’entropie due a la variation de pression s’exercant sur le liquide est justifiée.
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Corrigés des exercices du chapitre 3

3.1 Carbone diamant et carbone graphite

1. Le volume molaire du corps pur est le volume occupé par une mole de ce corps pur (12 g
de carbone ici). Nous avons donc la relation V,, = %

Une application numérique conduit aux résultats : P

Vin (C graphite) = 5,3.10 ®m3-mol ™! et V;, (C diamant) = 3,4.107% m*-mol .

2. La transformation
C (graphite) = C ( diamant)

se fait spontanément de gauche a droite a condition d’avoir :

* *
Hc, graphite > Hc, diamant-

8u*>
:Vl’l’l
<ap T

w (T, p) =™ (T, p°) = Vi (p = p°)
en supposant que la pression n’influe pas sur le volume molaire du corps pur solide considéré.
A la pression p, I'inégalité :

Or le corps pur vérifie la relation :

et par conséquent :

* *
.uC, graphite > ”C, diamant

est traduite par :
*,0 o *,0 o
Hc, graphite + Vm,graphite (p 4 ) > Hc, diamant + Vin diamant (p -r )
qui conduit a I'inégalité :

”*,o ,LL*’O
C, diamant ~ *C, graphite
p > po + grap!

Vm, graphite — Vm, diamant

. . . . *,0 *10 z . Z
Par ailleurs les potentiels chimiques U’ araphite € HC diamant SON calculés en considérant pour
le corps pur :
u° =Gy =H,—TS,,.

D’apres les données du texte, nous pouvons estimer :
*, *, 3 —1
”c;Ziamam — .uc,ographite =1,9.10° —298 x (2,4 —5,7) = 2883 J-mol
et nous obtenons la condition d’évolution souhaitée sous la forme :

p > 15.10%Pa = 15000 bar.
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3.2 Equilibre liquide/vapeur de I’acide nitrique

1. Appliquons la relation de CLAPEYRON pour 1’équilibre :
HNO3(liq) = HNO3(g).

Nous avons : .
dl B AvapH

a7 (v -va)

avec V§ et V,Eq volumes molaires de la phase gazeuse et de la phase liquide. En faisant I’hy-

pothese :

< RT
Vi Vn' ~Vi=5

(HNOs est considéré comme un gaz parfait), il vient :

dp _ ApH°.p
dT ~—  RT?

et par intégration entre une pression p° (associée a la température Tj) et une pression p
(associée a la température 7') :

(2 :AvapHo 11 )
P° R \1, T

1
La fonction In(p) = f (T) se présente comme une fonction affine dont le coefficient di-

AvapH®

recteur est égal a — . Nous réalisons une régression linéaire qui fournit le résultat

AvapH® =379K] -mol~!. La régression linéaire est de coefficient de corrélation r = 0,9998

et de droite d’équation :
4564
1 Pa) = ———+24,3.
n(p/Pa) =~ +
2. Nous appliquons une nouvelle fois la relation de CLAPEYRON sous sa forme intégrée en
prenant p° = 10° Pa. En considérant la droite tracée  la question 1, nous pouvons déterminer

la valeur de Ty. Une application numérique conduit au résultat 7, = 357 K = 84 °C.

3.3 Equilibres triphasés de ’'ammoniac

1. Au point triple les courbes de sublimation, fusion et vaporisation (ébullition) se rejoignent.
La température Tt vérifie nécessairement les deux équations fournies, soit :

23,03 — 3754 19,49 — 3063
Tr Tr

et donc Tt = 195,2 K. Notons qu’il est alors possible de calculer pt (pression au point triple)
en appliquant 1’une ou I’autre des deux équations fournies.
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2. Nous nous intéressons ici a I’équilibre :
NH3(liq) = NH3(g).
La relation de CLAPEYRON fournit :
dp _ AvapH®

avec Vi et V,}iq volumes molaires de la phase gazeuse et de la phase liquide. En faisant I’hy-

; RT . e o
pothese VE— Iliq ~ V& = — (I’ammoniac est considéré comme un gaz parfait), il vient :
p

dp  AvpH®
P _ 2l 41 — dinp
)4 RT?

d’ou :
dlnp

o 2
MpH® = RT> 22 = R3063

Application numérique :
AvapH® = 25,47 kJ-mol .

Le méme raisonnement est mené sur I’équilibre :
NHj3 (s) = NH3(g).

La relation de CLAPEYRON fournit :
dp AguipH*

dT T (V& -Vl
avec Vi§ et V3! volumes molaires de la phase gazeuse et de la phase solide. En faisant I’hy-

RT . i .
pothese VE— Vlff’l ~ V& = —— (I’ammoniac est considéré comme un gaz parfait), il vient :
p

AupH°
dp _ A i i
p RT?
d’ou : d
A HC = RT2¥ — R3754

Application numérique :
AwpH® = 31,21 kJ-mol ™.

L’enthalpie standard de la réaction :
NH; (s) = NH;(lig).

est obtenue par application de la loi de HESS (les trois équilibres de phase ne sont pas indé-
pendants) et a la température 7T nous avons la relation :

AsubI'IO = AfusI'IO + AvapI'IO-
D’ou:
ApusH® = 5,74 kJ-mol !
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Corrigés des problemes du chapitre 3

3.4 Etude de I'équilibre liquide/vapeur de I'eau
1. La différentielle dG s’écrit :

dG =Vdp —SdT + g, ,dn.

wins = (5
eau,/ on o7

ou plus simplement G = u’, ,.n en remarquant que le potentiel chimique se confond avec
I’enthalpie libre molaire pour le corps pur.

En conséquence :

2. De la méme relation exprimant dG, nous déduisons :

au’ as
THeane =—| = =-S5 (entropie molaire de 1’eau liquide pure).
oT p.n dn p.T

*
‘ueau,f

La dépendance du rapport
GIBBS-HELMHOLTZ :

avec la température est estimée en utilisant la relation de

(9 I'Lc;u,é _ H;;
oT T2
pn

avec H};, enthalpie molaire de I’eau liquide pure.

3. De I’expression différentielle de G nous avons :

a'ue*au,é 8S %
( T )p,n_ - (an>p,T __Sm<0

car I’entropie molaire est une grandeur positive. En conséquence, le potentiel chimique 2, ,
est une fonction décroissante de la température.

4. De la relation exprimant dG, nous déduisons :
s v
(ueau> = <> =V (volume molaire de 1’eau liquide pure).
oap )r on o
5. Le potentiel chimique du gaz est exprimé par :

o Pea,
T S)
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6. L’ équilibre :
H>O (0) = H>O (g)
est établi; il y a égalité des potentiels chimiques en phase liquide et en phase gaz. Ainsi :

o o Peay
(1) = sy (1) + KT (2222

et donc :

(o]

Rln (p:au,g> _ nu'céau,é(T) _ :ueoau,g(T) '
p T T
En dérivant par rapport a la température, il vient :
Hr;,eau,E(T) H;l,eau,g(T) _ Avz;lpI'Io _ R dpzau,g

T2 712 T2 dT

pzau,g
et donc : .
o
dpeau,g _ AvapH
RT?
7. La pression pg,, , est une fonction croissante de la température.
8. L’intégration de la relation démontrée a la question 6. entre une température de référence

s dr.
peau,g

. 1 .
et une température 7" quelconque montre que la fonction In ( pfgau’g) =f <T> est une droite

. . ) N AvapI"I °
de coefficient directeur égal a .

Application numérique : une régression linéaire est menée a partir des données (représenta-
tion de In ( Dia g) en fonction de 1/T). Le coefficient directeur observé permet de déterminer
pour I’eau Ay, H®

3.5 Etude d’un alliage 2 mémoire de forme : le Nitinol

1. Partie 1
1.a En utilisant les notations du texte :

Gya=Hy—TSa et Gy =Hy—TSy.

1.b L’austénite est la phase la plus désordonnée : S4 > Sjs. L'évolution est affine si on admet
que I’entropie molaire et I’enthalpie molaire sont indépendantes de la température.

GA ’ GM

]
-]
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1.c A I’équilibre entre la phase austénite et la phase martensite, il y a égalité du potentiel
chimique, qui se confond pour un corps pur avec I’enthalpie libre molaire : ainsi a I’équi-
libre nous avons G4 = Gy,. Cette situation est rencontrée a I’intersection des deux droites
tracées précédemment. La situation la plus stable correspond au minimum de 1’enthalpie
libre molaire. Pour T < Ty, il s’agit de la phase martensite et pour 7 > Ty, il s’agit de la
phase austénite.

1.d Ay yH = Hyy — H4 < 0 (voir la figure de la question 1.b).

l.e Pour T < Tj : le systeme est constitué de martensite, S = Sys. Pour T > T : le systeme est
constitué d’austénite, S = S4. Pour T = T, le systeéme contient un mélange de martensite
et d’austénite, en utilisant I’extensivité de la fonction S, il vient S = x4S4 + (1 —x4)Sy

S

f T
Ty

2. Partie 2

2.a Vj.0.€ a la méme dimension que Vy,.p (avec Vi, volume molaire). Ainsi ©.€ est homo-
gene a une pression, qui est aussi une énergie volumique, et peut s’exprimer en pascal.

2.b La différentielle dG%, s’exprime par dG}, = Vindp — SindT + W' avec W' travail (mo-

laire) des forces autres que les forces de pression. Ainsi 6W’' = —Vj.0.de.
2.c En négligeant I’influence de la pression : dG};, = —SmdT — Vp.0.de.
2.dOna:
do

dG} = —SpndT —Vp.0.de = —Sp,dT — VO.G.F
qui fournit par intégration pour chacune des phases :

Voo 2 Voo 2
Gy =Gy —SpT — —— et Gy =Gy —SuT — —.
A A T PA 2E, M M~ OM 2Ey,

2.e L’intersection de la surface avec un plan ¢ = constante est une droite. L’intersection de
la surface avec un plan T = constante est une parabole (de concavité dirigée vers le bas).
2.f Par généralisation du résultat donné a la question l.c, ’équilibre est réalisé lorsque

G, = Gy,
2.g L' égalité précédente s’écrit sous forme différentielle :

dG} =dGy,
ou encore .
do do
—SAdT —Vyg.0.— = —SydT —Vy.0.—
A 0 £, M 0 £
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1 1

Sy—S4)dT = V. — — — |do.
(Sm—Sa) 00'<EA EM>G

Par ailleurs : Hy — T; Sy = Hy — T;:S4 permet d’écrire :

Hy —H, ApmH
(Sh—Sa) = M—Ha _ BaoMm

T; T
et donc :
do o AAﬂMH
7 1vp.0 (ﬁ - ﬁ)

qui rappelle I’équation de CLAPEYRON.
2.h A température constante, on obtient naturellement I’austénite par application d’une con-
trainte (voir texte) : ainsi pour d7 =0, dGy; > dGy et :

1 1
dGy —dGy = —Vyp.odo | — — — 0
M A 0-0 G(EM EA)>

. . 1 1 o .

qui permet de dire que ™ & < 0. En utilisant le signe de Ay_,ysH (< 0), nous concluons
M Ea

que lorsque 7" augmente, ¢ diminue : plus la température est forte, moins la contrainte a

appliquer est forte.

Corrigés des exercices du chapitre 4

4.1 Relation entre potentiels chimiques

1. Le choix de I’écriture des potentiels chimiques est guidé d’une part par le fait que la solu-
tion étudiée est tres diluée et que d’autre part par I’énoncé qui évoque les potentiels chimiques
standard. Il est donc légitime d’utiliser des potentiels chimiques standard en référence infini-
ment diluée. Dans le cas du choix de I’échelle de composition fraction molaire nous avons :
0 000/ o 0,000 (
p; (T, p,comp.) = ;.= (T, p°) + RT In(y; ;™ x;).

ix

Dans le cas du choix de 1’échelle concentration volumique :

“
T pcomp) = i () (727 ().
(S
2. La valeur du potentiel chimique d’un constituant étant unique, nous avons 1’égalité des
deux expressions écrites au 1. Pour obtenir une relation entre potentiels chimiques standard,
il suffit de trouver, dans le cas de solutions infiniment diluées, une relation entre concentration
volumique et fraction molaire. Considérons une solution constituée d’une quantité de matiere
n de solvant et d’une quantité de matiere n; du soluté i. Soit V le volume de la solution. Nous
avons, par définition :
‘ M

4 /
;= et ;=
i (n+n;) i

n;
v
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Les expressions proposées des potentiels chimiques sont valables dans le cas de solutions tres
diluées pour lesquelles les coefficients d’activité sont égaux a 1, ol n; < n et ot le volume de
la solution est fixé par la quantité de matiere de solvant, soit :

nM

m .
V~— soit ~—.

Dans le cas des solutions tres diluées, nous avons donc :

cf="0P _ P
nM M

Ainsi :

Ui H(Tp%) + RT In(xf) = ™ (T,p°) + RT In (Xf . )
7 7 Mt

ce qui donne apres simplification :

uff’[(T,ﬁ)—uﬁf’"(T,p°)—RT1n< p )

Mgt

3. Pour 'application numérique, il faut exprimer la concentration de référence en mol-m~3,
afin de garder un systeme cohérent d’unités. Nous avons alors :

998
18.1073 x 103

RTln( p >_8,314><298><1n<

Créf

) =9,95kJ-mol !,

4.2 Application de la relation de GiBBS-DUHEM

1. Quand la fraction molaire en B en phase liquide tend vers zéro, le mélange tend vers
A corps pur et le terme RT In(7) tend vers zéro, soit ¥4 vers 1. La référence choisie pour
exprimer le potentiel chimique de A est donc bien la référence corps pur. Le méme résultat
est obtenu pour B.

2. A température et pression fixées, la relation de GIBBS-DUHEM impose :
Y xiduf =0
i
la variation d/.tf étant due a la variation de composition de la phase. Appliquée au systéme a
deux constituants étudié ici, nous obtenons :
xhydpf +xpdug = 0.

11 faut exprimer les différentielles des potentiels chimiques en fonction de la composition de
la phase. Nous avons pour I’espece A :

wh = 1y (T, p) + RT Inxy + Aa 1 (T, p)x + A (T, p) (xf)?.
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La différentiation de cette relation a température et pression fixées (seules xf‘ et xf; varient)
conduit 2 :

dx
d[.LA =RT —+ +/'LA 1de+2;LA QXBd)CZ

%

Une relation similaire pour I’espece B est vérifiée. En remplacant dans la relation de GIBBS-
DUHEM, nous obtenons :

dxy
<RT + A 1de+ZAA 2dexB)
A

duxly
+x§. RT—> —I—}.BldxA-i-ZlexAdxA

X
En tenant compte de la relation entre fractions molaires et en différentiant, nous avons :

xg +x§ =1 soit : dxf‘ —dxf;

et donc :
i (A + 2 23 ) + 2 (A1 + 225 240xh ) =0,

On simplifie par 1’élément différentiel et on remplace xé par 1 — xﬁ ; la relation de GIBBS-
DUHEM apparait comme un polyndme de degré deux de la variable xﬁ :

sy (AA L+ 2242 (1 —xA)> +(1—xb). (lB ' +27LBZXA) —0

2(Maz—A82)-(x4)% = (Aa1 + A1 +2 (A2 — Aa2)) X+ Ag1 = 0.

Cette relation est vérifiée pour toute composition, quelle que soit la valeur de xfr Cela impose
que les coefficients du polyndme soient nuls et donc :

o Ao =2Ap2
° AAJ +AB,1 -‘r2(lB’2 — AA,Q) =0
L] 1371 =0

ce qui conduit a :
AAJ = 13,1 =0 et AA’Q = 1372 =2

ol A est une fonction de la température et de la pression.

3. Pour un systéme a deux constituants, la différentielle de I’enthalpie libre de la phase liquide
en variables (T, p,na,ng) s’écrit :

dG = —SdT +Vdp + pidna + pgdng.

La définition du volume molaire partiel de A et ’application du théoreme de SCHWARZ

conduisent a :
_ ( oV > <8uﬁ)
VA = _ = —_— .
dny T,p,np ap T.np,np
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Fixer les quantités de matiere ny et np c’est fixer la composition du systeme. En utilisant les
expressions des potentiels chimiques, nous obtenons :

o a;g;;ﬁ d (RT In(1sx}))
e (%) (PR

Le terme RTln(xﬁ) est indépendant de la pression. En tenant compte de 1’expression du
coefficient d’activité en fonction de la fonction A et en tenant compte de I’expression du
volume molaire du corps pur, noté Vi, 4, il vient :

— ar 2
Vai=V i i
A=Vma+ (8p>7(x3)
Le volume molaire partiel de B est de facon comparable donné par :

_ A
Vg =Vnp+ (&P>T (x//,‘)z.

Le volume molaire de mélange AV est défini par :
AmalV =x4V4 +x5Vp — (xf‘Vm,A + x5Vin5)

soit, en remplacant les volumes molaires partiels par les expressions précédemment obte-

nues : I I
AmeV:xZ () 15)% + xt () +)?.
1 A ap T( B) B ap T( A)

En factorisant et en simplifiant par la relation existant entre les fractions molaires, il vient :

oA oA
st =4 (37), =40 (55,
T T

Le signe du volume de mélange est lié a celui de la dérivée de la fonction A par rapport a la
pression. L’absence de variation de volume au cours du processus de mélange impose que la
fonction A soit indépendante de la pression. Ce n’est donc pas une propriété spécifique des
mélanges idéaux.

4. En procédant de facon comparable a ce qui a été fait pour le volume a la question 3., nous

obtenons :
_ ( as ) (8uﬁ>
Sy=|=— =—(=A
Ina T,p,np oT PsNANB

_ oyt 9 (RT In(yxt) . PY)
Sa=— ( 8;) ) - <(8Tm = si —RIn(x}) — ﬁ(xé)z-
P 4

L’entropie molaire partielle est somme de trois termes : le premier est 1’entropie molaire du
corps pur, le second terme est dii a la dilution, au mélange, et le troisieme terme est di au
comportement non idéal du mélange.

soit :
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5. En utilisant la relation de GIBBS-HELMHOLTZ, nous obtenons :

)b (35 G

soit, en introduisant la fonction A, et en considérant la grandeur Hy -

Hy=Hna—T? (;T <;> >p (x5)2.

Un calcul similaire a celui conduit a la question 3. conduit a :

d (A d (A
ApeH = _xf‘ngZ (BT (T)) = —Xg(] —xg)Tz <8T (T)) .
P P

4.3 Osmométrie

1. A une profondeur z sous le niveau de I’interface liquide/gaz du compartiment contenant le
solvant pur, la condition d’équilibre pour le transfert de solvant entre les deux compartiments
se traduit par 1’égalité du potentiel chimique de 1’eau, soit :

W (T, p(z)) = u(T, p(z+h),x)

ol le potentiel chimique du membre de droite de 1’égalité est celui de 1’eau dans le compar-
timent en présence du soluté.

2. En supposant la solution suffisamment diluée, le potentiel chimique du solvant s’exprime
en fonction de celui du solvant pur, noté u*, et de la fraction molaire x de celui-ci selon :

U= p*+RTIn(x).

La dérivée du potentiel chimique d’un corps pur par rapport a la pression a température fixée
est égale au volume molaire V,,, ce qui donne par intégration :

. . p(z+h)
u(T,p(z+h)) = u* (T, p(z) + o Vindp.
p(z
La condition d’équilibre s’écrit donc :
. . p(zth)
W (Tp(@) = B (Tpl@) + [ L VedpRTI()
Pz
soit :
p(z+h)
RTIn(x) = —/ Vndp.
p(2)

En supposant que le volume molaire Vy, est indépendant de la pression :

RTIn(x) = —Vu.(p(z+h) — p(2))
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3. La différence de pression est donnée par la relation de I’hydrostatique, soit en supposant
que la solution est suffisamment diluée pour assimiler la masse volumique de la phase liquide
a celle du solvant pur, notée p :

RT In(x) = —Vyu.hpg.

Soit x, la fraction molaire du soluté. En effectuant un développement limité du logarithme,
nous obtenons :

M
Vinipg = RTx, ~RT = RT™2 =
n m M,

1

M, =RT™S

m hg

4. L’exploitation des résultats expérimentaux conduit a :

cl/gL™! 5 10| 15| 20| 25| 30
M; /kg-mol~!' | 63,8 | 61,4 | 59,7 | 57,9 | 56,0 | 54,3
La valeur obtenue semble varier continiiment avec la concentration. On peut proposer une es-

timation raisonnable de la meilleure masse molaire de la protéine en tracant la masse molaire
en fonction de la concentration. On obtient une droite d’ordonnée a 1’origine :

M, =654 kg-mol !

4.4 Détermination d’un volume molaire partiel a partir d’'une équation

empirique
1. La molalité du chlorure de sodium est sa quantité de matiere par kilogramme de solvant.
n
En notant mg = 1,00 kg la masse d’eau, nous avons : m = 2.
mg

Par définition du volume molaire partiel :

v <8V> <8V) X(&m) 1 (3V>
2= | 5— == — =— | =— .
ony o Ty om T, ony oIy S om o Ty

En dérivant I’expression empirique proposée, on a ainsi :
V, =16,6242,655m'/> +0,24m
ot V5 est exprimé en mL-mol~! et m en mol-kg~!. Les applications numériques fournissent :
V(0,1) = 17,48 mL-mol~';V5(1,0) = 19,52 mL-mol~';V,(0) = 16,62 mL-mol .

2. 1l s’agit ici de déterminer une grandeur partielle du constituant 1 connaissant celle du
constituant 2. Il faut donc utiliser la relation de GIBBS-DUHEM. L’expérience étant menée a
pression et température constantes, on a :

mdVi+ndV, =0 et dv, = —%de
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or on a np = mms et ms = n1Mj. On en déduit donc I’équation différentielle :
dV| = —mM;dV,

en intégrant avec des bornes cohérentes : lorsque la molalité est de m, alors le volume molaire
partiel de I’eau est V' et celui du chlorure de sodium est V. Lorsque la molalité est de 0, le
volume molaire partiel de I’eau est le volume molaire de I’eau pure, Vi, 1, et le volume molaire
partiel du chlorure de sodium est celui calculé a dilution infinie (voir question précédente).

On a ainsi :
Vs

Vi—Vi :fMl/ mdV.

V>(0)

3. Compte tenu de la premiere question, on a la différentielle :
e )
dv, = ( 2,655 x Sm +0,24 | dm
et par conséquent apres changement de variable :

_ m 1
Vi~V = —Ml/ (2,655 X Em/l/2 +0,24m'> dm’
0

_ 2.655 0,24 "
Vi—Vmi1=—-M |= m/3/2+ " m'?
3 2 0

soit :
V1 = Vi1 —M;(0,885m>/% +0,12m?).

Le volume molaire de ’eau pure étant pris a 18,015 x 1,00138 = 18,040 mL-mol~!, on a
numériquement :

V,=18,040 — 1,59 x 10 2m>/%2 — 2,16 x 10> m?

Ainsi : V1(0,1) = 8,040 mL-mol ! ;
V1(1,0) = 18,020 mL-mol~! et
V1(0) = Vin1 = 18,040 mL-mol .

Corrigés des probléemes du chapitre 4

4.5 Dessalement de ’eau de mer par osmose inverse
1. La somme des fractions molaires au sein d’une phase est égale a 1 :

XA +Xgp) = 1 et XA(2) TXEQ2) = 1.
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2. Le comportement des constituants est supposé idéal :

Be)(T.psxey) = Me(T.p)+RT Inxg
pa) (T pyxpy) = Mal(T,p) +RT Inxyy)

avec Uz (T, p) et wi(T, p) potentiels chimiques des corps purs E et A. De la méme facon :

e (T, p,xg)) = He(T,p)+RT Inxg
Pa2) (T, psxa2)) = Ha(T,p) +RT Inxyy).

3. Le systeme est fermé, la quantité totale de solvant E est une constante C :
nE(l) +I1E(2) =C

qui fournit en différenciant :
dnE(]> = —dnE(z) .

Comme le soluté A ne peut pas traverser la membrane : dny (1) =dny ) = 0.
4. La différentielle dG s’écrit :

dG =Vdp—SdT + Y pdn;
i

qui fournit ici a pression et température constantes :

dG = pg(ydng ) + tee)dnee) = (Heq) — He@) dreq)-
En exprimant les deux potentiels chimiques :

1_
dG =RT1n | 20 ) dnpyy = RTIn | ——20 ) dng ).
XE(2) 1=xa2)

5. Dans des conditions ou p et T sont fixées, le signe de dG est directement lié au sens
spontané d’évolution. Dans le sens spontané d’évolution, dG < 0. Comme x,2) > x4(1),

1 —XA(1>
1— > (11— tRTIn | ———
(1=xa1)) > (1=x42)) et RT I (1 -

Le solvant quitte le compartiment (1) et gagne le compartiment (2).

> > 0, nous concluons que dng(j) < 0.

6. Par intégration a température constante, il vient :

ug (T,p+I1;) p+IT
[ awi@p= [ vidp
ui(T,p) p
qui fournit :
p+IL

W (T p+Th) — i (T.p) = [ vidp~ vty
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en supposant I} < p (et un volume molaire quasiment constant sur 1’intervalle de pression
considéré). Pour une pression permettant I’arrét de I’arrivée de solvant :

e (T, p,xpey) = Heq)(T,p+1,xgq))
ug(T,p) = uep(T,p+Th)+RTIn(1 —x4(p)).
Ainsi :
—RTln(l _XA(I)) = VEH] ~ RTXA(l)
en supposant la solution faiblement concentrée en A (ce qui autorise le développement limité
In(1 —x4(1)) & —Xa(1))-
7. En multipliant I’expression précédente par ny, quantité de matiere totale du compartiment
(1), et compte tenu du fait que ng ~ ny :

H]VE = I’ZA(I)RT
qui rappelle I’équation d’état d’un gaz parfait. En confondant Vg et V, il vient :
H] = CA(I)RT

8. Application numérique : I1} = 0, 15 bar.
9. En utilisant les résultats précédents : Il = Cy)RT .

10. Lorsque 1’équilibre est atteint (plus de transfert de solvant d’un compartiment vers 1’au-
tre) :

He@)(T,p+psgh,xppy) = Heq)(T,p,xeq))

1_
Wi (T.p1) +RTIn (“”)
I*XA(z)

ug (T, p+ psgh) — uz (T, p)

qui fournit :
Jui(T,
psgh (W) = RTxp(0) —RTxa(1)
p T
ou encore :
psgh =RT (Caz) — Ca(1y) =Tl — ;.

11. Application numérique : T1, —I1; = 14,7 bar.

12. Le mouvement de solvant a toujours lieu dans le sens des potentiels chimiques décrois-
sants, compatible avec une diminution de 1’enthalpie libre G. Dans le cas de 1’osmose inverse,
une augmentation de pression permet une augmentation du potentiel chimique du solvant pré-
sent dans le compartiment subissant la surpression. Ainsi le solvant a tendance a quitter le
compartiment subissant une surpression.
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Corrigés des exercices du chapitre 5

5.1 Elimination du monoxyde de carbone des effluents gazeux
1. On utilise la loi de VAN’ T HOFF pour écrire :
dinkK®  AH°
dT  RT?
avec A:H° enthalpie standard de réaction. En prenant cette grandeur indépendante de la tem-

pérature sur la gamme de température utile, il vient par intégration entre 7 = 1100 K et
T'=1101K:

K AHC (1 1
In == ——— avec K% = 0,9964K°.
K° R T T

Application numérique : A;H® = —36,3 kJ-mol .
2. L’enthalpie standard de réaction est calculée par application de la loi de HESS :

AH® =Y ViAtH] = AsH® (COx(2)) — AtH® (CO(2)) — AtH® (H,0(g)) -
i=1

Application numérique 3 298 K : A;H° = —40,9 kJ-mol~!. La différence constatée est impu-
table au fait qu’il s’agit ici d’une valeur calculée a 298 K, alors que I’enthalpie standard de
réaction est en toute rigueur une fonction de la température.

3. Les réactions de dissociation s’écrivent :

1
H>O (g) BE + ;0@ @

1
CoO@® + 50209 .

COs (g) 2

La constante d’équilibre de la réaction (2) est donnée par :

2,21.107%

1/2
2.21.1074
1/2 ) < ) > .
= =2,32.107°.

_ pu, (po,)
B 1/2 1

K3
pr,0 (P°)

De la méme facon pour la réaction (3) :

4,8.10~*
4,8.1074 [ ———
)1/2 ’ ( 2

o 1

>1/2

kg =P (Po, 1 —7.44.107°.
N1/

Pco, (P )

La constante d’équilibre de la réaction (1) est donnée par :

_ Ppco,pn, _ K5

Kf - )
pcopn,0 K3

=0,311.
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4. Le systéme initial ne contient que de ’eau et du monoxyde de carbone : xp, = Xco,-
Comme 1 = xy, +Xco, +XH,0 +Xco, il vient :

1—xco (r+ 1)
XH, = )CCO2 = f
Ainsi : s
xo — Pcop, _ Xco X, <1xco (r+ 1)) y 1
' pcopm,0  XcoXm,o 2 r(xco)*

5. Quand la fraction molaire en dioxyde de carbone est maximale, dxco, = 0 et donc :

d[xco(r+1)]=0= (r+1)dxco +xcodr

ou encore :
dxco o dr
XCco o+l
1
Comme K} = — <xC02)
r XCco
,deco, ,dxco dr_
XCo, Xco T
et par conséquent :
dr dr
T+l

ou encore r = 1. Les réactifs doivent étre en proportions stoechiométriques pour avoir un
rendement optimal.

6. Réalisons un tableau d’avancement :

CO + HO = CO, + H»
El/mol 10 n 30 0
EF/mol 0,1 n—9,9 39,9 9,9
qui permet de calculer :
39,9%x9,9
Ki=—"2"-—""_=0,311
'70,1x(n—-9,9)
etn = 12711 mol. Le procédé n’est pas rentable et demande un trop grand apport d’eau.
nj

7. Chaque pression est calculée par la relation p; = p ou n; désigne la quantité de maticre

Ntot
du gaz i et Ng** la quantité de matiére totale gazeuse. :
Application numérique :

e pco =7,8.107% bar;

® pu,0 = 0,993 bar;

® pco, = 3,12.1072 bar;

® pu, =7,75.107* bar;

e pn, = 3,13.1073 bar.
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5.2 Réactions simultanées

1. Ecrivons les deux réactions en effectuant un bilan de quantité de matiere dans chaque cas :

CHy (g) + HxO(g) = CO(@ + 3Hx(g
E.I.  ny(CHy) no(H,0)
e.int. no(CHy) — & no(H,0)—¢ & 38
CO(g + HO(g = Co (g + H2(®
e.int. & no(H0)—&; 3¢
E. F. 51 — éz no(HQO)—§1 - 52 52 351 + €2

Les quantités de matiere présentes lorsque les deux équilibres sont vérifiés sont :
° n(CH4) = no(CH4) él s
. n(CO) &i—&:
o n(H,0) = np(H20)-&1 — & ;
° n(COz) éz ;
. n(Hz) =38 +&;
° ntot = no(CH4) + no(HzO)—i—Qé].
2. Le mélange gazeux se comportant comme un mélange parfait de gaz parfaits, la pression
partielle du constituant i est €gale au produit de la pression totale par la fraction molaire en

phase gazeuse :
n
Pi= —g Ptot-
Mot

Nous avons donc les relations suivantes :

Klo _ (51 _52) (3&1 +§2)3 <ptot>2

(no(CH4) — ‘51) (no(HzO) — §1 — 52) (I’lo(CH4) +n0(H20) —|—2§1)2

&(38+ &)
(&1 — &) (n0(H20) — &1 — &)

3. Le principe du calcul est assez simple : les conditions initiales (rno(CHy) et ng(H,0O)) sont
connues et on souhaite obtenir une certaine quantité de matiere en dioxyde de carbone, donc
& = 0,5 mol. Les constantes sont connues, aussi 1’expression de la constante K5 permet d’ac-
céder a &;. En remplagant dans 1’expression de K7, on obtient donc la valeur de la pression
totale.

K3 =

Applications numériques : la valeur de &; est donnée par la résolution de :

0,5(3£1+0,5)
(£1—0,5)(4— &1 —0,5)

soit par la résolution de 1’équation du second degré :

2,204 =

E2 43,3196, +1,863=0
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dont la seule racine acceptable est :
&1 =0,716 mol.

Pour obtenir la valeur de la pression totale, on résout I’équation :

1,306 =

(0,716-0,5)(3.0,716+0,5) po )
(1-0,716) (4—0,716—0,5) (1 +442.0,716)° '
La résolution donne :

Ptot = 3,27 bar.

Les quantités de matiere des différentes especes chimiques sont :
e n(CHy) =1-0,716 = 0,284 mol ;
. n(CO) 0,716 — 0,5 =0,216 mol;
e n(H;0) =4-0,716 —0,5 = 2,784 mol ;
e n(COz) =0,5mol;
e n(Hy) =30,716+0,5 = 2,648 mol ;
eny, =1+4+2.0,716 = 6,432 mol.

5.3 Hydroxylamine et ion hydroxylaminium
1. En appliquant la loi de HESS a I’enthalpie libre de réaction, il vient :
A;G59g = ArG°(NH30H " (aq)) — A¢G°(NH,OH(aq)) — A¢G°(H (aq))
soit numériquement :
AG59g = —128,30+90,71 = —37,59 kJ-mol '

2. La constante d’acidité K, est associée a la réaction de déprotonation de 1’ion hydroxyla-
monium dans I’eau. En notant K5¢¢ la constante de 1’équilibre étudié, nous avons :

1
K3os

AGT
Ka = —
A exp( RT )
ce qui donne numériquement :

34260
Ka =exp () =9,88.107

La constante d’acidité vaut donc :

8,314.298

soit pKa = 6,01 = 6,0.
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3. L’accord avec la littérature est tres bon.

5.4 Solubilité de la calcite CaCO;

1. En utilisant les enthalpies libres standard de formation a 7 = 298 K, il vient :
ArG3og = ArG3og(Ca®" (aq)) + ArG595 (CO3 ™ (aq)) — ApG5g (CaCO;3(s))
ce qui donne numériquement :
AGS9g = —553,5 —527,9+ 1128,8 = +47,4 kJ-mol .
2. La relation entre enthalpie libre standard et constante de réaction est :
AG7 +RTInK; =0

et donc, en notant K7 (CaCOs3) le produit de solubilité du carbonate de calcium a 7 = 298 K :
47400
K2(CaCO3) = - | =4,9.107°.
s (CaC03) exP( 8,314.298) 9

5.5 Le soufre a I'état gazeux

1. L’équilibre de dissociation demandé s’écrit :

1
HaS (2) %Sm (& + Hx(g

2. Soit ng la quantité de matiere initiale de sulfure de dihydrogene. L’écriture des quantités
de matiere pour un avancement & = ng o conduit a :

1
HS@ = —S«@ + H(
E.L no
E.F. I’lo(l - OC) % no o

L’énoncé donne la valeur numérique pour une expérience de la pression totale, de la pres-
sion partielle en dihydrogene et du coefficient de dissociation du sulfure de dihydrogeéne. En
exprimant la pression partielle en fonction de «, de m et de la pression totale pyq, la seule
inconnue est m, qui est ainsi déterminée :

n(Hz) no o
PHy = — g Prot = — @ Ptot
Mot no (a + —)
m
ce qui donne :
1
m=
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soit numériquement :

=2,08~2.

A
0,235 0,265

3. La connaissance de la pression totale, de la pression partielle en dihydrogene, de la stoe-
chiométrie de la réaction permet d’accéder a toutes les pressions partielles :
— la steechiométrie impose ps, = g bar;
— la pression en sulfure de dihydrogene se déduit de la pression totale :
PH,s = 1—0,235 — 0,235 = 0,647 bar.

La constante d’équilibre vaut donc :

1/2
0,235. <0’i35)
=0,124.

0,647

Kize =
4. La formule de LEWIS du disoufre est comparable a celle du dioxygene.

5.6 Procédé WACKER

1. La constante d’équilibre standard est reliée a 1’enthalpie libre standard de réaction par la
formule :
A:G7+RTInK7 =0

et:
ArGigg = 1303 (CH3CHO(g)) — Hpog (C2Ha(g))

soit numériquement :
AG5gg = —134— 68,1 = —202,1 kJ-mol !
et pour la constante d’équilibre :

. 202100
K298 = exXp <_m) = 2,67.1035.

2. Ecrivons la réaction en étudiant la transformation de la matiere a partir d’un mélange initial
steechiométrique :

1
CHs(g) + 3 02(g = CH3CHO (g)
n
EIL ng 30
no

EF. n(l—a) ?(1705) np o
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La quantité de matiere gazeuse totale est :

o 3a
Niot = NO 55 .

La constante d’équilibre s’écrit en fonction de la pression totale et du coefficient & selon :

a(3—a)l/?

Ko = N—a)p?

La valeur considérable de la constante standard d’équilibre conduit a une valeur de « tres
proche de 1. On pose donc 1 — & = € ol € est donné par la résolution de I’équation :

2
Sog = 83{2 =2,67.10%  soit £=23,04.10724

ce qui confirme la validité des approximations effectuées (o ~ 1).

5.7 Variation d’enthalpie libre au cours d’une réaction

1. Les données permettent de calculer I’enthalpie standard et 1’entropie standard de réaction
qui sont supposées indépendantes de la température.

ArHsog = AH® = AgHy5 (H2O(g)) — 2A¢H505 (HCI())

ArS395 = ArS® = Spy 295 (H20(2)) + Sy, 208 (Cla(g)

1
- 2531,298 (HCl(g)) - 5 31,298(02(‘8))

Numériquement :
AH® = —241,842.92,3 = —57,2kJ-mol !

AS° = 188,74223—0,5.205,0—2.186,8 = —64,4 J-K~'-mol .
Ainsi :
AGy = —57,2+64,4.1073.T /kJ-mol !

Applications numériques :
AGoog = —38,0kI-mol™! et AGgy = —18,6kI-mol !

2. A la température de T = 600 K, la constante standard d’équilibre vaut :

. 18600
Keoo = eXp<8 314.600) =41,6.

En construisant un tableau d’avancement pour les conditions initiales indiquées :
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1
ZHCl(® + S H0() = H0(g + Ch(g)
E. L no no
E. F n0—2§ no—&/z 5 5

La quantité de matiére gazeuse totale vaut n%,, = 2ny — & /2. La pression totale étant connue,
on établit une équation dont la seule inconnue est I’avancement & de la réaction :

£2(2n0 - §/2)'? !

(m0—28)2.(m0 — /)2 512

tot

K =

Posons a0 = é La nature du systeme a I’équilibre est décrite par la valeur du parametre o®d
no
aI’équilibre. 11 s’agit donc de résoudre 1’équation :

(09)2(2— 09/2)! V2

41,6 = .
T (1—-2a%9)2.(1 —ac/2)1/2

C’est le terme (1 —20°9/2) qui limite la réaction : on peut supposer dans un premier temps
que a®/2 est proche de 0,5. On a alors :

a®d(2 — ad/2)1/4
VAT 6(1 — aca/2)1/4°

On remplace dans le membre de droite le parametre par la valeur approchée 0,5. Cela permet
de calculer €9 et donc de proposer une meilleure valeur pour o¢®d. Le processus est répété
jusqu’a convergence vers une valeur constante. On obtient successivement :

—pour &t = 0,5, on trouve £°1 = 0,096, soit ox = 0,452 ;

— pour & = 0,452, on trouve %1 = 0,086, soit a = 0,457 ;

— pour & = 0,457, on trouve £°9 = 0,087, soit a = 0,457 = a*4.

La résolution est terminée et il est possible d’en déduire les pressions partielles de chaque

el=(1-a%/2)=

participant :
1—-2¢%
® PHCI = m.ptot = 07049 bar et nyC1 = 0,086 mol 5
1—a®/2
o po, = Z_va;Z.ptot —0436bar et no, = 0,771 mol;

eq
® pH,0 = Pcl, = 2_0;76(1/2%:01 = 0,258 bar et ny,0 = ncl, = 0,457 mol.
3. Ici il faut bien lire le texte et bien comprendre que ce qui est demandé n’est pas une
enthalpie libre (standard ou non) de réaction mais une variation de 1’enthalpie libre entre
I’état initial et 1’état final. Pour cela on utilise le théor¢me d’EULER appliqué a la fonction
enthalpie libre :

G = Zl’li.ﬂi = np.(u; (HCI) -‘rRTln(ﬁIi_{lél) +u7(02) +RT1H(ﬁ812i)),

Le mélange initial est consitué d’une mole de O, et d’une mole de HCI : les pressions initiales
sont donc : - N
PHGL = p'O"Z' = 0,5 bar.
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Pour le mélange d’équilibre final :

Gy = (o —2&°1)(u° (HC1) + RTIn(Bygy) + (o — §°4/2)(n°(02) + RTIn(py, )
+E%(u° (H20) +RTIn(Pgylo) +E°(1° (Cla) +RTIn(py,)

La variation d’enthalpie s’écrit donc :

p eq P €q
AG = Gy — G = noRTln< HCI 79 )
mi mi1
Puc1 Po,
Les autres termes se simplifient quand on tient compte de la relation entre la constante stan-
dard d’équilibre et I’enthalpie libre standard de réaction.

5.8 Pyrométallurgie du cuivre

1.1l y a évolution dans le sens direct des que 1’affinité chimique 7 est positive. La réac-
tion engage des solides seuls dans leur phase, I’affinité chimique se confond avec 1’affinité
chimique standard .<7°. On doit donc avoir :

F°=—-AH’+TAS° >0

n n
avec AcH® = Y ViAeH} =25 kI-mol ' et AS® = Y viSp; =27 1K~ 'mol ™" Tl vient :
i=1 i=l1

T>@m930K%1000K.

L état final est constitué des produits (et d’un éventuel réactif en exces). La réaction a conduit
a la consommation totale du réactif limitant car 1’affinité chimique .«# demeure positive tout
au long de 1’évolution (pas de situation d’équilibre chimique).

2. La réaction s’écrit :
CuS(s) + Oz(g = 2Cu(s) + SO (g).

Le dioxyde de soufre est oxydé en trioxyde de soufre par le dioxygene et peut étre utilisé
dans la production d’acide sulfurique H>SOj.

5.9 Stabilité d’un oxyde de chrome

1. La somme des nombres d’oxydation (degré d’oxydation) des atomes d’un édifice chimique
est égale a la charge de I’édifice étudié. Le nombre d’oxydation de 1’oxygene vaut —II (sauf
exception). Il vient ici un nombre d’oxydation du chrome égal a +VI dans CrO3(s) et égal a
+I1I dans Cr,O3(s).

2. L’approximation d’ELLINGHAM suppose que les grandeurs A.H° et A.S° sont indépen-
dantes de T'. Leur valeur est par exemple estimée pour 7 = 298 K.
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3. Nous avons la relation différentielle :

dAG°

= —A,S°
dr r

qui permet de calculer A,S° = 485.1073 kJ.-K~!-mol .

La relation A;G° = A{H° — T A:S° permet de calculer A{H° = 80 kJ -mol~1. Le signe de I’en-
tropie standard de réaction précise I’évolution du désordre li€ a la réalisation de la réaction.
La réaction étudiée est associée a une production de gaz, et donc a une augmentation de
désordre. Ce résultat est compatible avec une entropie standard de réaction positive.

4. L affinité chimique ./ est calculée par :

of = —AG° —RTnQ

(o]

3
. . . , . 0 .
avec Q quotient de réaction. Dans les conditions de 1’exercice, Q = (p 2) . Ainsi :

o = —80.10% +485 x 298 — 8,31 x 298 x In(0,2)> = 76,5 kJ-mol '

L’ affinité chimique est positive, I’évolution spontanée est observée dans le sens direct : —.

5.10 Etude thermodynamique de la liaison hydrogéne

1. Pour une température 7', la constante d’équilibre est liée a la valeur de 1’enthalpie standard
de réaction et de I’entropie standard de réaction. La fixation par liaison hydrogéne d’une mo-
Iécule d’alcool a un édifice construit possédant n — 1 molécules d’alcool liées se fait a chaque
fois avec la méme enthalpie standard de réaction (mé&€me liaison créée) et approximativement
la méme entropie standard de réaction (méme évolution du désordre). Les constantes d’équi-
libre s’écrivent :

as ° ag ay

(*] (*] 0
a; ara; aia; ayan-

La multiplication de ces relations fournit :

Ay

(k)" et a,=(K")""al.

— n
aj
2. La conservation de matiere s’écrit :

ag=a)+2a+---+na,+...

ou encore :

ap Cll“1‘2[(061%—1—3(1(0)251?+...+n(](0)"*1a111_,'__“

Zi(KO)i—lail =q Zi(KO)i—l (al)i—l =a Ziyi_l-
i=1 i=1 i=1
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i

o 1 o
Comme Zy’ g~ Ziy ~1 qui en est la dérivée par rapport 2 y, est égale a " )2.
i=1 Y = -y
Ainsi :
ai
2= %
(1-y)
qui permet d’écrire :
ay
— = qyp.
(1 -K°a; )2

3. Nous avons 1’équation :
ao — (2a0K°® 4 a; + (K°)* apa® = 0

dont la résolution conduit a :

2a0K° + 14 /(200K + 1))* — 4a3 (K°)?
B 2(K°) ag '

ai

Une simplification fournit :

. 2a0K° + 1+ +/4apK° +1

2(K°)*ag

ai

Comme il faut avoir a; < ap, la seule solution physiquement acceptable est :

_ 2a0K° +1 —\/4apK° + 1

2(K°)ag

ai

4. Application numérique : a; = 0,183 mol-L~!.

La valeur de a; est calculée par a; = K Oa%.

Application numérique : ap = 8.1073 mol-L~!.

De la méme fagon a3 = (K°)* a.

Application numérique : az = 3,5.10~* mol-L~". On vérifie bien que y < 1.
5. On utilise la loi de VAN’ T HOFF pour écrire :

dink®  AH°
dT ~ RT?

avec A H° enthalpie molaire d’une liaison hydrogene.
En supposant cette grandeur indépendante de la température sur la gamme de température
utile, il vient par intégration entre T =298 K et T/ =306 K :

K AH® (1 1
In = ———.
K° R T T

Application numérique : A-H® = —27,2 kJ-mol .
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5.11 Préparation du titane

1. La réaction (1) s’écrit :

Na (¢) + % Cl, (g) = NaCl (s).

2. L’approximation d’ELLINGHAM suppose que les grandeurs A.H° et A.S° sont indépen-
dantes de T. Leur valeur est par exemple estimée pour 7 = 298 K.

3. Dans le cadre de cette approximation, 1’expression numérique de 1’enthalpie libre standard
A:G3(T) de la réaction (1) en fonction de la température s’exprime par :

AG(T) = AHY — TAS;

1 n
avec AcH; = Z ViAfH; = —400 kJ-mol ! et A.S° = Z v;8%,; = —100J-K~"-mol .
i= i=
11 vient :
AG;(T) = —40040,1.T /kJ-mol "

4. I’équation-bilan a 7Ty = 800 K de la réaction de réduction du chlorure de titane par le
sodium s’écrit :

TiCly(g) + 4Na(¢) =  Ti(s) + 4NaCl(s).

Cette réaction (3) est une combinaison des réactions (1) et (2) : (3) =4 x (1) — (2). En accord
avec laloi de HESS : A;G5 = 4A,G] — A;G; = —800+0,28.7T.
AT = To, ArGS = =576 kJ-mol~!, et comme A;G5 = —RT InK3, il vient :

A:G3 = —RIn(10)Tplog (K3).
Application numérique : log (K3) ~ 36.
KO
5. Pour que la réaction soit possible, on doit avoir .«# = RTp1n (Q3> > 0, avec Q quotient

o

p

m. On doit avoir :

de réaction, c’est-a-dire Q =

Q<K; et  p(TiCly) > 1073 bar.

Corrigés des problemes du chapitre 5
5.12 Réduction du trichlorosilane en présence de dihydrogéne

1. L’enthalpie standard de réaction est calculée par application de la loi de HESS :

n
AH® = Y ViAtH} = 3A¢H° (HCI) — AeH® (SiHCl3) .
i=1
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L application numérique fournit le résultat a 298 K :
AH® =212,6kJ-mol .

L’entropie standard de réaction est calculée en utilisant la relation :

n
AS® =Y ViSi = Sp (Si) 4385, (HCI) — S5, (SiHCl3) — Sy, (Ha) .
i=1

L application numérique conduit a 298 K :
AS° =1352T-K "mol™".
2. L’évolution de I’enthalpie standard de réaction avec la température est estimée par la rela-

tion :
dAHO 7
Z P,

Dans le cas présent :

dAH®
dT

=C; 1 (Si)+3C; 1, (HCI) — C;, 1, (SiHCI3) — C; 1, (Ha)
19,1. 105

T2

L’intégration entre 298 K et 1273 K (correspondant aux 1000 °C de I’énoncé) fournit le ré-
sultat :

=-20+38,9.1073T +

AH®(1273) — A;H®(298) =

8,9.103 ) ) s 1 1
—20(1273 —298) + ———— (1273%> —298%) —19,1.10° [ — — — |.
( 98)+ = 98°) — 19, 1273 298
Application numérique :
AH°(1273) = 204,8 kJ-mol '

De facon voisine, 1’évolution de I’entropie standard de réaction avec la température est esti-
mée par la relation :

O

dArSO z": pm,
i=1
Dans le cas présent, nous avons :
dAS° 20 5 19,1.10°
=——4+8,9.10 "+ ———.
dr T +5 + T3

L’intégration entre 298 K et 1273 K (correspondant aux 1000 °C de I’énoncé) fournit le ré-
sultat :

1273
A:S°(1273) — AS°(298) = —201n —— +8,9.103(1273 — 298)+

298
1 1 1

19,1.10°.( == ). —= — — ).

%110 ( 2) (12732 2982>
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Application numérique :
A:S°(1273) = 125,0 J-K L-mol L.
L’enthalpie libre standard A;G° est fournie par la relation :
AG® =AH® —TAS.
Ici A;G° (1273) = 45,7 kJ-mol~!. La loi de GULDBERG-WAAGE s’écrit :
AG° = —RTInK®

qui permet ici un calcul numérique de la constante d’équilibre K°.
Application numérique :
K°(1273) = 13,3.1073.

3. Le quotient de réaction s’écrit :
3
_ P 1
PH, PSiHCl; P°

4. Réalisons un tableau d’avancement entre 1’état initial et I’état d’équilibre en notant d et e
les quantités initiales de matiere en trichlorosilane et dihydrogéne. L’ avancement est noté &.

SiHCI; (g) + Ha(g) = Si(s) + 3HCl(g)
EL d e 0 0
EF d-& e—¢& 3 3¢

Compte tenu de la définition des paramétres o et 8, il vient & = ad et e = Bd. Le tableau
d’avancement prend la forme suivante :

SiHCI3 (g) + Ha(g) = Si(s) + 3HCl(g)
ElL d e 0 0
EF d(l-a) B—a)d od 3ad

Le quantité de matiere totale gazeuses a 1’équilibre s’écrit :
N =d(a+B+1).

Chaque pression partielle est calculée par la relation :
n;
pPi= %PT
avec n; quantité de matiere en gaz i. Ici nous avons les relations :
3o B—a -«
mpn PH, = mPT et  psiHcl; = mPT

En conséquence la constante d’équilibre K° s’exprime par :

PHCI =

o 2703 pr
C(a+BH+1)(B-a)(1—a) po
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5. La valeur numérique de K° a été calculée, avec :
pr = 1 bar et B=1

mélange équimolaire de trichlorosilane et de dihydrogene, il vient :

27—0‘3—13 3.1073
(oc+2)(1—oz)2 o '

En supposant ¢ faible (négligeable devant 1) cette égalité se simplifie en :

2703

=13,3.107°  soit a~0,1

ce qui valide 1I’hypothese émise pour 1’application numérique. Si on souhaite un résultat plus
précis, il est possible de procéder par itérations : la valeur approchée de o ainsi obtenue sert
de point de départ pour un nouveau calcul. On réinjecte cette valeur dans 1’équation de la
constante a chaque fois que a apparait dans une somme, soit, par exemple, ici a résoudre :

2703
5 =13,3.10""
(0,14+2)(1-0,1)
qui donne :
o =0,094.

Si on répete I’itération, cette nouvelle valeur de o sert de point de départ a un nouveau calcul :
il faut maintenant résoudre :
2703

=13,3.1073
(0,094 +2) (1 —0,094)*

qui donne :
o =0,095.

Dans ces conditions les pressions partielles peuvent étre calculées facilement en utilisant les
expressions fournies a la question 4.
Applications numériques :

puct = 0,14 bar, PH, = 0,43 bar et PSiHCl; = 0,43 bar.

Dans le cas 8 = 10 (exces de dihydrogene) 1’équation a résoudre s’écrit :

2703
=13,3.107°
(a+11)(10—a) (1 — ) ’
qui se simplifie en :
2 3
107 4353073

110(1 — o)
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en supposant o négligeable devant 10. La résolution numérique conduit au résultat :
o~0,32

et valide, en premiere approximation, I’hypothese émise pour réaliser 1’application numé-
rique.

Si on souhaite un calcul plus précis, on reprend le calcul en injectant cette premiere proposi-
tion pour la valeur numérique de ¢ dans la résolution soit :

2703

=13,3.1073
(0,32+11)(10—0,32) (1 —0,32) ’

qui donne :
o =0,33.

Une nouvelle itération conduit au méme résultat.
La transformation du trichlorosilane est plus efficace que dans le cas d’un mélange équimo-
laire envisagé a la méme pression. Dans le cas :

pr = 0,1 bar et a=1

I’équation a résoudre s’écrit :

270
———0,1=133.10""
(a+2)(1—a)
qui se simplifie en :

2703
=% 0,1=13,3.103
2(l—a)

en supposant o négligeable devant 2. La résolution numérique conduit au résultat :
o=0,18

et valide, en premiere approximation, I’hypotheése émise pour réaliser I’application numé-
rique.

Si on souhaite un calcul plus précis, on reprend le calcul en injectant cette premiere proposi-
tion pour la valeur numérique de ¢ dans la résolution soit :

2703

0,1=13,3.10"3
(0,1842) (1—-0,18)*

qui donne :
a=0,19.

Une nouvelle itération conduit au méme résultat.
La transformation du trichlorosilane est plus efficace que dans le cas d’un méme mélange
envisagé a la pression pt = 1 bar.
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5.13 Etude d’un équilibre entre gaz

1. Réalisons un tableau d’avancement (en quantité de matiere) entre I’état initial et 1’état
d’équilibre, & désigne I’avancement de la réaction :

2HI(g) = L + Hx(g
El 2 0 0
EF 2-2¢ & 3

L’équation d’état des gaz parfaits appliquée a I’état initial fournit la relation :
p,'V = 2RT.
Application numérique :
pi = 24,96 bar ~ 25,0 bar

A I’équilibre la pression partielle en dihydrogene PH, S €xprime par :

RT
PH, = gT =3,1 bar.

Dans ces conditions la pression totale pt vérifie la relation :

RT

PT=(2—2§+<§+§)7-

Par conséquent :
PT = Ppi = 24,96 bar.
2. La constante d’équilibre K| s’exprime en fonction des pressions partielles par la relation :
o P, PH
K1 - %
Pur

Or:

PL, = PH, et PT = P, + PH, + PHI-
En conséquence :
Pii
Kl=——2— 5
(pT - Zsz)
Application numérique :

K;=2,73.1002 a T =900K.

3. Réalisons le tableau d’avancement correspondant au méme équilibre en notant ng la quan-
tité de matiere initiale en iodure d’hydrogeéne et & le coefficient de dissociation de 1’iodure
d’hydrogene :

2 HI(g) = L@ + Hiy
E.L no 0 0
EF. ng (1 — Ot) gn() gI’l()

2 2
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La pression partielle en dihydrogene s’exprime par :

ORT
PH, = vV

car ng = 2 mol dans le cas étudié. Ceci permet de calculer numériquement la valeur de o :

Vv
o="P0r o4
RT
4. Nous calculons le quotient de réaction observé dans 1’état initial :
Q _ P, PH,
P
avec :
RT 2RT
P, = PH, = 7 et PHI = 7

Le quotient de réaction est alors donné par Q = 0,25. Comme Q # K7 le systeme n’est pas
initialement a 1’équilibre. Le signe de 1’affinité chimique <7 indique le sens spontané de

réaction :
KO
o/ =RTIn (1>
o

qui est ici de signe négatif. Il y a évolution dans le sens de formation de I’iodure d’hydrogene.
5. Nous appliquons la relation de VAN’T HOFF :
dinK?  AH®
dT  RT?’
Comme la constante d’équilibre diminue alors que la température diminue, nous pouvons
conclure que :

dInK;

dr
est de signe positif. En conséquence I’enthalpie standard de réaction A H® est positive (réac-
tion endothermique). L’intégration de la relation de VAN’ T HOFF entre les températures 77 et
15, en supposantA.H° indépendant de la température dans la plage étudiée, fournit :

w(m) =% (7%

Cette expression permet le calcul de I’enthalpie standard de réaction. Application numérique :

AH® =9,9kJ-mol ™.

6. Nous supposons ici que I’entropie standard de réaction varie peu avec la température. A
769 K :
A:G® = —RTInK7 = A:H® — ThAS°.

ou: AH® +RT InK?}
n
AS=—/— — "1
Ib3
Une application numérique conduit a :

AS° = —19 K ' mol .
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7. Réalisons un tableau d’avancement (en quantité de maticre) entre 1’état initial et 1’état
d’équilibre, £ désigne I’avancement de la réaction :

NH4I (s) = NH; (g) + HI(g)
EI exces 0 0
EF excés g 2

Dans ces conditions les pressions partielles sont telles que :

PHI = PNH; et P1 = pH1I+ PNH; = 2 bar.

Alors :
_ PNH; PHI _
p02

8. L’iodure d’hydrogene HI(g) se dissocie selon la réaction :

K° 1.

Hl@ = sHi@ + 3he
La quantité de matiere gazeuse n’évoluant pas, cette transformation n’occasionne pas de va-
riation de pression. Cependant, comme la disparition de I’iodure d’hydrogeéne provoque la
dissociation de I’iodure d’ammonium NHyI(s) en gaz, la pression augmente.

9. Nous devons réaliser un tableau d’avancement faisant intervenir les deux équilibres simul-
tanés. Notons&; I’avancement correspondant a 1’équilibre de dissociation de 1’iodure d’am-
monium et notons & I’avancement correspondant a 1’équilibre de dissociation de ’iodure
d’hydrogene.

NH4I (s) = NH; (g0 + HI(g)
EI exces 0 0
EF exces & &1 —2&
et
2 HI (g) = L + H(2
EI

EF & —2& & &

A la température de travail, le premier équilibre a pour constante d’équilibre standard Ky =1
et le deuxiéme équilibre K7 = 2,18. 1072, Les pressions partielles s expriment par :

RT —2&)RT
d HI = 7(61 2) et puH, =

&RT
v P % '

Vv

DPNH; =
Ces relations permettent d’établir deux relations entre pressions partielles, soit :

PNH; = 2PH, + PHI et PH, = Pl,-

En utilisant les expressions des constantes d’équilibre en fonction de pressions partielles,
nous obtenons :

%) pH o o
VK =2 et K5.(p°)* = DNH; - PHI
PHI
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ce qui permet d’établir une équation dont la résolution donne pyy :

K5.(p°)? = par-(pm +2/K? .pm)

_ K3 o
= ok

puis, en utilisant les expressions des constantes d’équilibre, les autres pressions partielles.

soit :

1
PHI =
\/(1 +2.4/2,18.1072)
Les autres pressions s’en déduisent :
PH, = P1, = \/I?prI = 0,13 bar.

PNH; = 2pH, + prr = 2.0,13 40,88 = 1,14 bar.

= 0,88 bar.

La pression totale est enfin estimée par :

PT = PH, —|—p]2 + pHI +PNH3 = 2,28 bar.

5.14 Décomposition thermique du gypse

1. Exprimons les deux constantes d’équilibre en fonction des pressions partielles :

2
Pso,P0, 1
Kp=0,95="25% o g5 —400= 22
p DPso, P

2. La pression partielle en trioxyde de soufre est calculée en utilisant la constante d’équilibre
Ky

pso; = 0,95 bar.
Comme :

1
Po, = EPSOZ

il vient en utilisant la constante d’équilibre K7 :
Pso, = 8,96 bar et Po, = 4,48 bar.

3. Réalisons un tableau d’avancement en notant &; ’avancement relatif a I’équilibre de dé-
composition du gypse et & I’avancement relatif a I’équilibre de décomposition du trioxyde
de soufre. A I’équilibre nous avons :

CaSOs(s) + SiO2(s) =  CaSiO3(s) + SOs(2)
EF exces exces & & —2&
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et
2503 (g) = 2502(g) + O2(g).

EF & —2& 28 &

La quantité de matiere en trioxyde de soufre est calculée par utilisation de la relation :

nso; RT
14

Pso; = soit  ngo, = 8,2.1072 mol = & —2&,.

La quantité de matiere en dioxygene est fournie par la relation :

N nozRT

v avec no, =& = 0,39 mol.

Po,
Ces relations permettent d’estimer les avancements :
&1 = 0,86 mol et & = 0,39 mol.
En fin de réaction il reste une quantité de matiere en CaSO4(s) et SiO,(s) égale a :
n(CaS0y4) = n(Si0y) =1—&; = 0,14 mol.

4. Lorsque survient la rupture de 1’équilibre par disparition des réactifs, I’avancement &; est
€gal a 1 mol. Le calcul de pso, + pso, conduit a :

§1RT
Pso; + Pso, = v
Comme :
pso; =095bar et pso, = 8,96 bar
il vient :

V=11,7L.
5. L affinité chimique s’exprime par :
KO
o/ =RTIn <3p°) .
Pso;
Comme pso, = 0,95 bar, il vient :
o/ =—137,5kJ-mol™!
qui indique par son signe négatif que la transformation en oxyde de calcium CaO(s) n’est pas
permise thermodynamiquement.
5.15 Oxydes de vanadium

1. La température 7; est la température de transition entre les variétés o et § sous la pression
considérée. Par analogie avec le changement d’état du corps pur, il existe une relation de la
forme p = f(T) liant pression et température correspondant a la réalisation de 1’équilibre.
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2.Ala température 7; = 72 °C = 345 K, I’affinité chimique de la réaction s’annule (< = 0) :
I’équilibre entre les deux phases existe a cette température. En considérant les deux variétés
o et B non miscibles, leur activité est égale a 1 et ’affinité chimique se confond avec I’ affinité
chimique standard .<7°. Nous avons ici &/° = 0. Or :

o/° (345) = —A:H® (345) + T;A:S° (345)
qui permet de calculer I’entropie standard de réaction. Nous avons :

AH®(345)

i

AS°(345) =

qui permet de calculer :
AS°(345) = 82, (V204(B)) — S8, (V204 () = 25,0 J-K ' -mol ™!

a la température 7 = 345 K.
A partir des valeurs calculées 2 la température T = 345 K, il est possible de déterminer les
valeurs de ces grandeurs a 7 = 298 K. Ainsi :

dA H°

:i Comt = Coomn (V204 (B)) — Con (V204(a))

et donc par intégration entre 298 K et 345 K il vient :
H® (345) — AH® (298) = [Cp 1y (V204(B)) — Cp 1 (V204 ()] . (345 —298)

qui permet de calculer la valeur de ’enthalpie standard de réaction AH® (298).
Ainsi : A,H° (298) = 8551 J-mol~!. De fagon voisine :

dA So L Em, G (V204(B)) — Cp 1 (V204(t))
o T

HM

et donc par intégration entre 298 K et 345 K il vient :

ArS° (345) — AiS” (298) = [C i (V204 (B)) = Cp i (V204 (@))] 1n£-

Ainsi A;S° (298) = 24,8 J-K~!-mol ~!. Finalement :

°(298) = TAS° (298) — A;H° (298) = —1160 J-mol .
L affinité chimique standard (qui se confond ici avec 1’affinité chimique) est négative. La
réaction est alors spontanée dans le sens § — . La variété « est la variété stable a 298 K.

Par ailleurs :
AS°(345) = S, (V204(B)) — S5y (V204 () >0

et donc :
Sm (V204(B)) > S5, (V204 ().

La variété o est plus ordonnée que la variété 3.
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3. La température 7' = 767 °C est la température d’inversion de 1’équilibre. Calculons I’affi-
nité chimique initiale par la relation :

o =/°—RTInQ

avec Q quotient de réaction (exprimé a I’aide des pressions partielles initiales). Dans le cas
présent :
Pio
of = %o _RTIH273PO.
Pso,P0,

En utilisant I’expression :
n;
Di= — DT
Mot
avec n;, quantité de matiére en gaz i, ntgot, quantité de matiére gazeuse et pr, pression totale,
il vient :
pso; =0,3bar, pso, =02bar et po, =0, bar.

Alors :
o/ = —26,9 kJ-mol !
et la réaction a lieu dans le sens de dissociation du trioxyde de soufre.

4. Réalisons un tableau d’avancement en faisant intervenir le coefficient de dissociation & du
dioxyde desoufre :

2802(8 + O2(» = 28503(9)
EI 1 1 0
o
EF 1-a 1—— o
2
etily a4 mol de diazote. La constante d’équilibre s’écrit :
2
Ko — Pso;
2
P50,P0,
avec une nouvelle fois : n
pi = ngl pPT

Nous avons apres calcul :

KO: .

AL

La résolution (numérique) de cette équation donne ¢ = 0, 84. Dans ces conditions la synthese
du trioxyde de soufre est favorisée.

5. Pour T =767 °C, la constante d’équilibre est K° = 1. La réaction n’est pas favorisée si
on augmente la température. En conséquence il est préférable d’opérer a basse température.
L’utilisation d’un catalyseur se révele utile car la baisse de température favorise thermodyna-
miquement la réaction mais défavorise la cinétique.
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5.16 Réaction chimique et création d’entropie

1. Préliminaires

1.a La variation d’entropie est la somme de deux contributions : un terme de création d’entro-
pie noté ici S¢; et un terme d’échange S, relié au transfert thermique Q et a la température
de la frontiere qui ici est uniforme et constante au cours de la transformation :

AS = Sech +Ser = g + Ser
Ty

ce qui donne :

Q
Scr:AS_TO'

Le deuxieme principe énonce que la création d’entropie est positive ou nulle. C’est un
principe d’évolution car il énonce que parmi toutes les transformations compatibles avec
le principe de conservation d’énergie, seules celles qui se font avec création d’entropie
positive sont envisageables.
1.b La grandeur AH représente la variation d’enthalpie entre I’état initial et I’ état final d’équi-
libre :
AH = H; — H; = Us — U; + psVs — piVi.

L’application du premier principe conduit a :

AU =0~ /pextdv

soit, en tenant compte de la valeur constante de la pression extérieure au cours de la trans-
formation (pext = p°) :

AU = Q — pext(Vi—Vi) = 0 — p° (Vi — V)
ce qui donne pour la variation d’enthalpie :
AH = Q —p°(Vi = Vi) + ptVi — piVi
soit, en tenant a nouveau compte de p; = pr = p°, les derniers termes se simplifient et :
AH = Q.

1.c En utilisant la relation entre enthalpie libre et enthalpie (G = H — T'S) et en tenant compte
de la valeur constante de la température extérieure (T = Tp) :

AG=AH —A(TS)=Q—ThHAS=Q — To.(g +8cr) = —To-Ser-
0

Comme le deuxieme principe stipule que S, est supérieure ou égale a zéro, nous en dédui-
sons que la variation d’enthalpie libre est négative ou nulle (évolution a pression extérieure
et température extérieure constantes).
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2. Formation du chlorure d’hydrogéene
2.a Larelation entre enthalpie standard de réaction, entropie standard de réaction et constante
d’équilibre standard de réaction est donnée par les équations suivantes :

AGS + RTInK = AHS — TASS + RTInK = 0.

Les données de I’énoncé indiquent les valeurs d’enthalpie standard de réaction et d’entropie
standard de réaction a la température T et donc :

(o] 1 Al‘[—];0 o
K3, = exp _Te< . —AISTO) .

Application numérique :
1 185
Kj = (e +20) ) =2,97.10%.
Ty exp(8,31 (0,298 + )) ’

Cette valeur signifie que la réaction est totale. C’est la valeur de I’enthalpie standard de
la réaction qui est principalement responsable de la formation tres favorisée du chlorure
d’hydrogene.

2.b Pour la variation d’enthalpie dans les conditions ou a lieu la réaction, il vient :

& 8[—]) &
fr— _ d = AI-H d .
& (36 T.p : /<§i rds

Dans le cas d’'un mélange parfait de gaz parfaits, 1’enthalpie molaire partielle de chaque
participant ne dépend que de la température et il vient :

ArHT = Z V,'H,' = Z\/iﬁ? = ArH;
i i
et donc :
AH = AH7 (& — &).
En tenant compte des conditions initiales, & — & = ng — 0 = ng, soit :
AH = —185K]J.

La réaction est trés exothermique A H° < 0.
2.c Pour un gaz parfait appartenant a un mélange parfait de gaz parfaits :

wi(p,T) = ud (T)+RT.In ([’7’) = u?(T)+RT.In <x§;’o> .
2.d Calcul de la variation d’enthalpie libre
Les quantités de matiere initiales présentes sont ny en dihydrogene et ny en dichlore. A
I’état final, la quantité de matiere présente est 2n( en chlorure d’hydrogene.

AG = Gt — G; = 2no(u° (HC1) + RTpln (xf(Hc1)§))

— no(/,Lo(Hz) +RT01n(xi(H2)§))) — I’lo(uo(Cb) +RT011‘1()C1(C12)§)))
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L’état initial est un mélange équimolaire de dichlore et de dihydrogene.
Donc x;(Hz) = xi(Cl) = 0,5. La réaction étant totale, 1’état final est du chlorure d’hydro-
géne pur. Donc x¢(HCl) = 1.1l vient :

AG = ny [2/.10(HC1) +2RTpln (xf(HCl)) —u°(Hy) — u°(Clp)) — 2RTpln (xi(Clz))]
soit :
Xf(HCl) )]
xi(Clz) '
Il a été établi a la question 1.c. que, pour un systeme évoluant a température extérieure

constante et a pression extérieure constante, le terme de création d’entropie S, et la varia-
tion d’enthalpie libre sont liés par :

AG = no[AGF, + 2RTpln

AG = —Ty.Scr.
D’ou on déduit, dans le cas de la transformation étudiée :
noA G3
Ser = 2Rngln(x; (Cly)) — T;TO
0

Application numérique :

(—185.10% —20.298)

Ser = 2.8,31.In(0,5) — =629,3JK".
cr ) n(0,5) 208 )
Pour la variation d’entropie AS au cours de la transformation chimique :
0 n()ArH;O ng (AIH;O — T().ArS(;-OZRT()ln(Xf(Clz)))
AS = — cr — -
To To To

ce qui donne apres simplification :
AS = no(AsS7, + 2RIn(x;(Clp)))
ce qui donne numériquement :
AS =20+2.8,31.In(0,5) =8,5J.K L.

La source principale de création d’entropie est la réaction chimique : il existe une contribu-
tion de mélange (le terme en In).

3. Dissociation du tétraoxyde de diazote
3.a Les données thermodynamiques a Tp = 298 K permettent le calcul de I’enthalpie standard
de réaction et de I’entropie standard a la température T :

AIH;O = ZAfH;O (NO,) — AfH]Ob (N2O4)
ATS%O = ZS;.H,TO (Noz) - ;.n,To (N204)
ce qui donne numériquement :

AHp =2.33,2—9,16 =57,2kJ-mol '

ASg, =2.240 — 304 = 176 J-K~"-mol
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3.b La constante d’équilibre standard s’écrit en fonction de I’enthapie standard de réaction et
de I’entropie standard de réaction selon :

AH§ —TAS? +RT In(K3) =0

soit, a la température Tp = 298 K :

1 57,2
Ky, = exp<&31 (176 — 0,2,98)> =0,147.
3.c L’écriture des quantités de matiere pour la réaction de dissociation du tétraoxyde de dia-
zote donne :
N204 (g) = 2NO; (2)
E. L no
E.F. ny—&* 2&4

La quantité de matiere gazeuse totale vaut nf, = no + 9. Ainsi, les pressions partielles
s’écrivent en fonction de la pression totale, de la quantité de matiere initiale g et de 1’avan-
cement £°9 :

no— &% 28

PN,O, = mﬁtot et PNO, = m

-Ptot-

L’expression de la constante d’équilibre conduit a :

(25 eq)z Prot

K = .
0 (g — £99) (no + &29) " p°
donc a résoudre :
KTO _ (é eq)2
4Pt (n§—(£%9)?)
soit, en posant ¢ = — :
no
4Pt _ L _
Ky o?
o= ! —
1+ 4p(§0t
KT0
Application numérique :
1
ot = 7] =0, 188.
1+
0,147

nN,o0, = 1—0,188 = 0,812 mol et nNo, = 2.0,188 = 0,376 mol
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3.d La variation d’enthalpie entre I’état initial et I’état d’équilibre s’écrit :
AH = Hy— H; = (ng — éeq)ﬁf(N204) + deqﬁf(NOQ) —noHini (N204).

Or les gaz sont supposés se comporter comme des gaz parfaits et I’enthalpie se déduit
facilement du potentiel chimique par utilisation de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

Hi o
H =-T <ag;)) _— (;T (450 +R1n(xl-)))
P.comp.

— _T2. <98T (A#)T(D))p,comﬂ

L’enthalpie molaire partielle ne dépend que de la température et donc :

H¢(N2O4) = Hini(N204) = H' (N204)

p,comp.

et I’expression de la variation d’enthalpie se simplifie en :

AH = —E%H" (N O4) +2E%9H° (NO,) =
E9(2H" (NO2) — H' (N204)) = E“IAH"
Application numérique :
AH =0,188.(57,1.10°) = 10,8 kJ-mol .
La réaction est endothermique.

AH .
— = ——, ce qui donne :
v To

10800
298

3.e L’entropie d’échange Sech, =

Sech = =36,1 1K

La variation d’entropie s’écrit donc :
AS = Sech + Ser = 36,1+3,1=392J.K".

Le terme de création d’entropie est lié au mélange des réactifs/produits.

5.17 Etude de la solubilité du chlorure de potassium dans I'eau

1. Solubilité du chlorure de potassium dans I’eau pure
1.a Le dosage permet de déterminer la quantité de matiere d’ions chlorure. La réaction de
dosage est la précipitation des ions chlorure avec les ions argent(I) selon :

Cl (aq) + Ag'(aq) = AgCl (s).

La concentration en ions chlorure décroit au cours du titrage et diminue brutalement lors
du passage par le point équivalent (réactifs introduits en proportions stoechiométriques).
L’augmentation simultanée de la concentration en ions argent(I) se traduit par 1’apparition
du précipité de chromate d’argent(I) AgoCrO4 de couleur rouge/rose, ce qui permet de
mettre en évidence le point équivalent (colorimétrie).
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1.b La solution S est obtenue par dilution au centieme : sa concentration cs en ions chlorure
est donc 100 fois inférieure a celle de la solution saturée. Notons Vjy le volume de 1’échan-
tillon a doser et co celui de la solution titrante, Veq le volume équivalent. La steechiométrie
de la réaction de titrage impose la relation :

€0-Veq = cs-Vo
et la concentration ¢ est donc égale a :

Vi
c=100.-2 ¢.
Vo
1.c La solubilté du chlorure de potassium croit avec la température : le processus de dissolu-
tion décrit par 1’équilibre suivant :

. 2
K'].[Cl c
KCl (s) = K" (aq) + CI (aq) K; = []2# = () )
Cret Cref

La constante de cet équilibre croit avec la température et ce processus est donc endother-
mique : en utilisant la relation de VAN’T HOFF, il est établi que 1’enthalpie standard de
réaction est positive. Pour estimer 1’entalpie standard de réaction, on fait I’hypothese que
cette grandeur est indépendante de la température. L’intégration dans ces conditions de la
relation de VAN’ T HOFF conduit a :

AHC 1

.— +cte
R T+

In(k5) = -

etle tracé de In(Ky) en fonction de 7! doit donner une droite. L’exploitation des résultats
expérimentaux montre seulement un accord tres approximatif avec cette corrélation linéaire
sur I'intervalle de température exploré. Il est donc préférable de travailler sur un intervalle
de température plus restreint, juste entre 0; = 20 °C et 8, = 30 °C pour I’estimation de
I’enthalpie standard de réaction :

(i) m(am) - () (7-%)

Application numérique :

NERE
. 4,05 .
A} = 8,31, = 9,53 klmol .
(293 a 303)

1.d Evaluation de I’enthalpie standard de dissolution par calorimétrie.
Calculons la capacité thermique totale du systeéme (calorimetre + solution) qui regoit le
transfert thermique de la réaction chimique.
La solution recevant le transfert thermique est la solution finale qui contient 5 g de chlorure

200
de potassium (soit = 0,067 mol) et 200 mL d’eau (soit ST 11,11 mol).

5
(39,1+35,5)



434 CORRIGES DES EXERCICES ET PROBLEMES DU CHAPITRE 5

Comme la quantité de matiere en chlorure de potassium est trés inférieure a celle de 1’eau,
il est raisonnable d’assimiler la capacité thermique de la solution a celle du solvant. La
capacité thermique totale I'io est donc :

Lot = 88+75,47.11,11 = 926,2 J- K~ '-mol .

Le transfert thermique di a la réaction chimique se traduit par la variation de température
du systéme, soit :
Q =—AH ~ 7ArHO.§ = 7Ft0t.AT

ol & est ’avancement de la réaction de dissolution, limité par la quantité de matiére initiale
de chlorure de potassium, soit & = 0,067 mol. Application numérique :

~926,6.1,2

AH® = = 16,6 kJ-mol .
" 0,067 0RO

1.e L’écart entre les deux valeurs ne peut pas étre expliqué par les incertitudes expérimen-
tales. Les données thermodynamiques permettent de calculer la valeur issue de la littérature.
Considérons la réaction de dissolution du chlorure de potassium :

KCl(s) = Kt + CI (ag).

L’enthalpie standard de réaction s’exprime en fonction des enthalpies standard de formation
selon :

AdissH® (KC1) = AiH® (K (aq)) + ArH® (C1™ (aq)) — AtH®(KCI(s))

Application numérique :
AH® = —252,4—167,2+436,39 = 16,8 kJ-mol !

qui est en bon accord avec la valeur déterminée par calorimétrie. L’explication de 1’écart
entre la valeur obtenue par application de la loi de VAN’T HOFF et les deux autres va-
leurs réside dans 1’ordre de grandeur des concentrations rencontrées. En effet, les gran-
deurs standard sont obtenues pour la solution infiniment diluée. Or a des concentrations
volumiques molaires de quelques mol-L~! (cas des solutions aqueuses saturées en chlorure
de potassium au voisinage de 25 °C), les solutions ne se comportent pas comme des solu-
tions diluées. En revanche, lors de la détermination par calorimétrie, la solution obtenue est
de concentration 0,335 mol-L~!, plus compatible avec le modele de la solution infiniment
diluée.

2. Comparaison de la solubilité du chlorure de potassium et du chlorure de sodium

2.a Les données proposées par 1’énoncé sont insuffisantes pour clarifier sans ambiguité les
différentes contributions. D’une part, les solubilités sont directement liées aux constantes
de solubilité K des deux solides et sont donc thermodynamiquement liées aux enthalpies
libres standard des réactions de dissolution (et non simplement aux enthalpies standard).
D’autre part, I’explication d’une solubilité plus ou moins grande d’un solide ionique dans
un solvant donné s’appuie sur un cycle thermodynamique représenté figure suivante.
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iSSyo
KCI (s) A K* (aq) + CI (aq)

Aret )/O(KC|) Asolv yO(K+) + A solv VO(CI-)

K*(9) + CI' (9)
Cycle thermodynamique détaillant les différentes contributions aux grandeurs de dissolution

Dans ce cycle, la grandeur Y est une grandeur extensive quelconque, par exemple I’enthal-
pie. Les grandeurs A Y ° sont des grandeurs dites réticulaires qui traduisent les propriétés
de cohésion du solide : I’enthalpie réticulaire est positive et plus elle est élevée, plus cela
signifie que les interactions entre constituants ioniques du solide sont élevées, qu’il sera
cotiteux en énergie de le dissocier en ses constituants en phase gazeuse. Les grandeurs
AgovY © sont des grandeurs de solvatation associées a la mise en solution des ions. L’enthal-
pie de dissolution est une grandeur négative, d’autant plus négative que I’ion est fortement
solvaté (qu’il est stabilisé par la présence du solvant). Ce qui peut expliquer qu’un solide
est plus soluble qu’un autre c’est :

— que la cohésion du solide est moins grande ;

— que les ions du solide sont mieux solvatés.

Application numérique :

AdissH®(NaCl) = 411,54 — 240, 1 — 167,2 = 4,24 kJ-mol "

On trouve par ailleurs (données non fournies par 1’énoncé) :

Solide NaCl | KCI
AretH® 1 KT-mol~! | 704 | 772

Ton Na™t K* Cl™
A HC 1 KJ-mol ! | —407 | —324 | —376

Ces données montrent que la prévision de variation de grandeurs associées aux réactions
de dissolution n’est pas évidente : ici, I’enthalpie réticulaire est plus élevée pour le chlorure
de potassium que pour le chlorure de sodium, ce qui favorise la solubilisation du chlorure
de sodium par rapport a celle du chlorure de potassium (écart : 68 kJ-mol~!). Mais la
solvatation de 1’ion sodium est plus favorable que celle de I’ion potassium, et donc favorise
la solubilisation du chlorure de sodium (écart : 83 kJ-mol™1). Numériquement, c’est ce
terme qui ’emporte et permet de comprendre (en partie) pourquoi le chlorure de sodium
est plus soluble que le chlorure de potassium. Remarquons que la discussion précédente
n’est pas complete car elle ne considere que la contribution enthalpique et ne prend pas en
compte les termes entropiques qui peuvent étre sensiblement différents d’un cristal a un
autre, d’un ion a un autre pour le processus de solvatation

2.b Les données de 1’énoncé permettent de calculer 1’enthalpie de dissolution du chlorure de
sodium :

NaCl (s) = Na® (aq) + CI (aq)
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AdissH® (NaCl) = A¢H° (Na™ (aq)) + A¢H® (C1™ (aq)) — AfH° (NaCl(s)).

L’enthalpie de dissolution est positive mais plus faible que celle associée a la dissolution
du chlorure de potassium. Ainsi la solubilité du chlorure de sodium augmente moins vite
avec la température que celle du chlorure de potassium.

2.c De facon qualitative, il est prévisible que le chlorure de potassium précipitera le premier.

2.d Lorsqu’une espece chimique est en phase condensée (ici en solution ou une phase solide
pure), son activité est, avec une excellente approximation, supposée indépendante de la
pression. Elle ne dépend que de la température et, dans le cas d’une phase a plusieurs
constituants, de la composition de celle-ci. Soient s; la solubilité du chlorure de sodium et
52 la solubilité du chlorure de potassium. Les concentrations des ions vérifient :

Na®]=s;; [KT]=s2; [CIT]=051+4s2

et les concentrations sont reliées par les deux constantes d’équilibre de solubilité qui ne
dépendent que de la température. Ainsi, chaque concentration s’exprimant en fonction de
la température, la solubilité de chaque sel ne dépend que de la température.

2.e Pour enrichir un solide constitué d’un mélange hétérogene de chlorure de potassium et de
chlorure de sodium, il suffit de placer le solide en présence d’eau et a basse température :
le chlorure de sodium y est notablement soluble tandis que le chlorure de potassium 1’est
beaucoup moins. Cela enrichit de facon relative le solide présent (en fait deux solides non
miscibles qui coexistent).

2.f Principe du dosage.

La solution ajoutée de tétraphénylborure de sodium Na™,B(C¢Hs), permet la précipitation
du tétraphénylborure de potassium K, B(CgHs);, (s) beaucoup moins soluble. La pesée du
solide obtenu permet d’accéder a la quantité de matiere (gravimétrie). La masse de chlorure
de potassium contenue dans 1’échantillon prélevé est donc :

m
M(K",B(CeHs);)

m(KCl) = M(KCI)

ou m est la masse d’échantillon analysé. La teneur 7 en chlorure de potassium est donc, en
gramme de chlorure de potassium pour 100 grammes de minerai :

0,228 100
_ ! (39,1435,5). 222 — 0,966 ¢/100 g.
= 31T GraG o)) O H395). 75 =0966¢/100¢

5.18 Réduction de I’'oxyde de chrome
1. L’équation-bilan s’écrit :
Cr,05() + 3Ha(g) = 2Cr(s) + 3H20(g).

2. L’enthalpie standard de réaction est calculée par application de la loi de HESS :

n
AH® =Y VileH? = 3MH° (H,0(g)) — AtHC (Cry05(5)) -

i=1
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Application numérique 3 298 K : A;H° = 414 kJ-mol~!. L’entropie standard de réaction est
calculée en utilisant la relation :

AS° = Z ViSmi = 38m (H20(g)) + 28, (Cr(s)) — 38y, (H2(g)) — S5, (Cr, 05(5)) -
i=1

Application numérique 3 298 K : A;S° = 141 J-K~!-mol~!. Nous calculons I’enthalpie libre
standard de réaction a la température 7" par application de la relation :

AG° = AH® — TAS°

en admettant que AH° et A.S° sont indépendants de la température (nous retiendrons la
valeur calculée 2 298 K). Ainsi 2 1300 K : A,G° = 230,7 kJ-mol !,

3. Réaction endothermique (AH® > 0).

4. La constante d’équilibre K° est calculée par la relation A,G° = —RT InK°.

Application numérique : K° = 5,3.10710, L’équilibre semble trés en faveur des réactifs.

5. Réalisons un tableau d’avancement :

Cr,05(s) + 3Hy(g) = 2Cr(s) + 3HO(g
EI 5.107¢ 0,1 0 0
EF 5.107%-¢ 0,1-3¢ 2& 3&

Le nombre total de moles gazeuses a 1’équilibre s’écrit N“’t 0,1 mol. La constante d’équi-
libre K° s’exprime par :

3
Pw,0
3
P,

et la pression totale p = py,0 + pH, est donnée par :

K° = =108

_0,IRT
==

Application numérique : p = 1,17 bar; py, = 1,17 bar et pg,0 = 2,5.1073 bar. La valeur de
I’avancement est calculée par :
3ERT
PH0 = =
Application numérique : & =7,1.107 mol et n (Cr) = 2& = 1,4.10~* mol.
6. On souhaite avoir & = 5.10~* mol, ¢’est-a-dire :

0,1-3&)RT
PH,0 = v et pu, = % Ainsi il faut avoir une constante d’équilibre :
3 3
p 3
ko= To . G8) 5 =3,5.107°.

= =
p H, (Oa 1-3 6)
Cette valeur est obtenue pour une température telle que :

AH®

AIGO = ArHo - TAI-SO = _RTIHKO SOit : T = m.
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Application numérique : T = 1687 K ~ 1690 K. A partir de 1690 K, on obtient le résultat
souhaité.

Corrigés des exercices du chapitre 6

6.1 Etude de I’équilibre de DEACON
1. L’enthalpie libre standard de réaction est calculée par la relation :
A;G° = —RTInK"°.

Application numérique : A,G° = —49.4 kJ-mol~!.
L’entropie standard de réaction est calculée en utilisant la relation :

_ AH®—AG°

AG° =AH° —TAS° etdonc: A.S° T

Application numérique : A;S° = —141,3 J. K~'-mol .

2. Une élévation de température a pression constante déplace 1’équilibre dans le sens endo-
thermique (loi de modération). Dans le cas présent il y a déplacement dans le sens «.

3. Une élévation de pression a température constante déplace 1’équilibre dans le sens de di-
minution de la quantité de matiere gazeuse (loi de modération). Dans le cas présent il y a
déplacement dans le sens —.

4.a Le quotient de réaction s’exprime par :

2 2 fe)
pc,Pa,0P
Q — 2 2

4
PuciPo,

et chaque pression partielle est calculée par la relation p; = ot p avec n;, quantité de maticre
g

en gaziet Néo‘, quantité de matiere totale gazeuse. Il vient alors :

2 2 tot
0= ¢y, Mg, 0Ny P’

1
oo, P

4.b A I’équilibre Q = K°. En ajoutant du diazote dans le systéme, le systéme est alors hors
équilibre (NéOt augmente) et le quotient de réaction s’écrit :

2 2 tot
R A p:>

(s
o » K°.
Hc'o,

(e}

K
4.c Comme o7 = RT In <Q> , o/ < 0etdoncily aévolution dans le sens «.
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6.2 Préparation du mercure

1. La constante standard d’équilibre de la réaction s’exprime en fonction des pressions par-
tielles des quatre participants a la réaction chimique. Si on choisit ces quatre parametres
intensifs, la constante d’équilibre est alors fixée et donc la température n’est plus librement
choisie. La pression totale étant fonction des pressions partielles, elle ne peut étre librement
choisie. La variance est donc égale a 4. L’application de la regle des phases de GIBBS conduit
bien slir au méme résultat :

y=c+2—@=(4—1)+2—1=4.

2. Le mélange initial est constitué de no(= 1 mol), quantité de matiere de sulfure de mercure
(D), ny quantité de matiere de dioxygene et 4ng quantité de matiere de diazote. Ecrivons le
tableau d’avancement pour la réaction :

HgS( + O2(g) = Hg(g) + SOx(g)
E.L no no
EF ny—¢& no—¢& 3 3

Le nombre total de quantité de matiere gazeuse Ng’t est, quel que soit I’avancement :
fV;Ot = 6ny.

Le taux de conversion T du sulfure de mercure est défini comme la fraction de sulfure de

mercure(Il) ayant réagi, soit T = —. L’écriture de la constante standard d’équilibre, d’abord
ng
en faisant apparaitre I’avancement &, puis le taux de conversion 7 conduit 2 :

2 2
T
K= -

(no—¢)*  (1—1)

ce qui donne :
T= (14 (Kp)~'2) 712

La pression totale n’influe pas sur la position de 1’équilibre.
Application numérique :

(—309.10%)

_ 16
8,314.973 ) 3,88.10

K73 =exp (—
soit :
T~1-1078.

La conversion est quantitative.
3. Reprenons I’expression de I’affinité chimique :

o ==Y viti=—Y vigf —RT Y v,»ln(]\’;’;n.%).
i g P

igaz
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Si on fait varier, a température et pression constantes, la quantité de matiere n; du constituant
idedn; (= ng’t), la variation élémentaire d’affinité chimique qui en résulte est donc :

dn: dNtot
de/ = —RT.(v;— — Avg—2).
n; N;,Ot

Or la réaction étudiée se déroule sans variation de quantité de matiere en phase gazeuse
(Avy = 0). La variation élémentaire d’affinit€ chimique se simplifie en :

d .
de/ = —RTv;—.
n;
Pour I’ajout de dioxygene, vo, = —1 et I’affinit€ chimique résultant de 1’addition de dioxy-

gene est positive : le systeéme évolue dans le sens — (consommation du dioxygene).

6.3 Décomposition thermique de PCl;

1. Réalisons un tableau d’avancement :

PCls (g) = PClz(g) + Cl(g)
El 1 0 0
EF 1-& 2 &
La quantité de matiere totale gazeuse est égale a 1+ &, la constante d’équilibre s’écrit :
Kp _ pPC]3pCC1)2
PpCisP

. . . . n; sz ‘x
et chaque pression partielle est calculée par la relation p; = —g’ P, avec n;, quantité de maticre
tot
en gazi, N5, = 1+&, quantité de matiere totale gazeuse et p, pression totale constante. 11 vient

alors :
= 282

K”:2(1—e§)(1+§): 1_52:f1(§)~

2. Lapplication de la loi des gaz parfaits dans 1’état initial conduit a la relation :

Ptot (O)V = RT.

Le méme raisonnement que celui mené a la question précédente fournit :

5=z ()

avec pV = (14 &) RT, et donc finalement :

E2(1+¢&) (Ptot(o)): 282
(1-8)(1+8&) \ p° (1-8)

La pression p est donnée par p = piot(0) (1+&) =2 (1 + &) (en bar).

K, =

=f(&).
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3. Le méme raisonnement fournit :

_ peciPCl, 2 P 262 -
T (-HEFEr  (-5ery P

Kp

4. Chacune des trois fonctions f; (§) est une fonction croissante dans le domaine 0 < & < 1.

Comme 1+& > 1, 1 (§) < f>(§), et comme les fonctions sont croissantes, &5 | > &5 .
€

De la méme fagon, fi (§) > f3 (&), et comme les fonctions sont croissantes, &5 3 > &L .

Interprétation physique : lors du passage du cas 1 au cas 3, il y a ajout d’'un gaz inactif
a pression constante. L’équilibre est déplacé dans le sens direct — (1’équilibre lutte contre
la dilution des gaz). Lors du passage du cas 1 au cas 2, il y a augmentation isotherme de
pression, 1’équilibre est déplacé dans le sens de diminution de la quantité de matiere gazeuse

(sens indirect «).
6.4 Equilibre d’estérification

1. La constante K° de cet équilibre a 298 K est donnée par :

_ XeawXe _ 1,32x1,32
~ xaxp  0,68x0,68

K° =3,77.

2. L’équation de la réaction d’estérification est une combinaison linéaire d’équations dont
I’enthalpie standard de réaction est connue. On utilise la loi de HESS pour calculer A H°.

A + P(1) E(1) + H,O(D)

AvapH(A) + AvapH®(P)

A(g) + P(g) _AvapHO(HZO) 'AvapHO(E)

AdissI_IO(OH) + AdissHO(CO)

(0]
"o @+ HE + L () +HOE E(g) + Hy0(g)
_AdissHo(OH) - AdissI'IO(CO)

Ainsi :
AH® = AvipH® (A) + AvapH° (P) — AvipH® (H20) — AvipH° (E).

Application numérique : A-H® = 5,9 kJ-mol~!.
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3. AG° =AH° —TAS° = —RTInK°. Ainsi :

AH®° +RT InK°

AS° = T

Application numérique : A.S° = 30,8 J- K~!-mol~!.

4. Loi de modération : une augmentation de température a pression constante provoque un
déplacement de 1’équilibre dans le sens endothermique (sens de I’estérification). Compte tenu
de la faible valeur de ALH° (réaction pratiquement athermique), I’influence de T est en fait
négligeable.

5. On calcule le quotient de réaction juste apres I’ajout :

1,32x 1,32

= = = KO.
2.68x0.68 %<

KO
L’affinité chimique donnée par &/ = RT In <Q> est positive, il y a évolution du systeme
chimique dans le sens —. A 1’équilibre :

(1,32+&)?
(0,68—£)(2,68—¢)

K=

qui permet le calcul de & = 0,36 mol.
Finalement n (E) = n(eau) = 1,68 mol, n(P) = 0,32 mol et n (A) = 2,32 mol.

6.5 Synthése du méthanol

1. En utilisant I’expression de 1’affinité chimique a partir des potentiels chimiques :

_—ZV,‘[.L,':—ZV,'[,Ll RTZV’IH<NIOI P )

igaz

soit :
o/ = RT In(K}) — RTAvgIn (N[ - > —RT Z In(n

igaz

Pour une variation infinitésimale de n; (dn; = dNéO‘) et a température et pression fixées, la
relation se simplifie en :

Av, ]
de/ = RTAvgdIn(N") — RTdIn(n;)" = RT(Ng;‘;t - n—;).dni

soit, en tenant compte de la définition de la fraction molaire en espece i en phase gazeuse :

dn;
do/ = RT(x,'.AVg — Vi).ﬁ.

i
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Pour I’équilibre étudi€ : Avy = —2
Introduction de méthanol : Vcp,on = 1
dn,-
do/ = —RT(ZXCHSOH +1).—

1

terme toujours négatif. Ainsi I’addition de méthanol a température et pression constantes se
traduit par 1’évolution du systeme dans le sens «.
Introduction de dihydrogene : vy, = —2

dn;

de/ =RT (2 —2xp,).—

n;
terme toujours positif. L’addition de dihydrogene a température et pression constantes se
traduit par 1’évolution du systeme dans le sens —.
Introduction de monoxyde de carbone : Ve = —1

do/ = RT(l — ZXC()).%
l

dont le signe dépend de la composition initiale.
—si xco < 0,5, Iaffinité est positive et 1’addition se traduit par 1I’évolution du systéme dans

le sens — ;
—si xco > 0,5, Iaffinité est négative et 1’addition se traduit par I’évolution du systeéme dans

le sens .
2. Optimisation de la composition du mélange initial pour obtenir une fraction molaire maxi-
male en méthanol. Comme on recherche une optimisation de fraction molaire, il est logique
d’écrire la constante standard d’équilibre en fonction des fractions molaires et de la pression

totale :
xemon (1% P\’ xcion
Ky = 5—— () soit : K;.(()) =5
Xg,-¥co \ P p X, -XCO
En différentiant cette relation a température et pression fixées, nous obtenons :

dxchsoH zdtz _dxco _

XCH;0H XH, XCo

0.

On étudie le systeéme lorsque la fraction molaire en méthanol est maximale, c’est-a-dire :
dxch;on = 0. D’autre part, la somme des fractions molaires étant €gale a 1, nous obtenons :

d—XCH30H + dtz +dxco=0= dJCH2 + dxco.

Cette relation, injectée dans la relation différentielle issue de la constante d’équilibre, donne :

XH, XCo

Cette relation est vérifiée pour le mélange a 1’équilibre. En faisant un tableau d’avancement
avec les conditions initiales précisées, nous obtenons :
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CO(g + 2Hx(g) = CH3O0H (g)
EL a 1
EF a-¢& 1—2¢& 3

Lorsque 1’équilibre est atteint, le parameétre avancement atteint sa valeur d’équilibre &4 et la
relation précédemment obtenue s’écrit :

2(a—&eq) =1—2&

soit :
a=0,5.

Ainsi, le mélange stoechiométrique assure la fraction molaire maximale a I’équilibre.

3. Afin d’optimiser le mélange initial pour un avancement optimal, écrivons la constante
d’équilibre standard en fonction de la pression totale et de I’avancement :

o (p\_ E(+a—28)?
6(7) < ara g e

A température et pression fixées, la fonction f est constante et donc :

df =0= (gi)é.da—k (gg)g.dg.

On cherche a optimiser la grandeur & vis-a-vis de la variable a et donc a annuler la dérivée

dg

u Cela revient a résoudre 1’équation :
a

af _
(aa)g—o

et a vérifier que la solution obtenue n’annule pas le dénominateur. La fonction f n’est jamais

nulle et donc :
(50), (%), vz wa)

Ainsi, la valeur de a qui optimise & vérifie :

2(a—&)=1+a—2¢& soit : a=1.
Nous avons aussi :

(%)ﬂ“(tgwa:f'(é‘ <1+a4—25> *(ai@ *(1—22@)'

Si on considere les deux premiers termes de la parenthese, il est aisé de montrer que, dans le
casa=1:

1 4

E>m SOit: 1+a—2§>4§
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soit, en tenant compte de a =1 :
1>¢&

ce qui est vrai car 1 — & est égal a la quantité de matiere de monoxyde de carbone et ne peut
étre négatif ou nul. C’est donc le mélange équimolaire qui assure un avancement maximal.
Ce résultat est en profond accord avec ceux de la question 2.

6.6 Transformation de I'uranite en hexafluorure d’uranium

1. L’écriture de la constante standard d’équilibre montre que le choix des pressions partielles
d’eau et d’acide fluorhydrique impose la température par I’intermédiaire de la constante et la
pression totale, somme des pressions partielles. La variance est donc de deux. Ce résultat se
retrouve par application de la formule de GIBBS :

v=(4-1)+2-3=2.

2.1 Lorsque la pression croit a température fixée, le systeme évolue dans le sens de disparition
de quantité de matiere gazeuse, soit ici dans le sens —.

2.2 Pour évaluer ’effet de la température sur la position de 1’équilibre, il faut calculer I’en-
thalpie standard de réaction. Une augmentation de température se traduit par un déplacement
du systeme dans le sens endothermique. L’enthalpie standard de réaction se calcule en appli-
quant la loi de HESS :

AH® = AtH® (UF4(s)) 4+ 2A¢H (Hy0(g)) — AsH® (UOx(s)) — 4A¢H® (HF(g)).
Application numérique :
AH® = —1921 —2 x 242+ 1085 +4 x 271 = —236 kJ-mol .

La réaction est donc exothermique dans le sens — et endothermique dans le sens «—. Une
augmentation de température déplace la position de 1’équilibre dans le sens «.

3.1 L’ objectif est d’écrire 1’équation vérifiée pour 1’avancement pour les conditions préci-
sées et de résoudre celle-ci. Ecrivons le tableau d’avancement correspondant aux conditions
initiales et a la stoechiométrie de la réaction :

UO2(s) + 4HF(g = UF4(s) + 2H;0(g)
EL 1 1
EF. 1-¢ 1—4& & 28

La quantité de matiere totale en phase gazeuse est Ng’t = 1-2&. La constante standard
d’équilibre s’écrit donc en fonction de la pression totale, de I’avancement et des conditions
initiales de quantité de matiere selon :

. (821282 [(p°)? . Ky (p\ (128
K="y <p> ot f(po) (1—4&)

soit a résoudre numériquement :

0 E0-2)

2 (1—4&)2



446 CORRIGES DES EXERCICES ET PROBLEMES DU CHAPITRE 6

c’est-a-dire I’équation du second degré :
242E% —121E +15=0.

Parmi les deux solutions obtenues, seule celle inférieure a 0,25 convient car 1 —4&, quantité
de matiere d’acide fluorhydrique est positive ou nulle. On trouve donc :

& =0,227 mol

ce qui donne pour les quantités de matiere des différentes especes :
nur, = 0,227 mol ; ny,0 = 0,454 mol ; nyo, = 0,773 mol ; nyr = 0,092 mol.
3.2 Avec les nouvelles conditions initiales, le tableau d’avancement s’écrit :

UO, (s) + 4HF(g) = UF,;(s) + 2H0(g)
EL 0,1 1
EF. 0,1-& 1 —4& 13 26

La quantité de matiere totale en phase gazeuse est Ng’t = 1—2&. L’équation 2 résoudre est
identique a celle de la question 2.2, mais la solution retenue n’est plus acceptable car la
quantité de matiere en dioxyde d’uranium est insuffisante. L’ équilibre chimique n’existe pas :
il n’y a plus de dioxyde d’uranium. L’état final est caractérisé par les quantités de matiere
suivantes :

nur, = 0,1 mol ; ngs0 = 0,2 mol ; nyo, = 0 mol; ngr = 0,6 mol.

4.1 L’addition d’un constituant gazeux inerte se traduit par la dilution du milieu réactionnel :
il y a déplacement du systeme dans le sens de production de quantité de matiere gazeuse,
donc dans le sens <.

4.2 La quantité de matiere ajoutée peut difficilement &tre traitée comme quantité infinitési-
male : la seule fagon de procéder est de reprendre le calcul de I’avancement pour les nouvelles
conditions initiales imposées.

UO,(s) + 4HF (g = UF,(s) + 2H0(g)
EL 1-§ 2—4& Si 28
EE 1-& 2—4& & 28

ol &) est I’avancement a I’équilibre pour les conditions initiales du 3.1) et &, est I’avancement
pour la nouvelle condition initiale due a I’addition d’une mole d’acide fluorhydrique. La
quantité de matiere totale en phase gazeuse est Ng)t =2 —2&, etI’équation a résoudre est :

o 2 2 2
R = R D e
soit a résoudre 1’équation du second degré :
24287 —121&,+15=0.
On ne retient que la racine inférieure a 0,5 :
& = 0,454 mol.

L’équilibre se déplace vers la droite.
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Corrigés des problemes du chapitre 6

6.7 Bromation du méthane

1. La variance peut étre calculée par application de la regle de GIBBS :

v=c—r+2—-0
avec ¢ = 4 (quatre constituants chimiques), r = 1 (une réaction) et ¢ = 1 (une phase gazeuse) ;
ainsi v =4.

2. L’enthalpie standard de réaction (mettant en jeu des phases gazeuses) est calculée par
application de la loi de HESS :

n
AH® =Y ViH? = AH® (CH3Br) + AeH® (HBr) — A¢H® (Bra) — AcH® (CHy).
i=1

L application numérique fournit le résultat 2 298 K : A,H® = —30,0 kJ-mol .
L’entropie standard de réaction est calculée en utilisant la relation :

Z v;So; = Sg, (CH3Br) + Sy, (HBr) — S5, (Brp) — Sp, (CHy) .
i=1

L application numérique fournit le résultat 2 298 K : A;S° = 12,9 J. K~ !-mol .
Nous calculons I’enthalpie libre standard de réaction a 7 = 298 K par application de la rela-
tion :
AG® = AH® —TAS°.
Ainsi :
AG° = —33,8kJ-mol .

Nous calculons la capacité thermique standard a pression constante par la relation :

ACy = Z viCp; = Cy (CH3Br) +Cp (HBr) — Cp (Bra) — Gy (CHy) .

i=1

L'application numérique conduit a A,Cy =0,3J K~'-mol~!.
L’intégration des lois de KIRCHHOFF conduit aux expressions suivantes des enthalpies stan-
dard et entropie standard de réaction :

T
AcH} = AcH3og +0,3(T = 298) et ASp = AcSog +0,31n 70

soit numériquement, a la température d’étude ultérieure (7' = 800 K) :
AHS = —30,0+0,15kI-mol ™" et AS; =12,9403J-K 'mol™!.

Pour les deux grandeurs calculées, les corrections sont négligeables. On néglige donc la dé-
pendance des enthalpie et entropie standard de réaction avec la température.
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3. Laloi de GULDBERG-WAAGE s’écrit A,G° = —RT In K7 avec K} constante de I’équilibre
étudié. Cette relation permet le calcul de la constante d’équilibre.
L application numérique fournit a 527 °C =800 K :

K3(800) = 430, 5.

4. Nous supposons dans un premier temps une faible variation de pression notée dp (a tem-
pérature et composition constantes). Le signe de la faible variation d’affinité chimique d./
indique le sens de déplacement de 1’équilibre. Un calcul différentiel conduit a :

d
de/ = —RTAvy—L =0.
p

Il n’y a pas de modification de la position de 1’équilibre : la pression n’est pas ici un facteur
d’équilibre.

Nous supposons dans un deuxieme temps une faible variation de température notée d7° (a
pression et composition constantes). Le signe de la faible variation d’affinité chimique d.o/
indique le sens de déplacement de 1’équilibre. Un calcul différentiel conduit a :

do/  AH°
dT  RT

Ainsi comme dT est positif (augmentation de température) et A,H° est négatif (réaction exo-
thermique), I’affinité chimique d.<7 est aussi négative et le systeéme chimique se déplace dans
le sens «—.

Dans un troisieme temps nous évoquons 1’ajout d’un gaz inactif a 7, p constantes. La diffé-
rentielle de 1I’affinité chimique s’écrit :

tot

g
d% = RTAnglH(NéOt) = RTAVgW
g

ou Ng’[ désigne la quantité de matiére gazeuse. Ici, Av, =0, do/ = 0, il n’y a pas de modifi-
cation de la position de 1’équilibre.

Dans un dernier temps nous considérons 1’ajout d’un gaz inactif a 7', V constants. Les activités
des participants sont égales au rapport des pressions partielles a la pression de référence
(especes gazeuses). L’introduction d’un constituant gazeux inerte a volume et température
constants ne modifie pas les pressions partielles des autres constituants. En conséquence le
systéme n’est pas perturbé.

5. Réalisons un tableau d’avancement :

CHis(g) + Bn(p = CH3Br(g) + HBr(g)
EI 10 10 0 0
EF  10—¢& 10-¢& £ £

La quantité de matiere totale gazeuse reste égale a 20 mol, la constante d’équilibre s’écrit :

52

K;-v (800) == W
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qui permet un calcul de I’avancement : £ = 9,54 mol.

A 1’équilibre le mélange contient & = 9,54 mol de CH3 Br(g) et de HBr(g). Il reste aussi
0,46 mol de CHy(g) et de Br, (g).

6. L’état d’équilibre est le méme que si le mélange de 10 mol de méthane et de 12 mol de
dibrome avait directement été opéré initialement :

Tableau d’avancement :

CH4(g) + Br(g) = CH3Br(g) + HBr(g)
EI 10 12 0 0
EF 10-¢& 12-¢& 3 &
La quantité de matiere gazeuse est égale a 22 mol, la constante d’équilibre s’écrit :
2
K7(800) = 5

(10-8)(12-¢)

qui permet un calcul numérique de I’avancement : £ = 9,89 mol (seule solution physiquement
acceptable).
A I’équilibre le mélange contient & = 9,89 mol de CH3Br(g) et de HBr(g). Il reste aussi
0,11 mol de CH4(g) et 2,11 mol de Bry(g).
7. Soit n?q les quantités de matiere a 1’équilibre des différents participants chimiques de
I’équilibre. Nous avons :

eq eq
"cH,Br"'"HBr

&g eq
ncy,"Br,

K3 =

En ajoutant 2 mol de dibrome dans le systeme, le systeme est alors hors équilibre et le quotient

de réaction s’écrit :
e el
CH3Br "HBr

R
nCH4 (nBr2 + 2)

< K.

o

K7
Comme &/ = RT In ( 0 > o/ > 0 et donc il y a évolution dans le sens —.

6.8 Formation du trioxyde de soufre

1. L’enthalpie standard de réaction est calculée par application de la loi de HESS :

n
AH® =Y ViAH? = 2A:H® (SO3) — 2A¢H® (SO3).
i=1

L’entropie standard de réaction est calculée par la relation :

Zv, =257 (SO3) — 285, (SO,) — S5, (02).

Application numérique :

AH® = —198 kJ-mol ™! et AS°=—-187J-K "mol”l.
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L’ approximation d’ELLINGHAM suppose une faible variation de I’enthalpie standard de ré-
action et de I’entropie standard de réaction avec la température.

2. En supposant que A H° et A.S° sont des grandeurs indépendantes de la température, il
vient :
AG® = AH® —TAS°.

Ici:
AG® = —198.10° +187.T

(avec T en kelvin et A;G° en J-mol~!). La température d’inversion correspond 2 la tempéra-
ture vérifiant :
AG =0 soit  —198.10°+187.1, =0

et donc :
T, = 1059 K.

La relation liant I’enthalpie libre standard et la constante d’équilibre s’écrit :
AG° = —RT InKj.
Par conséquent :

AG® 198.10° 1877 _ 23830

InK; = — —22,5.
YT TRr T RT T RT T >
3.
250:(8 + 0O2() = 2503 (g)
El 1-24 A 0
EF 1-1—2¢ A—E 26
Exprimons la constante d’équilibre K7 :
2 o
ko Psos o 28)°(1-¢) p°
T — 2 p = 5 .
Po,Ps0, A-8)(1-A-285)" P

4. Lorsque I’avancement est extrémal nous avons :

dg
- 0.
On introduit la fonction f(&,A) définie par :
(26)°(1-¢)

7}1' =
fen) (A—8)(1-2—28)

qui est constante a température et pression totale fixées. La différentielle de la fonction f

s’écrit : af af
- (3 ()
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L’ optimisation recherchée conduit a calculer la dérivée de 1’avancement par rapport a la va-
riable A a température et pression fixées, soit :

4 _ <§{>§

dA (gg)l

Cela revient donc a rechercher les valeurs de A qui annulent la dérivée partielle de f par
rapport 2 A a £ fixé, tout en vérifiant que ces valeurs n’annulent pas la dérivée partielle de f
par rapport & £ a A fixé. D’autre part, la fonction f n’étant pas nulle, rechercher les zéros de
la dérivée partielle de f par rapport a A revient a rechercher les zéros de la dérivée de In(f)
par rapport a A. Ainsi :

(8 In(f) > _ 1 . 2
oA Je  (A=8) (1-1-28)
L’annulation de la dérivée est obtenue lorsque :

1-A-28=2(1-&) soit : l:%.

(algéf))f @‘ 1i§ +/11§ +41—al—2é)'

Remarquons que tous les dénominateurs sont positifs car ils représentent des quantités de

Nous avons :

matiere. D’autre part, comme A = 3 nous avons :

1 1
— > T—=% it : A<l
P_E 1-¢ soi
Nous en déduisons que la dérivée partielle de f par rapport a & est strictement positive, le

dénominateur ne s’annule pas et la solution A = 3 convient. Ceci correspond a un mélange
initial dans les proportions steechiométriques.

5. Nous ajoutons un constituant inerte qui ne fait varier que la quantité de matiere totale
gazeuse Néo‘. Le quotient de réaction prend la forme :

2 tot ,,0
__"s0, Ng"p

= 2
no,Nso, P

alors que I’affinité chimique s’exprime par :

&/ =RTIn (KT> ,
Qo
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il vient donc dans les conditions évoquées :

tot

_ g
do/ = —RT Nt

qui est une grandeur négative. L'équilibre est donc déplacé dans le sens «— (défavorable a la
formation du trioxyde de soufre). Il vaut donc mieux utiliser du dioxygene pur que de ’air
(qui présente un exces de diazote). Le choix industriel s’explique par le caractere gratuit de
I’air et sa facile utilisation. Le 1éger exces de dioxygene s’explique par le désir de voir le
dioxyde de soufre jouer le role de réactif limitant.

6. Compte tenu du signe de I’enthalpie de réaction (négatif, réaction exothermique), la loi de
VAN’T HOFF précise qu’il est préférable de travailler a basse température pour avoir un ren-
dement acceptable. Attention, lorsque la température diminue trop, la cinétique de la réaction
devient trop lente. Il convient alors de trouver un compromis acceptable entre thermodyna-
mique et cinétique.

7. Le principe de LE CHATELIER précise qu’une augmentation de pression déplace 1’équi-
libre dans le sens de diminution de la quantité de matiere gazeuse (ici le sens de formation du
trioxyde de soufre). Il est donc préférable de travailler a pression élevée si on désire augmen-
ter le rendement de synthese du trioxyde de soufre. L’industriel préfere travailler a pression
atmosphérique pour des raisons de colit : le bénéfice d’une augmentation de pression en terme
de rendement est inférieur au coit de revient d’une augmentation de la pression.

6.9 Dissociation du peroxyde de baryum

1. La variance v est le nombre de parametres intensifs indépendants qui peuvent étre libre-
ment choisis sans remettre en cause la nature chimique du systeme (existence de I’équilibre).
Ici, le choix de la température fixe, par I’intermédiaire de 1’écriture de la constante d’équi-
libre, la valeur de la pression partielle en dioxygene et donc la pression totale. La variance
est donc égale a 1. Une autre facon de calculer v est 'utilisation de la régle de GIBBS :
v =c+2— ¢ —ravec c le nombre de constituants chimiques du syste¢me, r le nombre d’équi-
libres indépendants réalisés et ¢ le nombre de phases en présence. Dans le cas présenté, en
supposant deux phases solides distinctes, il vient :

v=342-3-1=1.
Le systeme est dit monovariant, en particulier si la température est imposée, I’état du systeme
est fixé a I’équilibre.
2. La constante d’équilibre prend la forme :

0 pOQ
KT == .
po

3. La quantité initiale de peroxyde de baryum est ng = 0,05 mol. Dressons un tableau d’avan-
cement (en quantité de matiere) entre 1’état initial et 1’état d’équilibre.

2 BaOs (s) = 2BaO(s) + O7(g)
EI 0,05 0 0
EF 0,05 —2¢& 2 ¢
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A I’équilibre :
Ky =22 — 0,166
p
et donc :
p%qz = 0,166 bar.

L’équation d’état des gaz parfaits conduit a la relation :
C
po,V

T

Application numérique :

& =4,8.10" mol

et donc :
npao = 9,6.10mol et npyo, =40,4.107% mol.

4. On ajoute un constituant actif (participant a I’équilibre établi) a T et V constants. L’équa-
tion d’état des gaz parfaits montre que dans ces conditions le rapport :

po, _ RT

no, \%4
reste constant. Le quotient de réaction prend la forme :

_ no,RT

Q Ve

et I’affinité chimique s’exprime par :
KO
o/ =RTIn (T> :
Q
Il vient donc dans les conditions évoquées :

dn02
I’lo2

do/ = —RT <0.

La réaction a lieu dans le sens «+— lors de cet ajout.

5. Il n’y a aucune modification du quotient de réaction compte tenu du fait qu’une solide seul
dans sa phase possede une activité égale a 1. Il ne se passe rien au cours de cet ajout.

6. D’apres le tableau fourni, la constante d’équilibre est une fonction croissante de la tempé-
rature. La relation de VAN’ T HOFF précise que :
dinK;  AH°
dT  RT?’

Ainsi AtH® > 0, la réaction est endothermique.
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7. L affinité chimique s’exprime par :

° €4
%:RTln(KT>:RT1n Po, )
0 PO,

Si po, < peoq2 I’affinité chimique est positive, le systeme évolue dans le sens — (formation de
dioxygene). En conséquence on observera la formation O, (g) et BaO(s).

Dans ces conditions 1’équilibre n’est pas réalisé, la variance se calcule facilement par la regle
deGIBBS :v=c+2—@—r=2+2-2-0=2.

8. Supposons tout d’abord que I’équilibre est réalisé dans le nouvel état final et dressons un
tableau d’avancement (en quantité de matiere) :

2 BaO; (s) = 2 BaO (s) + 02(g)
EI 40,4.1073 9,6.1073 4,8.1073
EF 40,4.1073 —2¢ 9,6.1073 +2¢ 4,8.1073 4 &

Lorsque I’équilibre est atteint :

_ Po,

Kp =222 — 1,245,

2 =
L’équation d’état des gaz parfaits permet le calcul de la quantité de matiere en dioxygene :

eq
RT

n02

Application numérique :
no, =3.107% mol.

Par conséquent & = 2.5.10~2 mol. Une incohérence apparait alors car cette valeur fournit une
quantité de matiere BaO,(s) négative. Nous concluons que 1’équilibre n’est pas atteint en fin
de réaction : il y a eu consommation totale du réactif BaO;(s). En conséquence, dans 1’état
final :

nBa0, = 0,1nB,0 = 5.1072 mol et no, = 2,5.1072 mol.

La pression est alors :

nozRT
po, = T
Application numérique :
Po, = 1,04 bar.
9. A la fin de I’expérience nous avons :
P# Poys

le systeme n’est pas a 1’équilibre chimique et la réaction a lieu dans le sens de formation de
BaO;(s) (voir la question 4.). En conséquence, BaO(s) a totalement disparu. Dans 1’état final :

ngao =0, 70, = 5.102 mol et no, = .
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L application de I’équation d’état des gaz parfaits permet de calculer 7 :

_ Po,V
n= .
RT
Application numérique :
n=40.10"3 mol.

6.10 Raffinage du nickel par carbonylation (procédé MoND)

1. La réaction écrite dans 1’énoncé ne spécifie pas 1’état physique du tétracarbonylnickel,
qui entre 0 et 43 °C est liquide et entre 43 °C et 100 °C est gazeux. T est dans le domaine
0-43 °C. L’enthalpie standard de réaction s’exprime en fonction des enthalpies standard de
formation selon :

AH® = AfH® (Ni(CO)4(¢)) — 4AsH® (CO(g)).

L’entropie standard de réaction s’exprime en fonction des entropies molaires absolues des
corps purs selon :

ArS® = S5 (NI(CO)4(€)) — S (Ni(s)) — 487, (CO(g)).
Applications numériques :
AH® = —632—4 x (—111) = —188 kJ-mol !
AS° =320 —4 x (—198) —30 = —502 J-K~'-mol !
AG® = —188+0,502.T /kJ-mol !

T est dans le domaine 43-200 °C. Le tétracarbonylnickel est gazeux. Son enthalpie standard
de formation se calcule a partir de I’enthalpie standard de formation du tétracarbonylnickel
liquide et de I’enthalpie de vaporisation :

AfH® (Ni(CO)4(2)) = At (Ni(CO)4 (£)) + AvapH (NI(CO)y).

La connaissance de 1’enthalpie de vaporisation et de la température de changement d’état
sous la pression standard permet de calculer 1’entropie de vaporisation et donc I’entropie du
tétracarbonylnickel gazeux, celle du liquide étant indiquée par les données :
o (N o Inp: AvapH® (N1(CO),
&mmm®h%mmwmwvwgb“
€
Applications numériques :

AsH® (Ni(CO)4(g)) = —632 + 30 = —602 kJ-mol !

30.10°
316

AH® = —602—4 x (—111) = —158 kJ-mol !

52 (Ni(CO)4(2)) = 320+ =414,93-K "-mol ™!
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AS° =414,9 — 4 x (—198) — 30 = —407 J. K~ !-mol !
AG° = —158+0,407.T /kJ-mol "

Le coefficient positif de 7 dans I’enthalpie libre standard est lié au signe négatif de 1’entropie
standard de réaction dii a la diminution de la quantité de matiére gazeuse lors de la réaction.
Pour tenir compte de I’influence de la température sur les enthalpies standard et entropies
standard de réaction, il faudrait disposer des capacités thermiques molaires a pression cons-
tante des différents participants & la réaction chimique. La capacité thermique standard & pres-
sion constante de la réaction (A;C, ,,) permet par application des relations de KIRCHHOFF
d’estimer les enthalpies et entropies standard de réaction a une température quelconque.

2. La figure ci-dessous représente les variations de 1’enthalpie libre standard de réaction avec
la température.

25 300 30  LTao 450 500

T/K
Enthalpie libre standard de la réaction du nickel solide sur le monoxyde de carbone gazeux conduisant
au tétracarbonylnickel en fonction de la température

La température d’inversion 7; de I’équilibre est caractérisée par A,G°(7;) = 0. Si on fait I’hy-
pothese que cette température est comprise entre 43 °C et 200 °C, nous avons :

158 o

T = 0.407 388,2K =115,2 °C.
3. Le monoxyde de carbone et le tétracarbonylnickel sont supposés gazeux. Si on choisit les
deux pressions partielles, la valeur de la constante d’équilibre est fixée, ce qui ne permet
plus le libre choix de la température. D’autre part la pression totale, fonction des pressions
partielles, est fixée. La variance est donc de 2 (le libre choix des deux pressions partielles ne
permet plus de choisir librement d’autres parametres intensifs).
Une augmentation de pression se traduit par une évolution du systeme dans le sens de di-

minution de la quantité de matiere en phase gazeuse, soit ici dans le sens de formation du
tétracarbonylnickel.
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4. Dans le cas ou le tétracarbonylnickel est liquide, le choix de la pression est aussi le choix
de la pression en monoxyde de carbone, donc la température n’est plus librement choisie : la
variance est égale a 1. Dans ce cas, le libre choix de deux parametres intensifs (température
et pression) n’est en général plus compatible avec 1’équilibre chimique : celui-ci n’existe
plus et I’augmentation de pression rend le quotient de réaction Q inférieur a la constante
d’équilibre. En conséquence, I’affinité chimique est positive et seul le tétracarbonylnickel
liquide est présent dans le systeme.

5. Pour se débarasser des impuretés peu volatiles, il est préférable d’obtenir le tétracarbo-
nylnickel sous forme gazeuse. Comme le produit a obtenir appartient a une phase contenant
plusieurs constituants, le probleme de séparation de tétracarbonylnickel du monoxyde de car-
bone se pose et ce point sera d’autant plus facilement résolu que la phase gazeuse est riche en
tétracarbonylnickel. Afin de favoriser une phase gazeuse riche en tétracarbonylnickel, il est
préférable de travailler a des températures qui correspondent a des fractions molaires élevées
en tétracarbonylnickel, donc pour des constantes standard d’équilibre élevées, donc a plu-
tot basses températures. On choisira donc une température juste supérieure a la température
d’ébullition du tétracarbonylnickel, soit par exemple 50 °C.

6. Pour décomposer le tétracarbonylnickel, on choisira a pression totale fixée, une tempéra-
ture la plus élevée possible : a pression totale fixée, la fraction molaire en tétracarbonylnickel
décroit avec la température. On choisira la température de 200 °C.

7.1 L’intérét de procéder a plus haute température est d’augmenter la vitesse de réaction.

7.2 L’ application de la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON permet de calculer la température
de vaporisation du tétracarbonylnickel sous 20 bars :

dl - AvapH
a7 T(Ving—va)
ol Vi g (resp. Vi) est le volume molaire du constituant en phase gazeuse (resp. liquide).
Avec les approximations usuelles (I’enthalpie de vaporisation est indépendante de la tempéra-
ture, le volume molaire du liquide est négligeable devant celui du gaz, celui-ci se comportant
comme un gaz parfait), la séparation des variables conduit a I’équation différentielle :

I _ At
p RT?
qui s’integre selon :
AvapH
In(p) =— cte
(p) =7+

soit, entre les deux états (p1,7T1), (p2,12) :

() =55 (5 7)
D2 R L3 T .

La température d’ébullition sous la pression p, = 20 bars est donc :

8,314

-1
1
716b<p2) = <—30103]n(20)+ 316) :428 K= 155 OC.
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Donc a la température T = 160 °C et sous une pression de 20 bars, le tétracarbonylnickel est
gazeux.

7.3 Soit x la fraction molaire en tétracarbonylnickel, 1 — x est alors la fraction molaire en
monoxyde de carbone. Soit p la pression totale. La constante standard d’équilibre s’écrit :

i ()

Calcul de la constante d’équilibre a 160 °C, soit 433 K :

) (—158+0,407 x 433) .
Koy = exp(— —6,32.1073.
433 eXp( 8,314 x 0,433 ) 6,32.10
Il s’agit donc de résoudre 1’équation :
6,32.1073 x 20° =50,55 = — .
’ 8 e P

Parmi toutes les valeurs proposées par 1’énoncé, celle qui donne le meilleur résultat est 0,7.
On trouve par itérations la valeur :
x=0,66.

6.11 Hydrates de sel

1. Il convient d’utiliser une enceinte thermostatée de volume fixe dans laquelle on place une
masse connue du sel solide que I’on met en contact avec de la vapeur d’eau (en quantité
connue). La mesure de la pression partielle py,o permettra de déterminer la composition
moyenne du solide. La mesure de la masse du solide permet d’évaluer I’évolution de la com-
position de la phase solide.

2. La variance v est le nombre de parametres intensifs indépendants qui peuvent étre libre-
ment choisis sans remettre en cause la nature chimique du systéme (existence de I’équilibre).
Il est possible de calculer la variance par un raisonnement direct. Si deux phases solides dis-
tinctes sont présentes, la constante d’équilibre impose, par choix de la température, la valeur
de la pression partielle en eau, donc de la pression totale. Le choix d’un parametre intensif
ne laisse pas d’autre degré de liberté : la variance est égale a 1. Si une seule phase solide
est présente, le choix de la température impose, par I’intermédiaire de la constante standard
d’équilibre, une relation entre température, pression partielle en eau et composition de la
phase solide. La pression totale est €gale a la pression partielle en eau. Ainsi, la variance est
égale a 2.

Une autre fagon commode de calculer la variance v est ’utilisation de la régle de GIBBS :
v =c+2— ¢ —ravec c le nombre de constituants chimiques du systéme, r le nombre d’équi-
libres indépendants réalisés et ¢ le nombre de phases en présence. Dans le cas présenté, en
supposant deux phases distinctes, il vient :

v=3+2-3—-1=1.

Le systeme est dit monovariant, en particulier, si la température est imposée, 1’état du systeme
est fixé a I’équilibre.
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3. En supposant désormais qu’il n’existe qu’une phase solide, 1’application du méme calcul
conduit au résultat :
v=3+2-2-1=2.

Le systeme est dit divariant, si la température est imposée, 1’état du systeme dépend encore
d’un parametre intensif (pression partielle en eau par exemple).
4. La température est fixée, par lecture de la courbe nous lisons que la pression partielle en
eau I’est aussi lorsque I’équilibre est réalisé (pp,o = 0,072 bar). Le systéme est monovariant,
il y a donc formation du composé défini CdSO4,H,O.
Pour py,0 < 0,072 bar, le systeme ne contient que CdSOy4(s), pour py,o = 0,072 bar le sys-
teme contient CdSQOy4(s) et CdSOy4, HyO(s).
Pour py,0 > 0,072 bar, le systeme contient CdSO4, H>O(s). En effet, tant que la pression
partielle py,o est inférieure a la pression partielle d’€quilibre, I’affinité chimique de la réac-
tion

H,0 (g) + S (s) = S,Hy0 (s)

dont I’expression est :
o =RT1n (” quzo>

Pu,0

est négative et la seule phase solide est S(s).

Pour py,o = 0,072 bar = p;qzo, Iaffinité chimique est nulle, le systeme est a I’équilibre.
Lorsque la pression partielle py,o est supérieure a la pression partielle d’équilibre, I’ affinité
chimique est positive et la seule phase solide est S,H>O(s).

5. Pour une température inférieure a 42 °C, € = 2,67 et, pour les mé&€mes raisons que celles
évoquées précédemment, le systeme est monovariant. Il s’agit par conséquent d’un composé
défini de formule 3CdSO4,8H,0 (nous privilégions ici une écriture ne faisant intervenir que
des nombres entiers).

Corrigés des exercices du chapitre 7

7.1 Pyrométallurgie du zinc

1. Les enthalpie et entropie standard de réaction sont supposées indépendantes de la tempé-
rature :
AH® =~ AH® (298 K) et A:S° &~ AS°(298 K).

Le choix consistant a prendre la valeur a 298 K n’est ni un choix théorique, ni un choix
optimal, mais directement lié aux valeurs numériques disponibles.
2. Lorsque T < 693 K, I’équation-bilan de formation de I’oxyde s’écrit :

27Zn(s) + 0O3(g) = 2 7Zn0 (s)
et ’enthalpie libre standard de réaction est A,G°(T) = 2A,GY. Ainsi :
AG°(T) = —696,6+0,201.T /kJ-mol .

Cette équation permet d’identifier :
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AH® =~ AH° (298 K) = —696,6 kJ-mol~! et
AS° ~ A:S° (298 K) = —0,201 kJ-K~'-mol 1.

Lorsque 693 < T < 1180 K, I’équation-bilan de formation de 1’oxyde s’écrit :
27Zn(6) + O2(g) = 2 ZnO (s)

qui est la somme des équations-bilans :
27Zn(s) + 0O2(g = 2 7Zn0 (s)

et:
27Zn (¢) = 27n (s).

11 vient donc : A,G”(T) = AH® — TAS* avec :

AH = AH® — 2AnsH (Zn)
et:
AfusHo (Zl’l)

ASY =AS8°—2
i ' Thus (Zn)

Ainsi :
AG"(T) = —710,0+0,2203.T /kJ-mol .

Lorsque 7' > 1180 K, I’équation-bilan de formation de I’oxyde s’écrit :
27Zn(g) + O2(g) = 27Zn0 (s)

qui est la somme des équations-bilans :

27Zn(¢) + 0O2(g) 2ZnO (s)

et:
27Zn(g) = 27n (¢).
11 vient donc A,G*"(T) = A;H®" — TAS®” avec :

AH®" = AH® — 2A0pH® (Zn)

et:
AvapH® (Zn)

ASO” :A SOI_2
S O

Ainsi :
AG” (T) = —939,6+0,4149.T /kJ-mol~!.
Nous laissons au lecteur le soin de tracer les trois segments : la courbe est continue avec trois

ruptures de pente aux températures de changement d’état, I’'une est faible, a peine visible pour
la fusion, I’autre plus nette pour 1’ébullition.
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3. L’équation-bilan (E) s’écrit :
ZnO (s) 4+ C(s) = Zn + CO(g).

4. Cette réaction possede une enthalpie libre standard de réaction égale a :

1

AGE = 3 (2A,G5 — A:G®) pour : T < 693 K;
1

MGy = 5 (2AG3—AG”) pour: 693 <T < 1180K;
1

AGy = 3 (2A:G5 — A:G*") pour : 1180 < T.

La température d’inversion 7; correspond a A,Gy = 0. Faisons I’hypothése que le zinc est
obtenu a I’état gazeux, I’expression de I’enthalpie libre standard en fonction de la température
permet de calculer 7;. On vérifiera la cohérence du résultat obtenu avec 1’hypothese réalisée.
Le cas échéant, nous modifierons I’hypothese formulée.

Application numérique : T; = 1210 K (on obtient bien alors le zinc sous forme gazeuse). La
réaction est favorisée des que A;Gy < 0 (constante d’équilibre supérieure a 1, correspondant
a une réaction favorisée en admettant la consigne du texte), cette situation correspond aux
températures supérieures a la température d’inversion.

7.2 Oxydation par le chlorure d’hydrogéne

1. La réaction d’oxydation du cuivre solide par le dichlore est :
2Cu(s) + Ch(g = 2 CuCl (s).

2. Les données thermodynamiques permettent de calculer 1’enthalpie standard et 1’entropie
standard de réaction a 298 K, valeurs qui seront supposées indépendantes de la température
conformément a I’hypothése d’ELLINGHAM.

AH® = 2A¢H°(CuCl(s)) = —274,6 kJ-mol !
AS° =285, (CuCl(s)) — 285, (Cu(s)) — S5 (Cla(g)) = —117,0J-K~'-mol 1.

3. La pression de corrosion est ici la pression en dichlore a 1’équilibre chimique, soit :
-1 (AH® — T.A:S°)
KS — <7eq) _ _\&r T
T Pqi, exp RT

soit :
(AH® — T.A:S°) )

—€q = ex
Pei, =P RT

Application numérique :

(—274,6.10° +10°.117,0)
8,314.103

pet, = P°exp < ) —5.85.107 bar.
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4. L’ objectif de cette question est de savoir si la faible dissociation du chlorure d’hydrogéne
est suffisante pour produire la pression partielle de dichlore nécessaire a 1’oxydation du cuivre
en chlorure de cuivre(I). La dissociation du chlorure d’hydrogene peut s’écrire :

2 HCl (g) = H (@ + Ch(g)

avec |
AH® = —2A¢H° (HCI(g)) = 184,6 kJ-mol !

AS° = 85, (Ha(2)) + S5, (Cla(g)) — 285, (HCI(g)) = —20,0J-K~"-mol .

A T = 1000 K, la constante d’équilibre vaut :

. —184,6.10° 4+20.10° _
Klooo:eXp( 8.314.103 )ZZ’S'IO k

La faible valeur de la constante rend probable une faible dissociation du chlorure d’hydro-
gene : la pression de celui-ci reste proche de 1 bar. La steechiométrie de la réaction impose :

PH, = PcCl,-
L’écriture de la constante standard d’équilibre conduit a :
_ PH, PCl,

O
Kipoo = —3
Phci

soit :
) o =5 €q
pct, = /Kiggop” =5.107" bar > pey. .

Il y a donc corrosion du cuivre par le courant de chlorure d’hydrogeéne gazeux.

7.3 Aluminothermie

1. En utilisant la convention fixant le coefficient steechiométrique Vo, = —1 nous écrivons :
4 2
-Cr + 03(g = = Cr,03
3 3

et: 4 )

2. Au point A survient la fusion du chrome, au point B la fusion de I’aluminium et au point
C la fusion de Al,O3. Ces phénomenes se traduisent par de 1égeres évolutions du coefficient
directeur. Attention, dans cette question les données sont fournies en °C tandis que le dia-
gramme est gradué en K. Avant le point B, I’équation-bilan de formation de I’oxyde s’écrit :

4 2
3 Al(s) + 0O;(g) = 3 AL O3 (s)
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Apres le point B, I’équation-bilan de formation de 1’oxyde s’écrit :

4 2
3 Al(0) + O1(g) = 3 AL O3 (s)

Le coefficient directeur est fourni par 1’opposé de 1’entropie standard de réaction. Il vient :
ST = T = 2550 (ALOS(9) ~ 57, (02(@) — 357 (AIS)

avant le point B et :
S5 = F S = 35 (ABO©) 55, (029) = 355 (AI(0)

aprés le point B. Comme S?, (A1(¢)) > S, (Al(s)) (le désordre est plus important dans une
phase liquide que dans une phase solide), il vient A.S5 < A.S7. Le coefficient directeur est par
conséquent plus grand apres le point B.

3. Avant le point B, nous avons :
4
ASY = Zv, mi = 35m (A03() =S, (02(2)) = 35 (AlS))

Application numérique : A;S; = —207 J-K~1-mol~!. Le coefficient directeur du segment NB
est donc égal 2 207 J-K~!-mol~!.
Pour déterminer I’entropie standard de réaction A.S3, nous remarquons que I’équation-bilan :

4 2
3 Al(0) + 01(g) = 3 AL O3 (s)

est la somme des équations-bilans :

4 2
3 Al(s) + 02(g) 3 Al,O3 (s)

et: 4 4
3 Al (0) = 3 Al (s).

L application de la loi de HESS conduit a :
[o] [o] 4 [o]
ArSz - Arsl - gAfllSS (Al).

Le calcul de I’entropie standard de fusion de I’aluminium Ag,s S°(Al) supposée indépendante
de la température est réalisé en considérant 1’équilibre de fusion a la température 7' = T, (Al)
et en exprimant son enthalpie libre de réaction : nous n’avons que des corps purs seuls dans
leur phase, d’ ot AgysG = Agys G°.

Il vient alors 0 = AgsH® — TiusAfusS° et par conséquent :

AfusH °
Ttus (Al)

AssS°(Al) =
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410000
Applicati srique : ArS5 = —207 — =
pplication numérique : A.S5 07 3 933

Le coefficient directeur du segment BC est donc égal 2 221 J.K~!-mol~.
4. La réaction (E) s’écrit a 300 K :

~ —221 J- K Lmol .

2A1(s) + CrO3(s) = 2Cr(s) + ALO;3(s).

Cette équation-bilan est en fait une combinaison linéaire des équations-bilans :

4 2
(1) 3 Ct + 02(g) = 3 Cr,03
et:
4 2

sous la forme (E) = 1,5[(2) — (1)]. La loi de HESS autorise alors 1’écriture de I’enthalpie
standard de la réaction (E) sous la forme :

AG® =1,5[AG5 — AGS] < 0

compte tenu de la position relative des droites d’ELLINGHAM. Nous sommes dans un cas
particulier pour lequel A;G = A;G° (car le quotient de réaction ne fait intervenir que des
phases condensées pures d’activité égale a 1). Ainsi, I’enthalpie de réaction reste toujours
négative, pour toute température, occasionnant une réaction de réduction totale, ayant lieu
jusqu’a disparition complete du réactif limitant.

7.4 Métallurgie de I’'argent

1. Les enthalpie et entropie standard de réaction sont supposées indépendantes de la tempé-
rature :
AH® =~ AH® (298 K) et ArS° &~ AS° (298 K).

Le choix consistant a prendre la valeur a 298 K n’est ni un choix théorique, ni un choix
optimal, mais directement 1i¢ aux valeurs numériques disponibles.

2. Pour le couple (1) I’équation-bilan de formation de I’oxyde s’écrit :
4Ag + O1(® = 2Ag0

et pour le couple (2), I’équation-bilan de formation de 1’oxyde s’écrit :
2Pb + Oz(g) = 2 PbO.

Po,

3. Sur un diagramme <T,y =RTIn (O >, la zone supérieure a la droite d’ELLINGHAM

d’un couple Ox/Red correspond au domaine de stabilité de la forme oxydée tandis que la zone
inférieure a la droite d’ELLINGHAM correspond au domaine de stabilité de la forme réduite.
La démonstration de ce résultat figure dans le cours. Chaque rupture de pente est associée a
un changement d’état. Il y a augmentation de coefficient directeur lors du changement d’état
de la forme oxydée et diminution lors du changement d’état de la forme réduite.
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Ag>0(lig)

AGP /kd.mol !

Ag(liq)

L [Aglio ] || PbOdlig)

{588 160§ 7 1235 1380 )

400 | Pbe) | 800 L1200 | 1600 TK
|
! | |

4. Pour le couple (1) : Lorsque 7' < 1235 K, I’équation-bilan de formation de 1’oxyde s’écrit :
4Ag(s) + O2(® = 2AgO0()
et I’enthalpie libre standard de réaction est : A;G}(T) = AcHy — T A:S5 avec :
AHT =~ AHY (298 K) = 2A¢H® (Ag,0(s))
et:
AT~ AST(298 K) = 287, (Ag,0(s)) — 453, (Ag(s)) — iy (02(2) -
Ainsi :
AGS(T) = —62,240,1324.T /kJ-mol .
Lorsque 1235 K < T, I’équation-bilan de formation de 1’oxyde s’écrit :
4Ag(0) + O2(® = 2Ag0()
qui est la somme des équations-bilans :

4Ag(5) + O2(g») = 2 Ag,0(s)

et:

4 Ag (0) = 4 Ag (s).
Il vient donc A;G{'(T) = A:H{' — TASY avec :

AHY = AHT — 4AqsHC (Ag)

et:
AgusH® (Ag)

ASY = A8 —4
' il Tius (Ag)
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Ainsi :
AGS (T) = —107,4+0,169.T /kJ-mol .

Pour le couple (2) : Lorsque T < 588 K, I’équation-bilan de formation de I’oxyde s’écrit :
2Pb(s) + Oz(g) = 2 PbO (s)

et I’enthalpie libre standard de réaction est A;G5(T) = A:H; — TA.S5 avec :

AHS ~ AHS (298 K) = 2A¢H° (PbO(s))

et:
AS; =~ A:S5(298 K) = 257 (PbO(s)) — 28, (Pb(s)) — Sp, (02(g)) -

Ainsi :
AGS(T) = —438,2+0,2016.T /kJ-mol~!.

Lorsque 588 < T < 1160 K, I’équation-bilan de formation de I’oxyde s’écrit :
2Pb () + O2(g) = 2 PbO (s)

qui est la somme des équations-bilans :

2Pb(s) + Ox(g) =  2PbO(s)

et:
2Pb() =  2Pb(s).

Il vient donc : A,G5/(T) = AcH5' — TAS5 avec :
AHS' = AHS — 2AsH° (Pb)

et:
AssH® (Pb)

ASY =ASS -2
e Trus (Pb)

Ainsi :
AGY (T) = —448,4+0,2189.T /kJ-mol .
Lorsque 1160 K < T, I’équation-bilan de formation de 1’oxyde s’écrit :
2Pb(¢) + O2(g) = 2 PbO (¢)
qui est la somme des équations-bilans :

2Pb (/) + Oy(g =  2PbO(s)

et:
2PbO(s) =  2PbO (V).

Il vient donc : AGS"(T) = A:H5" — TAS5" avec :

AHY = AHS' + 2A05H® (PHO)
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et:
AgusH® (PHO)
ASY = ASY 42—
972 T2 + Tfus (PbO)
Ainsi :
AGY(T) = —425,040,1988.7 /kJ-mol !

On peut alors remplir le tableau :

T /K 298 | 373 | 588 1160 | 1235 | 1380
AGS /kImol™! | —22,7 101,3 | 125,8
AG3 /kI.mol™! | —378,1 ~319,7 | —194,5 —150,7

S. Dans Iair, po, ~ 0,2 bar.
6. L’ affinité chimique de la réaction de décomposition doit étre positive :

o = ArG‘f—RTln(pOz)>O

(o]

= —62,240,1458.7 >0

en supposant 1’argent solide, qui conduita 7 > 427 K.
7. La réaction s’écrit :

2Pb(f) + O,(® =  2PbO (£)

et I’affinité chimique vaut :

o

~AGY +RTn (”02>
p
= 425,0—0,1988.7 +107>.RT'1n0,2 = 133,7 kJ-mol~! > 0.

A cette température I’argent demeure non oxydé, a I’état liquide, tandis que le plomb est
transformé en oxyde de plomb liquide. L’argent liquide est plus dense que 1’oxyde de plomb
liquide, I’argent est récupéré par séparation des deux phases liquides non miscibles.

Corrigés des problemes du chapitre 7

7.5 Corrosion seche du nickel

1. La variance v est le nombre nécessaire et suffisant de parametres intensifs permettant la
description d’un systéme physico-chimique. On peut la calculer par la regle de GIBBS.

v=c—r+2—-0¢

avec ¢ = 3 (trois constituants chimiques), r = 1 (une réaction) et ¢ = 3 (trois phases dis-
tinctes). Ainsi v = 1.
Le fait d’imposer un parametre d’état intensif détermine I’état d’équilibre.
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2. Comme AG°(T) ~ AH°(298 K) — TA:S°(298 K), I’ordonnée a I’origine correspond a
AH°(298 K) et le coefficient directeur correspond a —AS°(298 K).

Un changement de pente sur une courbe d’ELLINGHAM intervient lors d’un changement
d’état (fréquemment celui du métal et plus rarement de 1’oxyde).

3. Pour le couple NiO(s)/Ni(s) :
(1)  2Ni(s) + O = 2NiO(s)

A:G° = AH®° — TA.S° avec :
n
AH® =Y ViAH} = —489,2 kI-mol !
i=1
et:

n
AS° =Y viSoi=—189,0JK 'mol .
i=1

Ainsi A;G° = —489200 + 189.T /J-mol.

Pour T > 1725 K, le nickel est liquide et son oxyde est solide ; la réaction est alors :
(2) 2Ni(¢) + O2(p) = 2 NiO (s)

Cette réaction peut étre vue comme la somme de (1) et de la réaction de solidification du
nickel :

(3)  2Ni(¢) = 2Ni(s).
On en déduit :
AHs = =524 4Kk mol ! et AS;=209,4JK 'mol !,
On en déduit :
AG® = —524,4.10° 4-2094.T /T-mol ™!

dans cette zone de température.

L allure est reportée a la figure page suivante.

4. 11 y a dans les deux cas rupture d’équilibre (en accord avec la variance égale a 1). Si T
augmente il y a évolution dans le sens «<— et si p augmente il a évolution dans le sens —.

5. On trace les droites d’équation y = —13,4.T (dans le cas po, = 0,2 bar) ety = —191,4.T
(dans le cas po, = 10719 bar).
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6. On envisage la réaction :

2 Ni (s)

+ 02(2)

I I

P02=0,2 bar

NiO/Ni

P02=10"19 bar

= 2 NiO (s).

L’ affinité chimique s’écrit of = —A;G° +RT In (1%.02) .
p
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Dans la partie gauche du diagramme (au-dessus de la droite d’ELLINGHAM correspondant
au couple), on trouve y = —191,4T > A;G° avec y = RT In (Poz ) Ainsi &7 > 0, la forme
P’

stable est NiO(s).
De la mé&me fagon, dans la partie droite du diagramme (au-dessous de la droite d’ELLINGHAM

du couple), y = —191,4T < A;G° avec y = RT In ( »° ) Ainsi &7 < 0, la forme stable est
Ni(s).
7.a Pour le couple Ag>,O(s)/Ag(s) :

4Ag(s) + 02(2) = 2Ag,0(s)

AG° = A\H® — TAS° avec :

n
AH® =Y ViAH} = —62,0 kI-mol !
i=1
et:

AS° =Y vise . =—132,6 K 'mol!.

m=

i
Ainsi A;G° = —62.10 + 132,6.7 /J-mol~!. A I’équilibre, avec po, = 0,2 bar :
—62.10% +132,6T = RT In0,2

etdonc T =425 K.
7.a Pour le nickel, a I’équilibre :

RTIn (”Ozeq) — —489200+ 189.T
p

et donc po,eq = 7,9.1077 bar.
8. Les pressions de corrosion sont tres faibles, dés que po, > po,eq il y @ oxydation, ce qui
est le cas avec po, = 0,2 bar (air). Il n’y a pas oxydation du nickel des que :

AG = —489200+ 189.T — RT In (,;02) >0
P°

autrement dit, d&s que po, < 2.107! bar.
9. Revétement par des peintures, passivation (formation de couche d’oxyde protecteur).

7.6 Elaboration du magnésium par réduction de I'oxyde de magnésium

1.a Nous appliquons la loi de KIRCHHOFF sous la forme :

=L VCpim

dA HO
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et nous considérons les grandeurs Cp ;m indépendantes de la température. L'intégration ef-

fectuée entre une température T.¢ et la température quelconque 7 conduit a :

AH(T) = Tret +Zv, o im (T = Tier) -

L’évolution de I’ entropie standard de réaction avec la température est donnée par la relation
dA.S°

dT
conque T condu1t au résultat :

T
ArSO(T) r ref —’—ZV, pzm (“> .
re

Ces expressions permettent d’établir la loi d’évolution de 1’enthalpie libre standard sous la
forme :

= Z i p bm oy intégration menée entre une température T et la température quel-

AG®(T) = AH®(T) —TAS®(T)
T
= AtH® (Tief) — TAS® (Tt +Zvl ®im (T —Trer) TZv, S iml (Tf).
re

1.b Nous choisissons ici T;ef = 298 K et nous étudions la réaction de formation de SiO,. Dans
ce cas :

Z viC p im — ;,m (SiOZ) - C;,m (02) - C;,m (Si)

et AtH°(298K) = A¢H® (Si03).
Application numérique :
Zv, ©im = —406TK ":mol! et ALH*(298 K) = —910.10* J-mol .

Entre 298 Ket 1700 K :
|A:H®(T) — A H°(298 K)| <Zv, Cpim(1700—298).

C’est-a-dire :
|AH®(T) — A:H(298 K)| < 6,5.10* J-mol !

(I"écart relatif constaté entre AH°(T') et AH®(298 K) n’excede pas 1 %).
De facon similaire :

1700
‘ArSO( ) rSO(298K |<ZV, pzml <298)

C’est-a-dire :

|AS°(T) — A:S°(298 K)| < 8,0 J-K~'mol !
(I"écart relatif constaté entre A.S°(T) et A.S°(298 K) n’excéde pas 5 %). 1l apparait donc
légitime d’appliquer 1’approximation d’ ELLINGHAM. Dans ces conditions :

AG(T) = AH°(298) —TA.S°(298)
= —910,7.10° +182,3.T /J-mol .
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2.a Pour déterminer I’enthalpie standard de réaction A.H, et I’entropie standard de réaction
A:S5, nous remarquons que I’équation-bilan :

Si(¢)) + O2(p = SiO; (s)
est la somme des équations-bilans :
Si(s) + 0O2(») = Si0s (s)

et
Si (¢) = Si (s)

La loi de HESS autorise alors 1’écriture :
AH; = AHY — A H® (SH)

et:
ArS; = ArST — AqsS°(Si).

Le calcul de I’entropie standard de fusion du silicium Ag,S°(Si) supposée indépendante de la
température peut étre réalisé en considérant I’équilibre de fusion a la température T = Tfy(Si),
et en exprimant son enthalpie libre de réaction : AgG = AgsG° car nous n’avons que des
corps purs seuls dans leur phase. Il vient alors 0 = AgsH° — TrsAfusS© et par conséquent :

o ApsHC (Si
AgysS (Sl) = f;:(s(l))
us

Application numérique :
AHS = —9503kImol ™! et A5 =—-2056JK 'mol !

Par conséquent :
A:G5 = —950,3.10° +-205,6.7 /J-mol .

Pour déterminer I’enthalpie standard de réaction A.H5 et I’entropie standard de réaction A.S3,
nous remarquons que 1’équation-bilan :

Si()) + O2(g) = SiO; (4)
est la somme des équations-bilans :
Si()) + Ox(® = S0 (s)

et:
SiO; (s) = SiO, (£).

La loi de HESS autorise alors 1’écriture :

AHS = AHS + Agy HO (Si05).
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et:
ASS = ASS + AgsS°(Si07).

Le calcul de I’entropie standard de fusion AgS°(SiO;) supposée indépendante de la tem-
pérature est une nouvelle fois réalisé en considérant 1’équilibre de fusion a la température
T = T;y5(Si0y), et en exprimant son enthalpie libre de réaction : Ag,sG = AgyG°. Alors :

o AsusH® (SiO
o 5102) = 2 i
us

Application numérique : AiH3 = —941,5 kJ-mol~! et AS3 = —201,1 J- K Lmol~!.
Par conséquent :
AGS = —941,5.10° +201,1.7 /J-mol .
2.b
AG® (kJ.mol™!)

300 700 1100 1500 1900 2300 2700
0 -t | | | | | i

T/K

-200

-400 +
Si0; (1)

-600 -+
Si0s (s

Si (s)
-800 -+

-1000 —+

-1200 L

2.c La réalisation de la réaction d’oxydation du silicium en silice est associée a une dimi-
nution de désordre microscopique (disparition d’une phase gazeuse au profit d’'une phase
solide). L’entropie de réaction A.S° est donc négative. Par conséquent la pente de la droite
d’ELLINGHAM, évaluée par —A.S° est positive.

3.a A une température T = 1773 K, la réaction s’écrit :

2MgO(s) + Si(f) = SiO(s) + 2Mg(g) (B).
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3.b L’équation (E) s’exprime en fonction des équations (2) et (6) selon :
(E) = (2) — (6). La loi de HESS assure alors A;G° (E) = A;G5 — A;Gg.
Application numérique : A;G° (E) = 139,5.103 J-mol .

2
3.c La constante d’équilibre s’exprime par K° = <pef> .
p
A 1773 K, appliquons la relation A,G° = —RT InK® afin de calculer K°.
Application numérique : K° =7,8.107° et Deq = 8,8.1073 bar.

(o}

K
3.d L affinité chimique <7 s’exprime par <7 = RT In <Q> avec Q quotient de réaction. Dans

le cas de la réaction étudiée .« = 2RT In Peq . Pour que la réaction se déroule dans le sens

de formation du magnésium gazeux, il convient de maintenir une pression p inférieure a la
valeur de peq.

7.7 Obtention du mercure
1. L’enthalpie libre standard de réaction A,G° est donnée par la relation :
AG® = AH® — TAS°

avec AtH® et A.S° supposées, dans I’approximation d’ELLINGHAM, indépendantes de la tem-
pérature. En conséquence, le coefficient directeur de la droite correspond a 1’opposé de 1’en-
tropie standard de réaction tandis que I’ordonnée a 1’origine correspond a I’enthalpie standard
de réaction. Ces grandeurs se rapportent évidemment a la réaction correspondant a la droite
étudiée.

2. En utilisant le diagramme nous constatons que I’ordonnée a I’origine (enthalpie standard
de réaction) prend une valeur négative (la réaction est exothermique). En conséquence, et
par application de la loi de VAN’T HOFF, une élévation de température a pression constante
provoque une évolution dans le sens de dissociation de I’oxyde de mercure (sens «—).

3. Un changement de coefficient directeur est associé a I’intervention d’un phénomene de
changement d’état (il y alors modification de 1’entropie standard de réaction). Dans I’inter-
valle de température étudié (segment a), la réaction s’écrit :

2Hg(@® + 02(® =  2HgO()  (B).
Nous remarquons que cette équation-bilan est la somme des équations-bilans :
2Hg() + 02(9) = 2HgO(s) (D)

et:
2 Hg (g) = 2Hg ()  (2).

La loi de HESS permet d’écrire :

ASE = ASS +ALSS
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Par ailleurs, nous avons :

AS; = Zv, = 25}, (HgO(s)) — 28y, (Hg(¢)) — Sy, (02(2))

et: o
AvapI"I (Hg)

Tep (Hg)

Ce dernier résultat est obtenu en écrivant la nullité de I’enthalpie libre standard de réac-
tion associée au changement d’état du mercure pour une température égale a sa température
d’ébullition.

Application numérique : A.Sg = —401 J K mol~!.

Le coefficient directeur est donc 401 J-K~!-mol~!. Une mesure du coefficient directeur réa-
lisée sur le graphe conduit au résultat (approximatif) de 390 J-K~'-mol~!, ce qui constitue
une résultat honorable.

ASS = —2

KO
4. L affinité chimique <7 s’exprime par & = RT In (Q) avec Q quotient de réaction.

Dans le cas de la réaction étudiée :
o = —AG° +RTIn (p02> .
p°

Considérons la valeur numérique po, = 0,2 bar. Nous devons comparer le positionnement du
segment de droite d’ELLINGHAM relatif au couple HgO(s)/Hg(¢) a celui de la droite d’équa-

tiony = RT In ( ) qui possede un coefficient directeur négatif. Le tracé de cette derniere
P°

droite sur le diagramme montre qu’elle ne croise pas le segment correspondant au couple
HgO(s)/Hg(¥), elle se situe au-dessus.

Po,

En conséquence nous avons toujours R7 In ( ) > A:G° et par conséquent 1’ affinité chi-

mique reste positive. La réaction a lieu de fagon totale dans le sens de formation de 1’oxyde
de mercure, il n’est pas possible d’obtenir du mercure liquide.

5. On exprime I’affinité chimique de la réaction (1) et nous réitérons le raisonnement de la
question précédente.

KO
L affinité chimique < s’exprime par o = RT In (Q) avec Q quotient de réaction. Dans le

cas de la réaction étudiée :

2
O
o =—AG°+RTn <pHgop3 2)
p ki

Nous devons étudier le signe de 1I’affinité chimique. Pour cela, nous tracons la droite d’équa-

2

. Pag PO . . . -

tiony =RT In ( Hgo 3 2] =—13,4.T. Sur le graphe nous déterminons un point d’intersec-
'S

tion avec le segment a autour de 7 = 750 K. La droite d’équation y = —13,4.T se situe

au-dessous du segment a au-dela de 750 K.
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Ainsi, pour une température supérieure a Ty, = 750 K, I’affinité chimique de la réaction en-
visagée est négative, le sens spontané de réaction est celui correspondant a I’obtention de
mercure gazeux.

6. En utilisant exactement le méme raisonnement qu’a I’occasion de la question 5., nous
déterminons une température 7p, de I’ordre de 2200 K. Il faut donc chauffer & une température
supérieure a 2200 K pour obtenir le zinc. Ceci ne semble pas raisonnable d’un point de vue
économique.

7. Un réducteur sera susceptible de réduire I’oxyde de zinc dés que la droite d’ ELLINGHAM
dans laquelle il intervient se situe au-dessous de la droite d’ELLINGHAM relative au couple
ZnO/Zn. Le graphe montre que le carbone engagé dans le couple CO/C est envisageable pour
T > 2200 K. Le monoxyde de carbone engagé dans le couple CO,/CO est envisageable pour
T > 1550 K. Le zinc est obtenu dans les deux cas a I’état gazeux.

7.8 Elaboration du titane

1. D’expression de 1’enthalpie libre standard de réaction associée au couple TiOy(s) / Ti(s)
est:
AG, = AHS —TAS, = —900+0,18.7 /kJ-mol .

Elle est associée a la réaction :
Ti(s) + 0O2(g) = TiO; (s).
L’expression de I’enthalpie libre standard de réaction associée au couple CO(g)/C(s) est :
AGj = AHy — TAS;, = —200—0,18.7 /kJ-mol .
Elle est associée a la réaction :
2C) + O02(») = 2CO ().
L’allure du diagramme est la suivante :

AG® (kJ.mol'!)

500 1000 1500 2000 2500
l l l l

0 I I I I

T (K)

TiOy/Ti
-500

Cco/C

-1000 +—
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La réaction de réduction du dioxyde de titane s’écrit
2C(s) + TiOz(s) = 2CO(g) + Ti(s).

Cette réaction est favorable si la droite d’ELLINGHAM relative au couple CO/C se trouve
au-dessous de la droite ELLINGHAM relative au couple TiO»/Ti ( ceci signifie que 1’équation-
bilan écrite bénéficie d’une enthalpie libre standard de réaction négative). Ceci est vérifié si
T > 1940 K.

2. A/G] = AHY — TAS] =150-0,10.T /kJ~mol’1. Par ailleurs A;G{ = —RT InK°.

En conséquence si on désire K° > 10, A;G; < —RT'In10 = —20.T.

Alors 150000 — 100.7 < —20.T et donc 1875 < T.

3. AGS = AHS — TAS; = —50—0,28.T /kJ-mol !

La réaction est favorisée dans la mesure ot I’enthalpie standard de réaction prend une valeur
négative (et d’autant plus négative que la température augmente).

4. Le sodium engagé dans le couple NaCl/Na est situé au-dessous du titane engagé dans
le couple TiCly/Ti. De méme le magnésium engagé dans le couple MgCl,/Mg est situé au-
dessous du titane engagé dans le couple TiCl4/Ti. En conséquence les réactions de réduction
du titane sont favorisées :

1 1
2Na + STCl = 2NaCl + S Ti

et | |
Mg + STCl = MgL + ST

7.9 Les oxydes de carbone en pyrométallurgie

1. Un diagramme d’ELLINGHAM est tracé pour un couple Ox/Red (couple oxydant-réduc-
teur en voie seche). L’équation-bilan liant les formes Ox et Red est écrite et le diagramme
figure I’évolution de I’enthalpie libre standard de réaction avec la température. L’ approxi-
mation d’ELLINGHAM suppose une faible variation de 1’enthalpie standard de réaction et de
I’entropie standard de réaction avec la température. Ainsi :

AH®(T) =~ AH(298K) et AS°(T) ~ AS°(298 K).

Ainsi, tant que n’intervient pas un changement d’état, I’évolution A,G°(T) est une droite.
Notons qu’un changement d’état a pour effet de modifier le coefficient directeur de la droite.
2. Les équations-bilans associées aux couples oxydant-réducteur en présence s’écrivent :

2C6) + 0, () - 2CO (g)
Cs + 0x(» = COs (2)
2C0(@) + O0x(g) = 2CO; (g).

Les coefficients directeurs des droites sont respectivement :

a = —AS®=-28,(CO(g)+2S;, (C(s)) + Spn (02(g)) <O
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d = —AS° =-S5 (COxg)) +Sm (C(s)) + Spm (02(g)) = 0
d' = —AS°=-28; (COx(g)) +2S;, (CO(g)) + S5, (O2(g)) > 0

en supposant I’entropie molaire standard d’une phase condensée négligeable et en supposant
égales les entropies molaires standard de chacun des gaz. Ainsi la droite (1) est associée
au couple CO(g)/C(s), la droite (2) est associée au couple CO,(g)/C(s) et la droite (3) est
associée au couple CO,(g)/CO(g).

3. Une droite A;G°(T) associée a un couple Ox/Red découpe le plan en deux zones. Le
domaine situé au-dessus de la droite est le domaine de stabilité de la forme oxydée Ox tandis
que le domaine situé au-dessous de la droite est le domaine de stabilité de la forme réduite
Red. Les domaines de stabilité des différentes especes sont résumés sur la figure ci-apres.

AG® /kJ.mol !
4 mo 400 800 1200 TK

-100 -

-200 —+

-300

-400 |

-500 —

Une incohérence apparait pour une température inférieure a 980 K car le monoxyde de car-
bone se dismute en dioxyde de carbone et en carbone solide selon la réaction :

2C0() = C6) + CO (.

Dans cette zone, il convient de ne considérer que le couple CO,/C. Le diagramme corrigé,
tenant compte de cette modification, est présenté a la figure page suivante.
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AGe /kd.mol 1
G /kl.mo 400 800 1200 TK
i i i

100 -

200 L

-300 |
CO,
c

-500 —

4. Le cuivre est solide dans le domaine de température envisagé. La réaction s’écrit :
2Cu(s) + Oz (g = 2 CuO (s).
L’enthalpie libre standard de réaction s’exprime par : A,G°(T) = A:H® — T A,S° avec :
AH® =~ AH® (298 K) = 2A¢H® (CuO(s))
et:
A:S° ~ A:S° (298 K) = 257, (CuO(s)) — 28, (Cu(s)) — Sy, (02(2)) -
Ainsi :
AG®(T) = —314,640,1864.T /kJ-mol .

L’évolution est représentée a la figure page suivante.
item On calcule la pression de corrosion du métal (pression en dioxygene pour laquelle il y a
équilibre) : la pression de corrosion pglz obéit a I’équation :

eq
AG° = —314,6.10° + 186,4.T = RT In <po2> .
p

Application numérique : pglz = 4,2..10’4? btar. Si po, est sgpérieure a pz)qz (ce qui fe§t le cas
pour I’atmosphere terrestre), I’affinité chimique de la réaction d’oxydation est positive et le
métal est corrodé. par
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AG® /kJ.mol !
G° /kd.mo 400 800 1200 TK
' i i

100 CuO

-200 Cu

-300 -
CO,
C

-500

5. Cette température limite est la température de corrosion. Si on place le point représenta-

tif de I’état du systeme (T,RTln <p02)> = (T,0) si po, = 1 bar, ce point appartient au

(o]
domaine de 1’oxyde de cuivre, ce qui explique la formation de cet oxyde. Si la température
augmente, ce point peut atteindre la zone de stabilité du cuivre solide, ce qui expliquera la
disparition de la couche d’oxyde. Pour que cela soit possible, il faut que la droite d’équa-
tion T = 0 (axe des abscisses) croise la droite d’ELLINGHAM du cuivre dans 1’intervalle de
température étudié, ce qui n’est pas le cas.

6. En utilisant le diagramme, nous prévoyons pour 7' < 980 K :
2CuO(s) + C(s) = 2Cu(s) + COz(g).
Pour T > 980 K,
CuO(s) + C(s) = Cu(s) + CO(g).
Notons que le monoxyde de carbone peut aussi réduire 1’oxyde de cuivre :
CuO(s) + CO(g) = Cu(s) + COz(g).

7. Le monoxyde de carbone formé se dismute en dioxyde de carbone et en carbone solide
selon la réaction :

2CO(g) = CG) + COz(9).
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7.10 Réduction du trioxyde de tungsténe par le dihydrogéne

1.a Dans un diagramme d’ELLINGHAM relatif a un oxydant (ici le dioxygene), toutes les
réactions doivent étre écrites avec le méme nombre steechiométrique pour celui-ci. Un choix
courant est Vo, = —1.

1.b L’approximation d’ELLINGHAM consiste a choisir une représentation affine des enthal-
pies libres standard des réactions d’oxydation.

2.a Dans les conditions standard, pour po, = 1 bar, py, = 1 bar et py,0 = 1 bar, la réduction
par le dihydrogéne d’un couple Ox/Red est possible lorsque Red et H,O ont un domaine
commun dans le plan, soit la disposition représentée a la figure ci-dessous

A T = 1200 K, seule la courbe (4) n’est pas bien placée par rapport a la courbe (5), soit la
réduction du trioxyde de tungstene WO3 en dioxyde de tungstene WO, n’est pas possible
dans les conditions standard.

2.b Pour obtenir les réactions (6) a (9), on soustrait les réactions (1) a (4) a la réaction (5) et

. 1 .
on multiplie par 3 pour avoir vy, = —1 et Vy,0 = 1. Nous obtenons :

I0WOs(s) + Ha(g) = Wi002 () + H0(g)
og =10 ,B(, =1

RTIn(poy ) Ox

Red H,O

-~

H,0

H,
réduction au-dela de cette température

Condition pour avoir réduction d’'un oxyde de tungsténe par le dihydrogéne

2 5
3 W10z (5) Hs (g) = 3 W4011 (s) + HO0(g)

5
057*5 ﬁ7*§
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1 4
3 W4011(s) + Ha(g) = 3 WO, (s) + HxO(g)
1 4
o = 3 s = 3
1 1
5 WO (s) + Hx(g) = 5 W) + HxO(g)
1 1
Oy = 5 Bo = 5

2.c L’expression de I’enthalpie libre standard de réaction des réactions i s’exprime en fonction
de I’enthalpie libre standard de la réaction i — 5 et de I’enthalpie libre standard de la réaction
5):
O 1 o ]
AG =3 (AGE — AGS ).

Applications numériques : Enthalpies libres standard de réaction en kJ-mol~! :
AGg =62,47—177,76.107°.T AG5 = 86,20 —97,69.10.T
AGg=17,28—17,31.10°.T AG = 44,46 —31,55.10 3.

3.a C’est le nombre de parametres intensifs que I’on peut librement choisir sans remettre en
cause la nature et ’existence du systeme thermodynamique. Pour un équilibre de réduction
d’un solide par le dihydrogene transformé en eau gaz, la constante d’équilibre standard (donc
la température) fixe le rapport des pressions partielles et la pression totale est liée aux deux
pressions partielles. La variance est donc égale a deux.

3.b Il n’y a pas de variation de quantité de matiere en phase gazeuse : dans le cas ou la phase
gazeuse est décrite comme un mélange parfait de gaz parfaits, ceci se traduit par I’absence de
I’influence de la pression totale sur la position de I’équilibre.

3.c Appliquons la regle des phases de GIBBS : si les quatre équilibres existent, il y a 4 rela-
tions r, 7 especes chimiques ¢ = 7 et 6 phases ¢ = 6. La variance est donc égale a :

v=(c—r)+2—o=(T—-4)+2-6=—1

ce qui est impossible. Avec 3 équilibres, la variance est nulle : la température et la pression
sont fixées. Avec deux équilibres, la variance est égale a un : le choix de la pression a la
pression standard impose la valeur de la température d’équilibre.

4. Pour chaque équilibre, nous avons :

A O
AG7 = —RT.In(K7). soit : In(Ky) = — rGT.
RT
Application numérique :
3263 4503
log(K7(6)) =4,062 — —— log(K7(7)) =5,103 — ——

T T
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904 2322
log(K7(8)) = 0,903 — T log(K7(9)) = 1,648 — -

La représentation graphique de log(K7 (i)) en fonction de 1/T est indiquée a la figure 11.47.

1,24
1,0
08
06
04 ©6)
02
0,0
02]
-0,4 ] A (8)
06
08
-1,0 ]
2] o (7)
4]
164 v )

T T T T T T T T T T T
0,0009 0,0010 0,0011 0,0012 0,0013 0,0014

1/T

(1)

o
T

log K

Logarithme décimal des constantes de réactions en fonction de I'inverse de la température pour la
réduction des oxydes de tungsténe par le dihydrogéne

5. L’équilibre entre les oxydes WOs3(s) et W19Oa9(s) est I’équilibre (6). L affinité chimique
de cet équilibre est donnée par la relation :

o ==Y Vitly ==Y vif —RT InI1 = RT In(K7) — RT InII

&/ = RT In (KT> .
I1

Si Il > K7, I’affinité chimique est négative, 1’équilibre chimique entre les especes WO3(s) et
Wi10029(s) n’existe pas, le systeme est totalement déplacé vers la gauche et seul I’oxydant du
couple existe

et donc :

6. De fagon comparable a ce qui a été fait en cours sur les diagrammes d’ELLINGHAM,
il est possible d’étendre la signification du diagramme tracé a la question 4. en modifiant
la grandeur portée en ordonnée : on remplace la constante d’équilibre par le quotient de
réaction II. Dans ce cas, le choix de la température et du quotient de réaction se traduit
par la disparition de 1’équilibre entre oxydant et réducteur du couple : le seul solide présent
pour un point représentatif situé au-dessus de la droite d’équilibre est 1’oxydant du couple
et le réducteur pour un point situé au-dessous de la droite d’équilibre. Si on recherche une
partition du plan, c’est-a-dire a attribuer a un point du plan un oxyde stable, la démarche
précédente aboutit & une contradiction.

Considérons les droites (7) et (8). La partition conduit a la situation représentée figure ci-
dessous :
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température frontiere

®)

incohérence

W40q; @)
Dismutation de I'oxyde de tungsténe W,4O,; au-dela d’'une température frontiére

Au-dela de 1a température frontiere T, qui correspond au croisement des deux droites, I’oxyde
W401; se dismute en WO, et en W 9059 selon la réaction :

3 W40q; (s) = 2WO2 (s) + WOy (s).

La figure est alors modifiée (voir figure ci-dessous) : les droites (7) et (8) disparaissent et
sont remplacées, au-dela de la température frontiere, par une droite de coefficient directeur
intermédiaire entre celui de la droite (7) et celui de la droite (8), séparant le domaine de
I'oxyde W(9Op9 de celui de 'oxyde WO;. La température frontiere 77 est définie comme
celle de I’intersection des droites (7) et (8), soit :

T; =857 K.

1,2
1,0
0,8
06
04
02
0,0
_012_-
-0,4—.
06
_oyg_.
1,0
_112_-
_1y4_.
16

log(K’ ,1 @)

T T T T T T T T T T T 1
0,0009 00010 00011 00012 00013  0,0014
1/T /K

Partition du plan (7,log(IT)) définissant les domaines de stabilité des oxydes

7. Pour étudier la nature des oxydes successivement observés lors de la réduction du trioxyde
de tungstene(VI) WO3 a T = 750 K, on place sur la figure la verticale correspondante. Le
rapport des pressions partielles évolue par paliers : lorsque deux solides coexistent, le rapport
de la pression partielle en eau a la pression partielle en dihydrogene est fixé. Quand 1’équilibre
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chimique n’existe pas, un seul solide est présent dans le réacteur et le rapport décroit lors de
PH,0

PH,

I’introduction du réactif dihydrogeéne. La variation qualitative du rapport

est indiquée

figure ci-dessous :

PH20
PH2

WO3 /W09

W10029/ WO,

WO,/ W

n(H2)
Evolution du rapport de la pression partielle d’eau a la pression partielle de diydrogéne en fonction de la

quantité de dihydrogéne introduit lors de la réduction du trioxyde de tungstéene (VI) a la température
T =750K

7.11 Etude thermodynamique de la métallurgie du silicium

1. Utilisation du diagramme d’ELLINGHAM

1.a L’approximation d’ELLINGHAM consiste a utiliser une expression affine de 1’enthalpie
libre standard de réaction.

1.b La réduction de la silice par le carbone solide est possible au-dela du croisement des
courbes des deux couples SiO,/Si et CO/C, soit pour des températures supérieures a 1750 K
(point A sur le schéma).

1.c Pour le couple silice/silicium, la réaction d’oxydation s’écrit :

Si + Ox(g =  SiOs(s).

La variation de quantité de maticre en phase gazeuse diminue : Avy = —1. Comme I’ordre
croit lorsque la réaction a lieu, I’entropie standard de réaction est négative et la pente positive.
Pour le couple monoxyde de carbone/carbone, la réaction d’oxydation s’écrit :

2C(gr) + 0O2(9) = 2CO(»)-

La variation de quantité¢ de maticre en phase gazeuse augmente : AV, = +1. Comme I’ordre
diminue lorsque la réaction a lieu, I’entropie standard de réaction est positive et la pente néga-
tive. Pour le segment (1), I’entropie standard de réaction s’exprime en fonction des entropies
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molaires des participants :
ArSY = 8§5,(Si0x(5)) — S (Si(s)) — S5 (0a(2))-
De fagon comparable, pour le segment (2) :
Ay = S5 (Si02(5)) = Sin (Si(€)) — 51y (02(9)).-
Comme le liquide est moins ordonné que le solide :
Sm(Si(6)) > $5,(Si(s))

et donc la pente qui est égale a ’opposé de 1’entropie standard de réaction croit lors de
la fusion du réducteur (ici du silicium). Ceci explique 1’augmentation de la pente en A qui
correspond a la fusion du silicium. La variation de pente en A s’écrit :

pP2—p1= Sr(; (Sl(f)) - S?n (SI(S)) = AfusSO = —
Ce qui permet d’estimer 1’enthalpie de fusion du silicium :
ArusH® = 30 x 1683 = 50,5 kJ-mol !

1.d Dans le domaine de température ou est conduite la réaction de réduction de la silice par
le carbone graphite, le silicium obtenu est liquide et donc la réaction de réduction s’écrit :

SiO2 (s) + 2C(gr) = Si(¢) + 2CO(g) (réaction (4)).
L’enthalpie libre standard de cette réaction s’exprime en fonction de A;G; et de A;GS5 :
AGy = AG; — AGS
numériquement :
AG§ = 686 —0,392.T /kJ-mol ™'

Lorsque la dépendance de I’enthalpie standard de réaction est une fonction affine (et seule-
ment dans ce cas), il est facile, par identification au terme constant, d’obtenir 1’enthalpie
standard de réaction :

AH; = 686 kJ-mol !
valeur positive qui montre que la réaction est bien endothermique.
2. Limitation de la quantité de carbone

2.a A partir des coordonnées des points des différentes droites, il est aisé de calculer la pente
des différentes droites :

S ~10,8+13,9)
SiOysi: p = (Z108+13.9)
e Si0,/Si: py (—4,918)

S —6,9+10,8) 4
SI0ySIC: p = SO0F108) o, 4
R () T3
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s —10,8+14)

SiC/Si: ph = (’7 =2.

*R T Th956,5)

Lorsqu’un équilibre existe a température fixée, la constante d’équilibre standard impose une
relation entre pressions partielles de monoxyde de carbone et de dioxyde de carbone selon :

(Pco,) ¥e0,

(Pco)Veo

soit, en prenant le logarithme décimal de cette relation :

K7 =

_ 1 oy, Yco
lOg(pCOz) = Elog(KT) + v

2 CO;

log(pco)-

La pente indique le rapport des nombres stoechiométriques des réactions ; nous proposons
donc les équations suivantes pour les équilibres chimiques mis en jeu ici :

o SiOy/Si : Si0, + 2CO (g) = Si(s) + 2CO;(g)
e SiO,/SiC : SiO, + 4CO() = SiC  + 3CO0; (g)
o SiC/Si : SiC  + 2CO(g) = Si(s) + 2CO0;(g)

2.b Au point triple sont fixées les deux pressions partielles, donc la pression totale et la
température : la variance est nulle.

2.c D’apres la relation établie a la fin de la question 2.a la détermination numérique de I’équa-
tion de la droite représentant 1’équilibre entre la silice et le silicium permet d’obtenir la valeur
numérique de la constante a la température d’étude (T = 1500 K). La pente est 1 et la droite
passe par le point triple. Nous obtenons :

log(Pco,) = —5,9 +1og(Pco)

et donc : |
—5,9= E.log(K;)

soit :

2
pPco

2.d S’il y a un exces de carbone, le silicium obtenu apres réduction de la silice par le carbone
peut réagir avec le carbone pour conduire au carbure de silicium.

Corrigés des exercices du chapitre 8

8.1 Etude d’une réaction d’oxydoréduction en solution
1. La réaction thermodynamiquement favorisée s’écrit :
2Ft 4+ Sn*t = 2Fe?t 4+ Sn*t

En effet I’oxydant le plus fort (Fe3*) réagit sur le réducteur le plus fort (Sn>*).
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2. Laffinité chimique standard .o7° est donnée par la relation :

o __ o o
" =nF (E'Fe?*/FezJr ESn4+/Sn2+)

avec n = 2 (nombre d’électrons transféré a 1’occasion de la réaction) et F' constante de FA-
RADAY (prise égale 2 96500 C-mol~").

Application numérique : o/° = 123,5 kJ-mol~!. Cette valeur positive indique que 1’équilibre
est largement en faveur des produits de la réaction. La constante d’équilibre K° obéit a la
relation —.o/° = —RT InK® et donc :

o

InK° = .
RT

Application numérique : 2298 K, InK° = 49,9 et donc K° = 4,6.10%!.
3. L’entropie standard de réaction A.S° est calculée en utilisant la relation :
A:G° = A{H® — T A.S° et par conséquent :

_ AH°—AG®  AHO A+ P

AS°
T T

L’enthalpie standard de réaction A,H° est calculée par utilisation de la loi de HESS :
AH® = 2A¢H® (Fe® ™) + AeH® (Sn*T) —2AeH° (Fe*™) — A¢H® (Sn* ).

Application numérique a 298 K :

AH® = —41,9kJ-mol ! et A;S° =274 J-K~'-mol~!.

4. Réalisons un tableau d’avancement volumique en supposant la réaction totale (ce qui est
Iégitime compte tenu de la valeur numérique de la constante d’équilibre).

2 Fe3t + Sn?*t =  2Fe*t + Sn*t
ElI 0,2mol-L~! 0,2 mol-L™! 0,1 mol-L! 0,1 mol-L~!
EF ¢ 0,1 mol-L~! 0,3 mol-L~! 0,2 mol-L~!

La valeur de ¢, tres proche de zéro, peut étre obtenue numériquement par utilisation de la
constante d’équilibre :
0,32.0,2

K° =4,6.10%' =
’ €2.0,1

et donc € ~ 6,3.107 12 mol-L 1.

8.2 Calculs de potentiels standard d’oxydoréduction

1. Ecrivons chacune des demi-équations d’oxydoréduction en définissant 1’enthalpie libre
standard A;G°* correspondante.

(1) VO; + 2HT + e = VvO**  + H,0.
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Cette demi-équation est associée a A,G}* = —FE° (VO3 / VO“).
(2) VO** + 2H" + e = V' + HO.
Cette demi-équation est associée a A;G5* = —FE° (VO2+ / V3+).
(3) VO + 4HT + 2e = V¥ 4+ 2H0.

Cette demi-équation est associée a A,G3* = —2FE° (VO3 /V3T).
L’équation (3) s’écrit comme une combinaison linéaire des équations (1) et (2) :
(3) =1/2((1)+(2)). Laloi de HESS assure A;G5* = 0,5 (A;G}* + A;G5") et donc :

E° (VO§ /V¥) = = (E° (VO3 /VO*") + E° (VO*' /V3T))

N —

2. La encore, écrivons chacune des demi-équations d’oxydoréduction en définissant I’enthal-
pie libre standard (A;G°* ou A;G°) correspondante.

(1) Et 4+ e = Fe?*
Cette demi-équation est associée a A;G;* = —FE° (Fe¥" /Fe’ ™).
2) FeT o+ ¥v = [Fer]”
Cette équation est associée & A,G5 = —RT In 'B[FeY]Z*'
(3)  FT o+ vt = [FeY]™
Cette équation est associée a A;G5 = —RT In ﬁ[FeY]"
4)  [FeY]” + e = [Fer]”

Cette demi-équation est associée a A;Gy* = —FE° ([FeY]f / [FeY]Zf).

La demi-équation (4) s’écrit en fonction des équations i (i variant de 1 a 3) selon (4) = (1) +
(2) — (3). Laloi de HESS assure alors A,Gy" = A;G}* 4+ A:G5* — A;G5* et par conséquent :

£ ([Fey]” /[Fe P ) = E° (Re¥* /Re*) + *Cin (lig[;yy]: ) '

Application numérique : E° ([Feyr / [Fey]zf) —0,77-0,06% 11,3 =0,09 V.

La forme oxydée du couple (fer de nombre d’oxydation +III est moins oxydante en milieu
EDTA tandis que la forme réduite du couple (fer de nombre d’oxydation +II) est plus réduc-
trice en milieu EDTA.
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3. Envisageons la réaction d’oxydation du zinc par les ions H* :
Zn(s) + 2H" = Zn*t 4+ Hy(g).

L’ affinité chimique standard de cette réaction s’écrit :

A" =2F ( ;I*/Hz _E;n2+/2n) = _ZFE;n2+/Zn'
Par ailleurs &/° = —A,G° = TA.S° — AH®. Ainsi :
o 1 (o] [o]
Epo = 5 (AH® —TAS?).

L’enthalpie standard de réaction est calculée par :
AH® = AH® (Z0*T) + A¢HC (Ho) — 2A¢H° (H) — AtH® (Zn)
et I’entropie standard de réaction est donnée par :
A:S° = 3, (Zn*") + Sp, (Ha) — 285, (H) — Sp, (Zn).

Application numérique : AtH° = —153,9 kJ-mol™', A.S° = —23,1J- K !-mol ! et E;anr/Zn =
—0,76 V.

8.3 Diagramme potentiel-pH du chrome

1. Plus le potentiel augmente, plus les especes oxydées sont rencontrées. Plus le pH aug-
mente, plus les especes basiques sont éventuellement rencontrées. L’état d’oxydation est ca-
ractérisé par le nombre d’oxydation (du chrome) indiqué ci-apres entre parentheses : Cr(0),
Cr2* (+11), Cr¥* (+110), Cr, 03 (+11I), CrO3 ™~ (+VI) et Cr,03~ (+ VD).

Le diagramme potentiel-pH du chrome est représenté ci-dessous :

2. Les especes stables sont celles dont le domaine de stabilité possede une zone commune
avec celui de I’eau. Le domaine de stabilité de I’eau est délimité dans les conditions de I’exer-
cice par les droites d’équation E = 1,23 —0,06pH et E = 0,00 — 0,06pH (voir figure ci-
dessus). Ainsi, Cr*T, Cr,0s, CrOff et Crgogf se révelent stables tandis que Cr et Cr*t sont
instables.

3. Couple CrOﬁ*/Cr203 : la demi-équation d’oxydoréduction s’écrit :
Cr0; + 5H,0 = 2C0] + 10H" + 6e

Le potentiel d’oxydoréduction prend a 25 °C la forme :

0 0,06 2-12,10
E=Ej o o, + —g—10g ([CrOI]"n")

o 0,06 212
:ECroﬁ‘/Cr203+ 5 log [CrO4 ] —0,1pH.

Le coefficient directeur vaut —0,1 V.
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E/V

05+
Cr2+

-1,0 + \“\-._‘\ H,0
i,

1,5 +

Figure 11.48 — Diagramme E— pH complété pour le chrome

491

4. Le potentiel standard relatif au couple NO5 /HNO; est calculé a partir du potentiel standard

relatif au couple NO3/NO; . Nous associons a la demi-équation :

(1)  H,O0 + HNO = NO; + 3H" + 2e
I’enthalpie libre standard de réaction A;G{* = 2F E;O; /HNO,"
Nous associons a la réaction :
(2)  H, 0O + NOj = NO; + 2H" + 2e°
I’enthalpie libre standard de réaction A,G5* = 2F E;O; NO;-
La réaction acido-basique s’écrit :
(3) HNO, + H,0 = NO;, + H;0™.

L’enthalpie libre standard vérifie A,G5 = —RT InK,.

Une relation existe entre les équations-bilans : (1) = (2) + (3). La loi de HESS assure que
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AGT* = AGY" +A;G5 et donc :

o o RT
Exo;mno, = Exoymo; — 55 InKa-
Application numérique : E;O; /HNO, = 0,95 V.

De la méme facon, nous associons & la réaction :
(1)  H" 4+ HNO, + e = NO + H0

I’enthalpie ?ibre standard .de réaction A,G{* = —F EEINOZ INO-
Nous associons a la réaction :

(2) 2H" + NO, + e = NO + H,0
I’enthalpie libre standard de réaction A,G5* = —F Elflo; NO®
La réaction acido-basique s’écrit :
(3) HNO, + H,0 = NO;, + H;0".

L’enthalpie libre standard vérifie A;G; = —RT InKjy.
Une relation existe entre les équations-bilans : (1) = (2) + (3). La loi de HESS assure que
AGT* = AG5* +A(G3 et donc :

o (o] T
Exno,mNo = Exo; o T InKa-

Application numérique : EI‘_}N02 ~no = 0,98 V.
5. L’affinité chimique standard est donnée par :

o __ o o
" =nF (EHNOz/NO ENO;/HNOZ)'

8.4 Diagramme E-pH du zirconium

1. Considérons une solution acide contenant I’ion Zr**+ dont le pH augmente par ajout d’une
solution contenant des ions HO™. Déterminons les limites d’existence du solide ZrO,.
A la limite (acide) d’apparition du solide :

h4

Ky = 10°512 —
! [z K2

et donc 4 = 1,9.1072mol-L~! et pH = 1,72. Lors de I’ajout d’un excés d’ions HO™, on
provoque la redissolution du solide formé selon 1’équation de constante d’équilibre K.
A 1a limite basique de disparition du solide :

[HZrO3 ] h

Ky =108 =
K.

En prenant [HZrO3 | = 10~°mol-L™", il vient & = 1,6.10""* mol-L~" et pH = 12,80. Le
diagramme d’existence est présenté a la figure suivante.
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Zr** majoritaire ZrO, existe HZrO3~ majoritaire
| |

solution limpide 1' 70 1'2 go Solution limpide

2. Pour un pH inférieur 4 1,72 nous considérons le couple Zr*+/Zr dont la demi-équation
d’oxydoréduction prend la forme :

it 4+ de = Zr (s).
Le potentiel d’oxydoréduction s’écrit :

E=E° (Zr4+/Zr) + % log [Zr4+] =—1,53V.

Pour un pH compris entre 1,72 et 12,80 nous considérons le couple ZrO,/Zr dont la demi-
équation d’oxydoréduction prend la forme :

7Zt0> (s) + 4HY + 4de = Zr(s) + 2H,0.

Le potentiel d’oxydoréduction s’écrit :
o 07 06 4 o
E = E° (ZrOy/Zr) + Tlogh = E° (ZrOy/Zr) —0,06pH/ V.

La constante E° (ZrO,/Zr) peut étre déterminée par continuité du potentiel lorsque pH =
1,72 mais sa valeur importe peu : dans un but de tracé du diagramme E-pH seule importe
la valeur du coefficient directeur. Pour un pH supérieur a 12,80 nous considérons le couple
HZrO5 /Zr dont la demi-équation d’oxydoréduction prend la forme :

HZrO; + S5HY + 4e = Zr(s) + 3H,0.
Le potentiel d’oxydoréduction s’écrit :
0,06

E° (HZ1O3 /Zr) + == log (1 [HZt05 ] )

0,06
5 log [HZrO5 ] —0,075pH / V.

E

E° (HZrO5 /Zr) +

0,06
La constante E° (HZrO; / Zr) + = 7 log [HZrO; ] peut étre déterminée par continuité du

potentiel en pH = 12,80 mais la encore sa valeur importe peu : dans un but de tracé du
diagramme E-pH seule importe la valeur du coefficient directeur.

3. Le résultat obtenu est présenté a la figure suivante. Les droites pointillées représentent le
diagramme potentiel-pH de I’eau.
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E/N

1,0 |
0,5

-0,57
1,04
1,5
2,04

Le zirconium ne possede pas de domaine commun de stabilité avec 1’eau : 1’eau attaque donc
le zirconium (Zr est oxydé en Zr**, ZrO, ou HZrO3 suivant le pH tandis que I’eau est réduite
en dihydrogene).

Cette conclusion est un résultat thermodynamique, elle ne tient pas compte des aspects ci-
nétiques de la corrosion. Lorsque le zirconium est oxydé en solide ZrO,, il est possible que
I’attaque soit treés lente, la couche de solide ZrO; pouvant étre protectrice (passivation). Seule
I’expérience fournira alors le résultat.

8.5 Magnésium en solution aqueuse

1. La corrosion d’un métal correspond a sa dégradation par réaction d’oxydoréduction (oxy-
dation conduisant a une espece soluble).

L’immunité d’un métal correspond a I’absence d’attaque (la forme stable est le métal lui-
méme).

La passivation du métal est 1’attaque superficielle du métal (oxydation) conduisant a une
forme solide susceptible de protéger le métal du milieu corrosif extérieur.

La zone Mg(s) correspond au domaine d’immunité, la zone Mg”* correspond au domaine de
corrosion et la zone Mg(OH),(s) correspond au domaine de passivation.

2. La droite frontiére entre les domaines Mg(s) et Mg>* s’écrit :

0,06 5 0,06
E=E° (Mg*"/Mg(s)) + =5~ log [Mg**] = E° (Mg** /Mg(s)) + =~ log (cu) -

Application numérique : E° (Mg*™ /Mg(s)) = —2,42—0,03log (10%) = —2,36 V.
3. La droite frontiere entre les domaines Mg>* et Mg(OH);(s) correspond a I’apparition de
I’hydroxyde solide :

Ky = [Mg>*] [HO]* = ¢y x 0.

10714\ 2
Application numérique : K = 1072 x <1095> =10~
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Corrigés des problemes du chapitre 8

8.6 Diagramme potentiel-pH simplifié du plomb

1. Le nombre d’oxydation du plomb dans 1’espece Pb3O4 est de 8/3. Cette espéce est en
fait I’association de deux entités de PbO (NO = +II) et d’une entité de PbO, (NO = +1V).
Le tableau de répartition des especes est rempli du bas vers le haut en nombre d’oxydation
croissant, et en placant les oxydes basiques a droite (pH élevés). Le diagramme est présenté
figure ci-dessous :

E/V
1,45 +

1,00+

0,50

0,00

Diagramme potentiel-pH simplifié du plomb pour une concentration de tracé de ¢t = 1,0 mol-L™!
2. La demi-équation d’oxydoréduction faisant intervenir les especes Pb>* et PbO, est :
PbO,(s) + 4H"(aq) + 2¢- = Pb*T(aq) + 2H,0.
Le potentiel de NERNST de ce couple est :

4
E= e eo0n o2+ OGN g (s ).

Sur la frontiére, la concentration de 1’espece dissoute Pb>* est de et = 1,0 mol-L~!. Pour un
pH de 0, soit [] = 1,0 mol-L ™! le diagramme fournit un potentiel de 1,45 V, et par consé-
quent :

E°(PbO,/Pb*") = 1,45 V.

L’équation numérique de la frontiere est donc :

(E°/V)=1,45—-0,12pH.



496 CORRIGES DES EXERCICES ET PROBLEMES DU CHAPITRE 8

3. Les demi-équation d’oxydo réduction des couples de I’eau sont :
2H' (aq) + 2¢° = Hy (9
0,(g) + 4HT(aq) + 4de = 2 H,0 (¥)

dont les potentiels de NERNST sont :

2 o
EH:EO(H+/H2)+Mlog<(@> P )

2F p(Hz)
4
Eo = E°(0,/H,0) + %log (([Ch]> pfﬂ)

En remplagant la pression des gaz par la pression de tracé pt = 1,0 bar on établit les équations

numériques :
(Eq/V) = —0,06pH

(Eo/V) =1,23—-0,06pH
et la superposition de ces droites est reportée ci-dessous.

E/V
1,45 4

1,00+

0,50

0,00

Diagramme potentiel-pH simplifié¢ du plomb pour une concentration de tracé de ¢ = 1,0 mol-L~! et de
I'eau pour une pression de tracé de pr = 1,0 bar

4. Le diagramme montre que le plomb est instable dans 1’eau pour un pH inférieur a celui
du point de croisement de la droite Ey et de ’horizontale frontiere entre les especes Pb et
Pb’*. L’équation de cette droite est donnée par le potentiel de NERNST du couple Pb>*/Pb,
de demi-équation :
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Pb** (aqg) + 2e~ = Pb(s)

[Pb*]

E = E°(Pb*" /Pb) +0,03log ——.
-

Pour [Pb?*] = cr, on a E = E°(Pb>* /Pb) = —0,13 V. Le point d’intersection avec la droite
(Eg/V) = —0,06 pH est a pH = 2,2. Ainsi,
— pour pH < 2,2 le plomb est instable et réagit avec les protons de 1’eau suivant la réaction :
Pb(s) + 2H"(ag = Pb* (g + Hr (g

— pour pH > 2,2 le plomb est stable en solution aqueuse.
5. Le plomb et le dioxyde de plomb ont des domaines de stabilité disjoints et réagissent pour
former, en milieu acide, des ions Pb2* suivant la réaction d’équation-bilan :

Pb(s) + PbOr(s) + 4H"(aq) = 2Pb>F(aq) + 2H,0 (V).
Il y a transformation du plomb de nombres d’oxydation 0 et (+1V) en plomb de nombre
d’oxydation intermédiaire (+II). C’est donc une réaction de médiamutation.

6. Un accumulateur au plomb fonctionne effectivement en milieu acide, et la réaction du
plomb sur les protons est un facteur de décharge de 1’accumulateur. La réaction doit a priori
étre lente vu que 1’accumulateur au plomb est un systeme qui fonctionne. La réaction entre le
plomb et le dioxyde de plomb est une réaction entre deux solides, et par conséquent a priori
tres limitée cinétiquement par la diffusion.

8.7 Etude du titane en solution aqueuse
1. Courbe a : couple HoO/Ha(g) :
2HY 4+ 2e = H; (g).
Courbe b : couple O,(g)/H,0 :
O,(g) + 4HY + 4e = 2 H,0.

2. Plus on monte dans le diagramme, plus les especes sont oxydées, plus on va vers la droite
plus on rencontre des especes basiques. On détermine le nombre d’oxydation du titane dans
les différentes especes.

Ti%* SN | SR © I TiO*F NS AV
HTiO5 41V Ti : 0 ; Ti(OH), : +II;
Ti(OH); : +I0 ; TiOOH), : +IV.
Entre TIO(OH); et HTiO5, I’espece la plus acide est TiO(OH); :
TiO(OH), = HTiO; + H.
Il n’y alors aucune difficulté pour attribuer les domaines :
domaine I . Ti; domaine 11 . Titt:
domaine III : Ti(OH),; domaine IV . Tt
domaine V : Ti(OH)s; domaine VI : TiO**:

domaine VI : TiO(OH),; domaine VIII  : HTiO;.
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Domaine VII : TiO(OH); est un hydroxyde amphotere.
3. On choisit la frontiere entre les domaines I et I : E=—1,81 V. Or:

E = E° (Ti**/Ti) +0,03logc.
Ainsi ¢ = 107% mol-L~!.
4. ’apparition de Ti(OH),(s) :
Ko=c[HO]> et pH =85,

Ainsi Ky = 10717,
Frontiere domaine I/domaine III :

Ti(OH), (s) + 2H" 4+ 2e = Tis) + 2H,0

E = E° (Ti(OH),/Ti) 4 0,031log h> = Cte —0,06pH /V.
Frontiere domaine I1I/domaine V :

Ti(OH); (s) + H" + e = Ti(OH), (s) + H,0

E = E° (Ti(OH)3 /Ti(OH),) +0,0610ogh = Cte — 0,06pH / V.
Les deux droites sont paralleles (méme coefficient directeur).
5. Au point C, il y a apparition de Ti(OH)3(s) :

K =10"% =¢[HO |’

qui permet un calcul de [HO™ | et donc du pH.
Application numérique : pH = 2,7.
Pour obtenir 1’ordonnée du point C, nous indiquons que C appartient a la frontiere entre les
domaines [T et IV :
E=E° (TP /Ti*") = —0,37 V.

Le point C a pour coordonnées (2,7 ; —0,37).
Au point E, il y a apparition de TiO(OH),(s) :
K,=10" =c[HO ]’

qui permet un calcul de [HO™ | et donc du pH.

Application numérique : pH = 2,5.

Pour obtenir 1’ordonnée du point E, nous indiquons que E appartient a la frontiere entre les
domaines IV et VI :

TiO** + 2HY 4+ e~ = T + H0

et E=E° (TiO*" /Ti*") —0,12pH / V.
Application numérique : E = —0,2 V. Le point E a pour coordonnées (2,5 ; —0,20).
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6. Immunité : domaine 1. Corrosion : domaines II, IV, VI et VIII. Passivation : domaines III,
Vet VIL

7. Il n’existe pas de domaine commun de stabilité de Ti(s) et de I’eau. Ainsi le titane solide
est instable, il réagit avec I’eau en s’oxydant. Les especes stables ont une zone commune de
stabilité avec I’eau, il s’agit de Ti** (en milieu acide), TIO**, TIO(OH)x(s) et HTiO5 . Notons
que lorsque le titane est oxydé en solide (TiO(OH), par exemple), il peut éventuellement étre
protégé d’une poursuite de 1’oxydation (passivation). L’expérience montre la qualité de cette
éventuelle protection.

8.8 Hydrométallurgie du cuivre

1. Le dioxygene joue le role d’oxydant, tandis que I’ammoniac est un complexant (ligand)
du cation Cu?*.

2. Comme E° (Cu"/Cu(s)) > E° (Cu®*/Cu™), le cuivre(I) est instable car la réaction de dis-
mutation :
Cut + Cu" = Cu’¥ + Cu (s)

possede une constante d’équilibre K° supérieure a 1 :

g 052-0,16
82 T 700

Les potentiels standard E° (Cu™/Cu(s)), E° (Cu**/Cu™) et E° (Cu*"/Cu(s)) ne sont pas in-
dépendants. Afin d’établir la relation permettant de calculer I’un des potentiels standard a
partir des deux autres, nous devons écrire chacune des demi-équations d’oxydoréduction et
associer une enthalpie libre standard de réaction A;G7*. Nous avons donc :

c*t + e = Cuf AG}* = —FE° (Cu®"/Cu™)

Cu™ + e~ = Cu (s) AG5* = —FE° (Cu™/Cu(s))
dont la somme fournit :

Cu’t + 2e = Cu (s) AG3* = —2FE° (Cu**/Cu(s))
Cette relation est traduite en enthalpie libre standard de réaction par :
—2FE° (Cu*"/Cu(s)) = —FE° (Cu>*/Cu™) — FE® (Cu™/Cu(s))
et donc :
E° (Cu**/Cu(s)) = % (E° (Cu**/Cu™) + E° (Cu™/Cu(s))) .

Application numérique : E° (Cu”/Cu(s)) =0,34 V.
3. Les constantes successives s’expriment a partir des constantes globales par les relations
suivantes (utilisant les notations du texte, pas toujours heureuses) :

1 Kap-1

Ko =— et K, 1,=
) Kdl p—Lp Kd,p

pour p > 1.
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Applications numériques : Ko = 0% K, 2= 1039 K>3 = 1029 et K34 = 10>, Le dia-
gramme de prédominance est gradué en pNHs. Pour un couple de complexes successifs

{Cu (NHg)p} ay [Cu (NH3),_, o

[Cu (NH3),,_1} 7

[Cu (NH;3) p} 2+

pNH; =log (K,—1,) +log

2+ 2+
Ainsi, si pNH3 > log (K),—1 ), alors {Cu (NH3)p7]} > [Cu (NH3)p} , et réciproquement

2+ 2+
si pNH; < log (K,_1.,), alors [Cu(NH_g),H} < [Cu (NHg)p}

[Cu(NH3)4]** [Cu(NH;),]* Ccu?t
2,1 2,9 3,5 4,1

| | | I
[Cu(NH3);]** [Cu(NH3)]**

pNH3

4. La demi-équation d’oxydoréduction du couple [Cu(NH3)4)>*/[Cu(NH3),]* est :

[CuNH3),*t 4+ e = [Cu(NH3),]" + 2NH; (E))
AGS = —FE:.

Par ailleurs :

Cu’t + 2NH; + e

[CuNH3),]"  (E2)

AGY = —FE¢
[CulNH3),*T = Cu®t + 4NH;  (Es3)
ArGg = _RTandA

L’équation (E3) s’écrit comme une combinaison linéaire de deux autres équations : (E3) =
(E1) — (E»). Cette combinaison linéaire conduit a la relation :

E; = Eg + (XlOngA.

Application numérique : Es = 0,064 V.

5. Le cuivre(I) existe majoritairement sous forme complexée, et pour le cuivre(I) les especes
autres que [Cu(NH;3)4]>" sont minoritaires sauf pour une zone étroite de pNHj.

6. Plus le potentiel augmente, plus on rencontre des especes oxydées, plus pNH3 diminue (ce
qui correspond a des concentrations croissantes en ammoniac NH3), plus on rencontre des
complexes contenant un nombre croissant de molécules d’ammoniac.

7. Frontiére (1) : couple [Cu(NH3),|*/Cu(s)

Cu(s) + 2NH; = [Cu(NH3),]" + e
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EIN
0’6 T 2+
[Cu(NH;),2* v
04 T
0,2 T Cu
pNH;
0 2 4 6 8
02 1+
dont le potentiel frontiere prend la forme :
NH;),|*
E =Ej+alog M =C+0,12pNH;.
[NH3]
Le coefficient directeur vaut 0,12 V.
Frontiere (2) : couple [Cu(NH3)4]>T/[Cu(NH;3),]*
[CuNH;),]*  + 2NH3; =  [CulNH3), "' + e

dont le potentiel frontiere prend la forme :

[[Cu(NH;)4]*"]
[Cu(NH;),]* [NH3]?

E—Eg-i-oalog( ) = E5 +0,12pNH;.

Le coefficient directeur vaut 0,12 V.
Frontiére (3) : couple Cu?*/[Cu(NH3),]*

[Cu(NH3),]* = Cu*™ 4+ 2NH3; + e
dont le potentiel frontiere prend la forme :

[Cu®*] [NH;)?

E = E6 + Oclog <[Cu(NH3)2]+

) = E¢ —0,12pNH;.
Le coefficient directeur vaut 0,12 V.
8. Le potentiel relatif au couple O,/H,O s’exprime par :

E =E°(0,/H,0) — apH.

Application numérique : E = 0,57 V. Comme cette valeur est supérieure a la frontiere (2) a
pNH3 = 0, le cuivre se trouve sous forme de complexe [Cu(NH3)4]2+.



502 CORRIGES DES EXERCICES ET PROBLEMES DU CHAPITRE 9

Corrigés des exercices du chapitre 9

9.1 Raffinage électrolytique du cuivre
1. La réaction qui a lieu s’écrit :
Cu(s) + 2Ag" = Cu’™ + 2Ag(s)
et la constante d’équilibre est telle que :
AG® = —RTInK = —2F (E° (Ag" /Ag(s)) — E° (Cu*" /Cu(s))).

A 298 K :

logK = E° (Ag"/Ag(s)) —E° (Cu*" /Cu(s))).

2

0,06 (£
Application numérique : K = 2,2.10'> (réaction trés favorable d’un point de vue thermody-
namique).

2. On recherche un potentiel unique, tel que I’intensité anodique soit égale a I’intensité ca-
thodique. Ce potentiel est placé a la figure suivante. Il résulte une réaction rapide : on assiste
a une oxydation du cuivre et a une réduction des ions argent a une intensité significative, et
donc a une vitesse significative.

potentiel pris
par la lame de
cuivre /L /L

| Cu Cu?*
H, H;0* Ag =“Ag"

3. AT’anode : il y a oxydation de 1’électrode en cuivre, et oxydation de I’impureté plomb en
ions Pb>* :

Cu(s) — Cu*™ 4+ 2e et Pb(s) — Pb*Y + 2e.

L’argent (impureté) n’est pas oxydé. A la cathode, il n’y a que la réduction des ions Cu®*
selon :
Cu’t + 2e¢° —  Cu(s).

4. L’ électrode impure (contenant Pb et Ag) est placée a ’anode. Au cours de I’expérience,
elle se désagrege car le cuivre est oxydé. Le plomb passe en solution sous forme d’ions
Pb”* tandis que I’argent demeure a I’état métallique (et tombe au fond du récipient lorsque
I’électrode se désagrége). A la cathode, seuls les ions cuivre sont réduits : on obtient une
électrode de cuivre pur.
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9.2 Nickelage d’une piéce métallique

1. Nous appliquons la relation ¢ =i x t avec i en A et ¢ en s. Il vient g = 9360 C.
2. La réaction de réduction des ions Ni>* en Ni(s) a pour avancement & = % et la masse de
nickel m est donnée par :
_ 9Mni
2F

Notons que la présence du facteur 2 au dénominateur est dfi au nombre d’électrons échangés.

Application numérique : m = 2,848 g.

3. La masse de nickel déposée est égale a m’ = 1,185 g, soit un rendement de 41,6 %.
d2
4. La surface a recouvrir est S =2 x nz (avec d diametre). Nous avons :

2
m = PnisSe = pNinje

avec e épaisseur de la couche.
Application numérique : e = 8,48 um.

5. La réduction de I’eau sur la cathode étudiée :

2H" + 2e” — H, (2).
6.
i
(2 3
N,Hs* N,
N2H5+ N2 2115
int d E
point de
fonctionnement /7
(D
Ni Ni2*

9.3 Corrosion du zinc en milieu acide

1. L’allure caractéristique d’un systéme rapide est donnée a la figure suivante. L’intersec-
tion de la courbe avec 1’axe des abscisses correspond au potentiel a I’équilibre (prévu par
I’équation de NERNST), égal a —0,76 V dans les conditions de I’exercice.
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Zn Zn%*

2. Oui, la position de la courbe dépend de la nature de 1’électrode (la valeur numérique d’une
surtension dépend de la nature de 1’électrode).
3. La réaction thermodynamiquement prévue s’écrit :

Zn(s) + 2HT = Zn*  + Hi ().
La constante d’équilibre K° vérifie la relation :
—RTInK°® =2F (E° (Zn*"/Zn)) — E° (H' /Hy)

et donc :

logK® = 020 < (E°(H'/Hy) — E° (Zn** /Zn)).

Application numérique : K° =2,2.10%.

4.a. L’intensité cathodique est égale a 1’opposé de I’intensité anodique. Comme les surfaces
anodique et cathodique sont égales, la densité de courant cathodique est égale a 1I’opposé de
la densité de courant anodique.

4.b. Le point de fonctionnement est tel que pour le potentiel de corrosion, j, = — j.. Ainsi :

0,07741og (j,) — 0, 1956 = —0,0780log (j,) — 0,778

qui conduit & j, = jeorr = 1,788.107* A-cm™2 et Ecorr = —0,486 V.
4.c. Soit S la surface (anodique ou cathodique) :

. . q
1= S = —
Jeorr p
avec t la durée de I’expérience et g la charge électrique transmise. Ainsi :
JeorSt =q =2F&

avec £ avancement du processus d’oxydation de Zn en Zn>*. Il vient :

. Se
]corrSt = 2F1")/[7Zn
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avec e épaisseur de la couche de zinc corrodée.

e . jcorrM7,
Comme A = Veorr, 1l vient : veorr = Jcozr}p iy
Aoplicati - 1,788.10~* x 10* x 65,4.1073 (s~ : attenti ités)
r N = m-S , attention aux unites
pplication numerique : Veorr 2.96490 < 7140 ux u

ou encore :
Veorr = 8,487.107 um-s~! = 2678 ~ 2700 um-an~! en prenant 1 an = 365,25 jour.

Corrigés des probléemes du chapitre 9

9.4 Etude du zinc
1. L’équation s’écrit :

[Zn(OH)4]*~ = Zn(OH),(s) + 2HO~

et la constante d’équilibre (associée a la réaction écrite dans ce sens) est K = =100. A

B4Kv
la disparition de la dernieére particule de Zn(OH),(s) au profit du complexe :

K=100= [HO_]Z
- 102

et donc pH = 14.

2. AB : palier de diffusion. Il apparait lorsque la cinétique d’échange électronique est limitée
par la diffusion des réactifs (en 1’occurence les ions Zn”>*) vers la surface de I’électrode.
3.

Zn0 + 2HT = Zn*t  + H0
FeO + 2HT = Fe’t  + H,0

le zinc et le fer sont sous forme de cations M2*.

4.
4F® + 0, + 4HT = 4Ft + 2H,0.

5. Le zinc introduit réduit les cations M** (avec M = Cd, Ni et Cu) :
Zn(s) + M>T = 7t + M ().

Les impuretés sont sous forme métallique, une filtration permet de les éliminer.
6. A la cathode on peut assister 2 :

2H" + 2¢ — Hy(g) et Zn*" + 2e — Zn(s).
A I’anode on peut assister  :

2H,0 — O,(9) + 4H' + de.
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D’un point de vue thermodynamique, on devrait assister a I’électrolyse de 1’eau, dont le bilan
s’écrit :
2H0 = 2H2 (g + O2(2)

en appliquant au moins une ddp de 1,23 V.
7. En réalité on assiste a la réduction des ions Zn>T a la cathode. Le bilan de I’électrolyse
s’écrit :

27Zn*t + 2H,0 = 27Zn(s) + O, + 4HT.
Ce phénomene est occasionné par 1’existence de surtension (cathodique) liée a des phéno-
menes cinétiques. Pour imposer j = 500 A-m~2, il faut imposer une ddp de 3,3 V (approxi-
mativement). En effet, I’anode doit étre portée a un potentiel voisin de 2,2 V (densité de cou-
rant anodique de I’ordre de 500 A-m~2) et la cathode 2 un potentiel voisin de —1,1 V (a ce
potentiel, la somme des densités de courant cathodique est bien de 1’ordre de —500 A-m~2).
8. Existence d’une chute ohmique dans la solution.
9. Différentes zones d’une méme piece métallique peuvent avoir un comportement électro-
chimique différent lorsqu’il existe une inhomogénéité du systeme : gradient de concentration
de la solution (par exemple en dioxygene dissous), impuretés/défauts de la piece métallique,
inhomogénéité du métal (deux métaux différents en contact).

10. Dans le cas d’un clou, des contraintes mécaniques exercées pour la mise en forme pres
de la téte et de la pointe ont fragilisé le métal. Autour de la téte et de la pointe :

Fe(s)y — Fet + 2e
et autour de la partie centrale :
O, + 2H,0 + 4e¢ — 4HO.
11. Le zinc (meilleur réducteur) est prioritairement oxydé :
Zn(s) — Zn*t 4+ 2e".
Les ions zinc forment ensuite un voile blanchétre (2 [Fe (CN) 6}3_ ,3Zn2+) (s). On peut pro-
téger une picce en fer en la reliant a une électrode de zinc (protection par anode sacrificielle).
9.5 Préparation du manganése par électrolyse
1. La réaction anodique est 1’oxydation du manganése Mn en ions Mn>* :
Mn (s) = Mn?t 4+ 2e.
La réaction cathodique est la réduction des ions H" en dihydrogéne Hy(g) :
2HT 4+ 2e” = H» (2).

2. La réaction anodique est identique dans la mesure ou on utilise la méme électrode en
manganése. A la cathode on assiste a deux réductions possibles : la réduction des ions H' en
dihydrogéne Hy(g) et la réduction des ions Mn”>* en manganése selon la réaction :

Mn*t  + 2e” = Mn (s).
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3. Un métal est passivé lorsqu’il est recouvert par une couche d’oxyde ou d’hydroxyde (ou
autre) qui le protege d’une poursuite du processus de corrosion. Dans le cas étudié I’ électrode
en plomb est passivée par la formation d’oxyde de plomb PbO, selon I’équation :

Pb(s) + 2H,0 =  PbO,(s) + 4H' + de .

C’est la valeur du potentiel auquel est observé la passivation, proche du potentiel standard du
couple PbO,/Pb, qui permet de proposer cette interprétation de la passivation du métal. Pour
un potentiel supérieur au potentiel de passivation du plomb (potentiel de I’ordre de 2 V), on
assiste a I’oxydation du solvant (eau) en dioxygene.

4. L’équation-bilan s’écrit :
2Mn*" 4+ 2H,0 = 2Mn(s) + O2(g) + 2H'.

5. En admettant que janode = — jeathode = 3 A-dm™2, nous estimons que le potentiel de 1’anode
est voisin de 2,1 V (abscisse du point d’intersection de 1’horizontale jynode = 3 A-dm~2 avec
la branche de la courbe intensité-potentiel) et le potentiel de la cathode est voisin de —1,4 V
(abscisse du point d’intersection de 1’horizontale jeamnode = —3 A-dm~2 avec la branche de
la courbe intensité-potentiel représentant la réduction des ions Mn>*), soit, en tenant compte
de la chute ohmique, une différence de potentiel totale entre les électrodes de 2,1 — (—1,4) +
0,8 =4,3 V. Le potentiel de ’anode s’exprime par :

Eanode = Egz/Hzo —0,06pH + 14

avec 1], surtension anodique.
Il vient ici : 1,23 —0,06 %1+ 1n, = 2,1 V et donc 1, =~ 0,9 V. Le potentiel de la cathode
s’exprime par :

Ecathode = EI(\)/[nH/Mn + 0’2706103 [an-ﬂ + M
avec 7). surtension cathodique.
Il vientici: —1,17+n. ~ —1,4 Vetdonc . ~ —0,2 V.
6. La réaction de réduction des ions HT est en compétition avec la réduction des ions Mn?*.
En effet, lorsque la cathode est a des potentiels proches de —1,4 V, il existe un courant
cathodique non nul pour la réduction des protons et donc la totalité du courant ne contribue
pas a I’obtention du manganese.

7. La charge électrique utilisée par une cellule pour I’obtention du manganese s’écrit :

5
= —jSAt
q 6J

avec S surface de I’électrode et At durée de I’opération. Il vient ¢ = 4,32.107 C. La quantité
de matiere en manganese formé est n = % = 223,8 mol, soit m = 12,3 kg. L’ensemble des
cellules produit 615 kg de manganese.
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Corrigés des exercices du chapitre 10

10.1 Analyse conformationnelle du 1,2-dibromoéthane

1. L’angle de torsion pertinent pour 1’étude est ’angle diedre @ entre le plan contenant les
atomes Br' C'C? et le plan contenant les atomes C!C?Br?.

o Bri o

La courbe d’énergie potentielle molaire est analogue a celle du butane.

Les conformations éclipsées sont de plus haute énergie en raison de I’interaction de répulsion
des doublets liants C — Br (plus précisément ’interaction déstabilisante a quatre électrons).
La conformation décalée gauche est plus haute en énergie que la conformation décalée anti
(expérimentalement, on mesure en phase gazeuse la valeur de 5,9 4 7,4 kJ-mol~!).

Cette valeur est quelque peu plus élevée que celle du butane ; I’interaction de géne stérique
est en responsable.

Ep / kJ.mol™!

o /°
o =0° o =60° o =120° o =180° o =240° o =300°
éclipsée syn  décalée gauche éclipsée anti décalée anti  éclipsée anti décalée gauche
synpériplanaire synclinale anticlinale antipériplanaire  anticlinale synclinale

10.2 Conformation du propane

1. L’ensemble des conformations remarquables du propane est représenté ci-dessous (@ va-
riant de 0 a 360 °C).
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HsCH H H H H H
mj/é K HHgt;é HoH H méé “ieHa H
H CH3 H
®=0° ® =60° ®=120° ®=180° o = 240° ® = 300°
éclipsée décalée éclipsée décalée éclipsée décalée

Seules deux conformations sont discernables ; par conséquent, la courbe d’énergie potentielle
molaire en fonction de 1’angle de torsion est celle présentée ci-dessous.

Ep / kJ.mol™

7l

14,2

0 60 120 180 240 300 360

Il est a noter que la valeur de la barriere de rotation est un peu plus grande que dans le cas
de I’éthane (11,2 kJ-mol~!), en raison probablement d’une faible interaction stérique entre le
groupe méthyle et les atomes d’hydrogene.

On releve dans la littérature que plus généralement, pour les composés de type CH3; — CXY Z,
la barriére de rotation est remarquable par sa constance (entre 12,1 et et 15,5 kJ-mol~!) ceci
quelle que soit la nature des groupes X, Y et Z.

10.3 Vitamine C

1. L’application des regles séquentielles de CAHN, INGOLD et PRELOG permet d’établir
I’ordre de priorité des substituants.

Pour le carbone 5, I’atome le moins prioritaire étant placé en arriere du plan de la feuille,
le descripteur stéréochimique du carbone asymétrique est S. L’autre atome de carbone asy-
métrique est de descripteur stéréochimique R. Enfin, la double liaison est de descripteur sté-
réochimique Z, les deux groupes prioritaires (—OH) étant situé du méme co6té du plan de
référence de la double liaison.

2. La double liaison, bien que centre stéréogene, ne peut ici étre qu’en configuration Z car
elle est engagée dans un cycle a 5 atomes, ne permettant pas 1’existence d’une configuration
E en raison des trop grandes tensions de cycle que cela engendrerait. La vitamine C posséde
donc deux carbones asymétriques et pas d’élément de symétrie. Elle possede ainsi 2% — 1 = 3
stéréoisomeres de configuration.
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OH Lo (1)i
HO S o /
6 .\ 5 e
H I ' : (o)
2 3 0245103@
HO OH L \5\(0)
01/5 s
o N o
/ Te="c®
| T

N i 0 | ordret | ordre2
: i { ordre1 | ordre

ordre 1 ordre 2

Ho. Rl s 0 &
- /

H I

HO| |OH HO| IOH
<« » diastéréomeres &— énantiomeres

10.4 Composé méso

1. La molécule possede deux atomes de carbone asymétriques, dont chacun possede quatre
substituants identiques deux a deux. On a donc trois stéréoisomeres de configuration.

Le stéréoisomere de configuration S, R est superposable a son image spéculaire. Par consé-
quent il est achiral.
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Z\ |_Br
Br i

<«— diastéréomeres :
- H 02

&—=—> énantioméres

o

Ty

w\
o

/@
AN

o SQLY

=
AN
BL

: CS
8y e (3)

H H H
‘ordre 1" ordre 2

n =
/@
N4

g
0 ¢
\.

g

Corrigés des problemes du chapitre 10

10.5 Etude de I'activité optique des alcools

1. (a) est achirale (superposable a son image spéculaire) ; aucun stéréoisomere de configura-
tion ;
(b) est chirale (un seul atome de carbone asymétrique) ; un stéréoisomere de configuration :
son énantiomere ;

(c) est chirale (deux atomes de carbone asymétriques et pas d’élément de symétrie) ; elle
possede trois stéréoisomeres de configuration (un énantiomere et deux diastéréomeres) ;

(d) est achirale (deux atomes de carbone asymétriques et un plan de symétrie ; elle possede
deux stéréoisomeres de configuration (deux diastéréoisomeres) ;

(e) est achirale (un plan de symétrie) ; elle possede un stéréoisomere de configuration (un
diastéréomere géométrique) ;

(f) est chirale (deux atomes de carbone asymétriques) ; elle possede trois stéréoisomeres de
configuration (un énantiomere et deux diastéréomeres).

2. Sucres

2.a. Les substituants sont classés en utilisant la regle séquentielle de CAHN,INGOLD et PRE-

LOG.

iy P
/

3 2 1 H
HOH,C—CHOH-CHO ci AH
3 HOH,C™ "%
\C§S ® 2 CHO
H@ H

2.b. Les hexoses ont quatre atomes de carbone asymétriques, donc existent sous forme de
2% = 16 stéréoisomeres de configuration.

— Parmi eux, le « L-glucose » a les descripteurs : C2(S), C3(R), C4(S), C5(S) car les seuls
éléments stéréogenes de la molécule sont les atomes de carbone asymétriques.

— Le « D-mannose » est un diastéréomere du D-glucose.

3. Etude cinétique de la mutarotation du glucose.
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3.a. Chaque cycle possede cinq atomes de carbone asymétriques ; le descripteur stéréochi-
mique du carbone 1 de I’ a-D-glucopyranose est (S) ;

CS
CH,OH / Q)
HO\a o8 ~ ] 0'“1\\(3) /02

5 2 02 H
HO-S N H = c!
P @
OH 014@’—‘- |
o-D-glucopyranose \ O°H
H @

le descripteur stéréochimique du carbone 1 du 3-D-glucopyranose est donc (R) ; les autres
atomes de carbone asymétriques sont identiques deux a deux dans les deux cycles; I’ -D-
glucopyranose et le 3-D-glucopyranose sont donc des diastéréomeres.
3.b. La solution de pH constant est une solution tampon. On peut la réaliser en mélangeant
un acide et sa base conjuguée dans des proportions du méme ordre de grandeur.
3.c. En mélangeant H,PO, et HPOZ*, on obtient une solution tampon de pH :
H = pKa +1 [HPO‘ZC]
pil = pBa TI0g ————.
[H2P04 ]
Il faut réaliser une solution de manieére a introduire 1,6 fois plus de NaH,PO4 que de
NazHPO4.
3.d. En notant [&] la concentration en o-D-glucopyranose et [] la concentration en -D-
glucopyranose, on a :

Orx=[B]etc—x=|al,dol:
dx

Fri ki(c—x)—k_1x

dx
i + (ki +k_1)x =kjc.

Comme x(0) = 0, on a donc :

ki

x(r) = P c(1—exp(—(k1+k-1)1)).

3.e. En suivant la loi de [Biot], on a :
6 = (x[6p] + (¢ —x)[64]) X L
6y = c[6q]L
6o = (X[ O] + (¢ — %) [6]) X L

d’ol, en reportant ces expressions :
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o —

Il y a une relation simple entre

et x. On peut donc suivre 1’évolution de I’avance-
oo — o
ment de la réaction par la mesure temporelle de 6.
3.f. Les questions précédentes permettent d’établir la relation :

0. — 0
0. — 6y
Les données de 1’énoncé ne fournissent pas la valeur numérique de 8y. On observe cepen-

dant une évolution proche de la linéarité au début des mesures. On peut donc donner, avec
une bonne approximation :

=exp(—(k; +k_1)t).

60 = 6(120's) + (34,5 —30,6) = 38,4 °.

0., — 6y
tion linéaire est de R = —0,9993 : il est probable que les points expérimentaux soient en
corrélation linéaire. Le coefficient directeur de la droite est p = —2,58.10’3 s~L d’our:

Le tracé de In

en fonction du temps donne un ensemble de points dont la corréla-

ki+k_ 1 ~258103 s

3.g. D’apres les relations précédentes, on extrait :

0w /L — c[04]
Xoo = ——— =
(6] — 6]

soit numériquement :

19/2,00—0,182 x 112

-3 3 )
w/gcm Y = =0,117.
Xeofgem 19— 112 0
On en déduit : [B] = 0,117 g-cm™ et [&] = 0,0650 g-cm~>. Les composés étant isomeres,
K° = Hzm en concentration molaire comme massique. D’ot :
K° =1,80.
Bl ki,
D’autre part, —— = —, d’ou :
P T Tk

k1 =921.10"%s7! et k; =1,66.107s"".
3.h. Si la solution initiale n’était faite de que d’ a-D-glucopyranose, on aurait :
60/°=0,182x 112 x2,00 = 40,8.

La valeur observée a un écart de 1’ordre de 6 % avec la valeur extrapolée. Il est donc possible
qu’il y ait une faible proportion de 3-D-glucopyranose. Notons toutefois que 1’expérience
est difficile a réaliser en pratique avec une bonne précision : les mesures de polarimétrie sont
entachées de beaucoup d’incertitudes de mesure d’une part, et d’autre part la dissolution de
I’ a-D-glucopyranose dans le solution prend plusieurs minutes, ce qui introduit une nouvelle
incertitude sur I’instant initial de la réaction.
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Corrigés des exercices du chapitre 11

11.1 Bromation et stéréosélectivité

1. Cas classique. La réaction d’addition du dibrome sur un alcéne possede une stéréosélecti-
vité de type anti.
l.a. (Z)-pent-2-ene :

P _—

o B He med v

et Ew X Y,
/Br, =H

'ﬂ';e \BL\ o7
(R) (R 8 (5

Les produits obtenus forment un couple d’énantiomeres.
1.b. (E)-pent-2-éne :

-~ -~

o B !EIH Met!__ 1/

B+ Br—Br — ?—< ¥ H
/1 Et

B H

e B8
R (S 8 A
Les produits obtenus forment un couple d’énantiomeres. Ils sont diastéréomeres par rapport
aAetB.

2. Cas dégénéré
2.a. (Z)-but-2-éne :

L H o \/B} ?Me Met!__. ?/
=y + Em X S
e BN By mE

R (A 8 (5

Les produits obtenus forment un couple d’énantiomeres.
2.b. (E)-but-2-ene :

-~
- Bh Mg metl v
pMe

We & By
(R (9 (8 (R
Y
identiques

Cette fois-ci, le produit obtenu est achiral. C’est le composé méso. 1l est diastéréomere des
produits E et F.

11.2 Choix du solvant lors d’une addition électrophile

1. Mécanisme de la réaction avec le dichlore

Le mécanisme est présenté ci-dessous. On peut aussi envisager un mécanisme passant par un
ion chloronium ponté. En milieu apolaire, le passage par I’ion ponté est le processus le plus
favorable (celui qui requiert le moins d’énergie).
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\ Ae _o Ag Bu
Bu 4 CI[})TI - Bu + [CII —

(Bu = butyle) ICII

2. Intervention du solvant

Le carbocation qui se forme le plus vite (carbocation benzylique) peut subir 1’addition nu-
cléophile soit de I’ion chlorure, soit du méthanol.

Le mécanisme est présenté ci-dessous.

carbocation benzylique
(se forme le plus vite)

Ph Ac  Ph o) An Ph
C E Y
e L

— 0 :
(o]

B < * / i\
Q\/ G o
18 %
compétition

An Ph Ph
+ HO— =—= —= [H®+

H 0{® Ci (o\ C

e

82 %

La stéréochimie des produits devrait permettre de distinguer les deux mécanismes proposés.
En I’absence de stéréosélectivité lors de la transformation, il est raisonnable de supposer que
le mécanisme implique un intermédiaire carbocationqiue.

L’existence d’une stéréosélectivté de type anti permet de conclure au passage par un ion
ponté.
11.3 Formation d’un sulfate d’alkyle

1. La réaction commence par 1’addition électrophile d’un proton. Le seul nucléophile présent
en solution est I’ion hydrogénosulfate ~O* — SO3H, qui s’addition sur le carbocation formé.

o~ /A« /A
(@) O @)
A~ [ 'S 1 -
X +H Q—ﬁ—(_)H == O +/0—S—0H =—= Q—ﬁ—QH
O/ O, Ney
sulfate d'alkyle

Le sulfate d’alkyle subit ensuite une addition nucléophile-élimination, réaction du méme type
que celle vue lors de I’utilisation de groupe tosylate avec les alcools.
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S/\ AN
—O'H — 9 s O'H
lo
/\ T 0/
9 E 0707
>7OH + H—0— lsl, O'H = >7| ﬁ O'H
No), H O

11.4 lodolactonisation

1. Dans un premier temps, le diiode se comporte comme le dibrome, et forme un ion iodo-
nium ponté ; puis il y a substitution nucléophile.

Le nucléophile le plus proche est I’ion carboxylate, formé grace a la présence d’ion hydrogé-
nocarbonate (base faible). Le mécanisme étant bimoléculaire, il y a une inversion (analogue
a l’inversion de WALDEN), permettant de justifier ainsi la stéréochimie.

o) o)
— O\ © T | I i) H6 6H
RS, \ \ - -
76} 10
Oy
(0] o _
AAIA IR ST
- \ o \
10 '3
o /s Sy en antide la <O>\_
s o T o
®\| .\ liaison C-I /)i> \
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11.5 Le jasmin synthétique

1. Premiere étape : addition du dibrome

1.a. Les groupes sont classés suivant les régles de CAHN, INGOLD et PRELOG. Pour I’atome
de carbone C? la séquence 1 — 2 — 3 est dans le sens des aiguilles d’une montre, donc
le carbone est de descripteur stéréochimique (R). Pour I’atome de carbone C3 la séquence
1 — 2 — 3 est dans le sens des aiguilles d’une montre, mais le groupe le moins prioritaire
est vu en avant, donc le carbone est de descripteur stéréochimique (S).

Br (6] .
240148) /Cz%

C
s \C‘t*c
H H H (

C
C)

1.b. La réaction est une addition de stéréosélectivité anti. On peut donc exclure le passage par
un carbocation qui conduirait a la formation des quatre stéréoisomeres de configuration.

o o)
r—Brl N :
E/ 2 AvtAE Br e Sn Bt I;LCOZH
o O ~_COzH - v, * IBrl pm——
| i (Yeon” ush) 5

H + énantiomére produit 1

2. Seconde étape : élimination
2.a. Le gaz qui se forme est du dioxyde de carbone CO,.

Br H O
\.‘S
C\
o, OH ,cop . O/ + IBrI + CO, + HCOR
H Br
produit 1 produit 2

2.b. Le stéréoisomere non odorant est de descripteur stéréochimique (Z).

H

Ll @

C H 3
et o Sy
Iérl H \H

2.c. Le produit 1 ne conduit qu’a un seul stéréoisomere (le (E)). Il est donc trés probable que
la réaction d’élimination est stéréospécifique (cette stéréospécificité ne peut étre prouvée
que si la méme réaction conduite sur un diastéréoisomere de 1 conduit a un produit stéréoi-
somere (le (Z)). Le résultat stéréochimique suggere que la réaction d’élimination se produit
lorsque les groupes a éliminer sont en position antipériplanaire. L’énantiomere du produit
1 en conformation antipériplanaire conduit a la formation du méme produit 2. I est donc
inutile de séparer les stéréoisomeres pour obtenir le produit 2 stéréochimiquement pur.
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