FPEJ Réactions standard de formation

La réaction standard de formation d’un composé physico-chimique est la réaction ou les réactifs sont
tous les éléments chimiques constitutifs des composés pris dans leur état standard de référence (corps
simple de plus petit nombre d’atomes, dans son état d’agrégation le plus stable sous la pression
p” = 1bar et la température 7'), et ou le produit est le composé avec le coefficient stcechiométrique
égal 2 +1. A 25 °C, les états standard de référence des éléments chimiques rencontrés sont : Ha(g)
(hydrogene), O2(g) (oxygene), C(graphite) (carbone), Na(g) (azote), Cla(g) (chlore), S() (soufre): les
composés sont pris purs sous la pression p” = 1 bar. Les réactions standard de formation s écrivent :

Ha(g) + %Oz (g0 = HO0(W
H(g) + %02 (g = H0(g
C(gr) + 02 (g = CO2(g)
TNal) + SHi@® = NHi(@@
TNl + 3Ch(@ = HC(g
S(a)  + 02 (g) = SO02(g)
2C(gr) + 2Ha(g) + O( = CH3CO:H(¢)
F¥] Dissolution et refroidissement
1. La dissolution a pour équation bilan :
[NayS,03,5H,0)] (s) = 2 Nat (aq) + $,03% (aq) + 5 HO(0).

2. En appliquant la loi de HESS :
ArH ° = 2 ViAfH ,-O
i bilan
= 2AH°(Na™)+A¢H® (52032_) +5A¢H" (H20) — AgH°([Na2S,03,5H,0|(s)).

Application numérique : A;H® = 48,8 kJ-mol !
3. Lors de ce processus a pression constante, Qp = AH avec AH = A;H°&. La dissolution étant totale :

200
& = Gmax =0 = 3y G A 1 x 2+ 16,0 X8 1,00 X 10 _ -0 me
On en déduit que la dissolution s’accompagne d’un transfert thermique :

Qp =48,8 x 10° x 0,806 = 39.3 kJ. Le processus de dissolution est endothermique.




4. Le systeme est constitué par I’eau, le sel ajouté et les parois internes du récipient. On assiste a la
dissolution du sel de maniére adiabatique et isobare. La transformation réelle peut étre décomposée en
deux transformations fictives pour lesquelles les transferts thermiques sont calculables :
e Etape 1 : transformation (dissolution du sel) a la température 6. La variation d’enthalpie au cours
de cette étape est notée AH.
e Etape 2 : refroidissement des produits (a pression constante), la température varie de 6, 2 la tempé-
rature finale 6. La variation d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH>.
Nous avons :
AH = AH| +AH, = (.
Nous pouvons exprimer les variations d’enthalpie AH; et AH> : AH, = A;(H°E = A;H°ny. La variation
AH, est exprimée en supposant que la capacité thermique de la solution est assimilable a la capacité
thermique de I'eau pure (et que I'eau apportée par la réaction de dissolution est négligeable). Dans ces
conditions :

g
= [ Gy m(H20(OWT = 3B (120(0) (61— 60
6,

Il vient ainsi :

Vv
AH"my + e 5 Crn(H20(0) (6 - 8:) =

ou encore :
AH ngM (H»

0)
Cp.m(H20(6))pV"

6 = 6 +
Application numérique : 6, = 34,4 °C.

FPXE] Température de flamme
1. La réaction s’écrit :

PbS (s) + %02 (g8 = PbO(s) + SO, (g).

2. Pour I’équation de grillage, nous avons d’aprés la loi de HESS :

AH® =Y ViAH]
i bilan

avec V; coefficient stecechiométrique algébrique du constituant i de I'équation bilan. Nous avons ici :
AcH® = AgH? (PbO (s)) + AgH® (SO2(g)) — AsH® (PbS(s)).

L application numérique fournit : ALH® = —414.4 kJ-mol .
3. Etat initial : n mol de PbS(s) et 1,57 mol de Oz(g).
Etat final : n mol de PbO(s) et n mol de SO»(g).
La fonction enthalpie est une fonction d’état, sa variation ne dépend pas du chemin suivi. En consé-
quence, il est possible de calculer AH en utilisant un chemin fictif. Ce chemin fictif est constitué de
deux étapes successives.
e Etape 1 : réaction de grillage 2 pression constante et a la température 7; = 298 K. La variation
d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH|.
e Etape 2 : échauffement du systéme aprés réaction (2 pression constante), la température varie de
T, =298 K a la température finale 7;. La variation d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH,.



Nous avons :

AH =AH, +AH> =0 (transformation adiabatique ).
Nous pouvons exprimer les variations d’enthalpie AH| et AH>. AH, = A;H°E avec A H° enthalpie
standard de réaction de grillage et & avancement correspondant (§ = n ici) : AH); = A.H°n. La variation
AH, est exprimée par :

_ / 1C AT = [nC5 1 (PHO) +1C5 1, (SO2)] (T —298).

p.am, 1
sy lemL

Ainsi :
(Cp.m(PbO) +C;,‘m(502)) (Tt —298) + A H° =0

qui permet un calcul de la température finale : 7f = 5572 ~ 5570 K.

4. Nous reprenons les calculs avec de I'air : I'état initial contient n mol de PbS(s), 1,57 mol de O2(g)
et 6n mol de N»(g). Le méme raisonnement conduit a :

AH = AH,+AH, =0
= AH’n+ (nCp, 1, (PbO) +nCp, 1, (SO2) +6nC,, 1, (N2)) (T; — 298) .

Ainsi : Ty = 1954 ~ 1950 K.

PX] Elaboration d’un ciment

1. Quantités de matiére en ciment et en eau : n| = o 22—8 = 1.0moletny = M %) = 5.0 mol.
M; 228 ' ° M, 18 '
2. Le tableau d’avancement est proposé :
2 Ca3Si0Os  + 6 H,O = [Ca3Si,07,3H,0] + 3 Ca(OH);
EI/ mol 1,0 5,0 0 0
EF / mol 1,0-2¢ 5.0-6& £ 3¢

La quantité de matiére qui s’annule la premiére est celle du ciment. Tl s’ agit du réactif limitant. L’avan-
cement maximal est égal a £ = 0,5 mol et fixe les quantités de matiére en fin d’évolution. Ainsi :
n(Ca3SiOs) = 0,0 mol: n(H20) = 2,0 mol ; n(Ca3Si»07,3H>0) = 0.5 mol et n(Ca(OH);) = 1.5 mol.
3. La fonction enthalpie est une fonction d’état, sa variation ne dépend pas du chemin suivi. En consé-
quence, il est possible de calculer AH en utilisant un chemin fictif. Ce chemin fictif est constitué de
deux étapes successives.
e Etape 1 : réaction (1) a pression constante et 2 la température initiale 7; = 298 K. La variation
d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH).
e Etape 2 : échauffement du systéme aprés réaction (2 pression constante), la température varie de T,
a la température finale 7; . La variation d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH>.
Nous avons AH = AH| + AH, =0 (transformation adiabatique). Nous pouvons exprimer les variations
d’enthalpie AH) et AH>.

AH| = AH®E
avec & avancement de la réaction : £ = 0,5 mol. La variation AH, est exprimée par :
Ty
AHy = ) /n CpmidT = 2C; ,(H20) +1,5C, ,(Ca(OH)3) + 0,5C, ,(Ca3Siz07)]A6.

i, systeme -
1



Ainsi: 0 = 0,5A;H° +(2x 75+ 1,5 x 80+0,5 x 340) x 15.
Application numérique : AJH® = —13,2 kJ-mol .

PX] Température de flamme
1. La réaction s’écrit :

CHy (g) + goz (g) = H,O (g) + 2CO; (g).

2. Pour la réaction de combustion, nous avons d’apres la loi de HESS :

o
Ar u)mb_ Z VilsH;
i bilan

avec V; coefficient stcechiométrique algébrique du constituant i de I'équation bilan. Nous avons ici :

ArHgomp = A" (H20(g)) + 2A¢H" (CO2(g)) — AsH” (C2H2(g)).

comb —

& b = — 1250 kJ-mol 1.

3. Etatinitial : n mol de C2Ha(g), 2,57 mol de O2(g) et 10n mol de Na(g). Etat final : n mol de H>0(g),
2n mol de CO»(g) et 10n mol de N»(g). La fonction enthalpie est une fonction d’état, sa variation ne
dépend pas du chemin suivi. En conséquence, il est possible de calculer AH en utilisant un chemin
fictif. Ce chemin fictif est constitué de deux étapes successives.
e Etape 1 : réaction de combustion 2 pression constante et a la température 7; = 298 K. La variation
d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH|.
e Etape 2 : échauffement du systéme aprés réaction (2 pression constante), la température varie de
T, =298 K a la température finale 7§. La variation d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH,.
Nous avons :

L' application numérique fournit : A H?

AH = AH, +AH> = 0.

Nous pouvons exprimer les variations d’enthalpie AH; et AH>. AH) = A H°& avec AH°, enthalpie
standard de réaction de combustion et §, avancement correspondant (§ = n ici) : AH; = nAH; . La
variation AH> est exprimée par :

=) /nc,,m,dr (1G5, 1 (H20) + 2nC; 1, (CO2) + 10nC5 1y (N2) ] (77 —298).

ls)slc,mt,

Ainsi :
[,‘;.m(HZO)+2C;;_m(C03)+10C;’m(N3)] (T; —298) + AcH ., = 0

qui permet un calcul de la température finale : 77 ~ 3300 K.

PXJ Température température finale atteinte dans un réacteur

Etat initial : 1 mol de CyHy(g), 1 mol de H>O(g).
Etat final : 1 mol de C;HsOH(g).
La fonction enthalpie est une fonction d’état, sa variation ne dépend pas du chemin suivi. En consé-
quence, il est possible de calculer AH en utilisant un chemin fictif. Ce chemin fictif est constitué de
deux €tapes successives.
e Etape 1 : réaction chimique a pression constante et a la température 7; = 400 K. La variation
d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH).



. Etape 2 : échauffement du systeme aprés réaction (a pression constante), la température varie
de 7, = 400 K a la température finale 7;. La variation d’enthalpie au cours de cette étape est
notée AH>.

Nous avons :
AH =AH| +AH> =0 (transformation adiabatique ).
Nous pouvons exprimer les variations d’enthalpie AH, et AH> : AH; = A H°E avec AH®, enthalpie
standard de réaction et &, avancement correspondant (§ = 1 mol ici). La variation AH> est exprimée
par :
AHy = (1% G 1 (Ethanol) + 1 | ATy

Ainsi :
1 x AH® + [c;;_m(éthanol) +C,‘f““‘°“'] ATmax = 0

qui permet un calcul de AT,«. Application numérique : ATy, = 81 K.

Silicium et nitrure de silicium
1. L’équation bilan de la réaction de syntheése de Si3Ny, notée (1) s’écrit :
3Si(s) + 2Na(g) =  SisNa(s) (1)

2. L’enthalpie standard de formation de Si(s) et de N2(g) est égale a zéro (il s agit de corps simples
stables a 298 K, ou encore : il s’agit de I'état standard de référence des éléments chimiques Si et N).
L enthalpie standard de réaction est calculée simplement par : A;H° = A;H® (Si3Ny ) = —744 kJ-mol .
3. L’entropie standard de réaction (1) a 7 = 298 K est calculée par :

AS° = 52 (Si3Ny) — 352 (Si) — 252 (N3).

Application numérique : A,S° = —331,4J. K" mol~ .
4. La valeur de A;G° (298 K), enthalpie libre standard de la réaction (1) a 298 K, est calculée par :
AG° = AH? — TAS.
Application numérique : A:G° = —6.,45.10° J-mol .
La constante d’équilibre est calculée par: A,G” = —RT InK".
Application numérique : 2 298 K, K° = 20 =10 1.
5. La réaction est une réaction totale. L'avancement de la réaction correspond a I’avancement provo-
quant la disparition du réactif limitant.
6. La fonction enthalpie est une fonction d’état, sa variation ne dépend pas du chemin suivi. En consé-
quence, il est possible de calculer AH en utilisant un chemin fictif. Ce chemin fictif est constitué de
deux étapes successives.
e Etape 1 : réaction (1) 2 pression constante et a la température initiale 7i = 298 K. La variation
d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH.
e Etape 2 : échauffement du systéme aprés réaction (a pression constante), la température varie de T;
a la température finale 7; . La variation d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH».
Nous avons AH = AH| + AH, =0 (transformation adiabatique). Nous pouvons exprimer les variations
d’enthalpie AH,| et AH>.
AH| = A\ H ¢

avec & avancement de la réaction : £ = n en notant 1’état initial sous la forme : n(N,)o =2n et n(Si)p =
3n.



La variation AH; est exprimée par :

_ /nC;,m,dT—nC° (SisNy)AT.

1.8y sl(,mt,

Ainsi: 0 = AH® +Cp, 1, (Si3Na) x (Ty = T).

Application numérique : Ty = 8130 K. Cette température n’est pas envisageable dans un réacteur!

7. On reprend le méme type de raisonnement. La difficulté consiste a bien établir la composition du
mélange initial. La réaction est totale, on note toujours 3n la quantité de matiere initiale en silicium.
Pour qu’il reste 90 % de diazote a la fin, la quantité initiale de diazote est telle que : 0.9n(N> )y =
n(N3)o — 2n. 1l vient alors n(N» )y = 20n.

En notant toujours 3n la quantité de matiére initiale en silicium, et & = n, la quantité d’ammoniac
restant aprés réaction est égale a 18n.

Nous avons AH = AH| + AH, = 0 (transformation adiabatique). Nous pouvons exprimer les variations
d’enthalpie AH) et AH, : AH; = A{H &, avec £ avancement de la réaction : & = n. La variation AH>
est exprimée par :

AHy= ¥ / 1G5 AT = nC, 1 (SisNG)AT +18nC, (N2 )AT.

p.m.i
i, syslémc.

Ainsi: 0 = AH® +[Cp, 1, (Si3N4) + 18nCp m (N2)] x (T —T5).
Application numenque T 1540 K.

PX] Traitement et combustion du biogaz

1. Le gaz posséde approximativement 40 % de dioxyde de carbone : p(CO;) = 4,0 bar. Ainsi [CO,| =
2,5.1072 x4 =0,10mol-L ™"
2. CO;(d) posseéde un comportement de monoacide faible :

CO, (d) + H>0 = HCO;~ + HT

"
X~

Soit x I'avancement volumique de cette réaction. La constante d’équilibre permet d’écrire Kj| = 0.1

qui fournit x =2,0.10~% mol-L~! et pH = —logx = 3.7.
3. Equation de la réaction entre le sulfure d’hydrogéne et la DEA :

H»S + DEA = HS + DEAH".
La constante d’équilibre est calculée par :

[HS~|[DEAH*| [HS~|h [DEAH'| Kj,

[H2S|[DEA]  [H2S|  [DEAJA  Ka ~ 102,

K® =

La réaction est une réaction favorable qui permet I'élimination du sulfure d’hydrogéne sous forme
d’ions solubles en phase aqueuse.



4. L’équation de combustion du méthane est :
202(g) + CHs(g) = CO2(g) + 2H:0(g).

L’enthalpie standard de réaction est calculée par : A;H” = AjH®(CO») + 2A¢H" (H,0) — AgH” (CHy).
Application numérique : AcH® = —760.,0 kJ-mol .

5. Avant combustion : 0,951 mol de CH4 (g); 0,051 mol de CO2 (g): 1,919 mol de O2 (g) et 7,6ng
mol de N2 (g). La combustion est une réaction totale. On fournit le tableau d’avancement :

CHi(g) + 202(g) = CO2(2) + 2H20(g)
EI/ mol 0.95ny 1.9ng 0.05n¢ 0
EF / mol 0 0 no 1,9n

etil y a toujours 7,6ny mol de diazote gazeux.
6. La fonction enthalpie est une fonction d’état, sa variation ne dépend pas du chemin suivi. En consé-
quence, il est possible de calculer AH en utilisant un chemin fictif. Ce chemin fictif est constitué de
deux étapes successives.
e Etape 1 : réaction (1)  pression constante et i la température initiale 7, = 300 K. La variation
d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH).
e Etape 2 : échauffement du systéme aprés réaction (2 pression constante), la température varie de T
a la température finale 7;. La variation d’enthalpie au cours de cette étape est notée AH>.
Nous avons : AH = AH| + AH> = 0 (transformation adiabatique). Nous pouvons exprimer les variations
d’enthalpie AH| et AH, : AH) = A;H°&, avec & avancement de la réaction : & = 0,9519 mol. La
variation AH> est exprimée par :

-y /nC° AT = [1,910C5 1 (H20) +10C5 1 (CO2)7,6m0C 1 (N2) ) (T — 7).

p.m.i
i 5)su,mc

Application numérique : Ty = 2488 ~ 2500 K.

FX] Synthése de I'ammoniac

1. La constante thermodynamique d’équilibre K°(7') est une fonction décroissante de la température

. . dInK®  AH®
T. Larelation de VAN'T HOFF s’écrit : a RrT’ et comme la constante d’équilibre décroit avec

la température, il vient A;H® < 0. La production d’ammoniac est exothermique.

2. Une augmentation isotherme de la pression constitue un atout pour la synthése de I'ammoniac
puisque, a T donnée, la fraction molaire en ammoniac, xyy, augmente avec la pression totale p.

3. Le quotient de réaction Q, associ€ a I'équilibre (1) s’écrit :

p(NH3)?(p°)?  n(NH3)?ni, y (p°)?
p(N2)p(H2)3  n(Na)n(H2)? = p?

Qr=

4. Avant perturbation de la pression, le systéme est a I'équilibre : Q, = K°.

5. Apres €lévation de la pression, Qr < K” et I’évolution spontanée du systeme se fait dans le sens
direct, celui de la formation de NH3(g) ce qui est cohérent avec le constat de la question 2.

6. La présence de gaz inertes défavorise la synthése de I’ammoniac puisque, a 7 et p données, la
fraction molaire en ammoniac, xyy, diminue avec la présence de gaz inertes (document 3).



7. On utilise I'expression du quotient de réaction. L'introduction de gaz inertes a T et p fixées entraine
une augmentation de ny, donc Q, devient supérieur a K°(7') : I'évolution spontanée du systéme se fait
dans le sens indirect ce qui nuit a la formation de NH3(g), en accord avec le constat précédent.

PET] Synthése de l'urée

1. L'enthalpie standard de formation de I'urée solide est associée a I’équation-bilan :

C(gr) + O2(g) + Na(g) + 2Ha(g) (H2N)2CO (s).

B | =

Ce bilan correspond a la combinaison des bilans suivants :
e un bilan de sublimation du carbone;
e un demi-bilan de rupture de liaison O =0, un bilan de rupture de liaison N=N et deux bilans de
rupture de liaison H-H:
e I'inverse des bilans : rupture de liaison C=0, deux ruptures de liaison C—N et quatre ruptures de
liaison N-H:
e I'inverse d’un bilan de sublimation de I'urée.
Ainsi il vient :

AH® = Ay H°(C) + %D(O:O) +D(N=N) +2D(H-H)
—D(C=0) —2D(C—N) — 4D(N—H) — A, H° (urée).

Application numérique : A¢H® = —212kJ-mol 1.

2. La molécule d’urée est une molécule conjuguée donc les enthalpies des liaisons C=0 et C-N
intervenant dans la molécule sont différentes de celles répertoriées dans la littérature. La méthode de
calcul utilisant les enthalpies de dissociation des liaisons suppose que les liaisons sont identiques dans
tous les composés organiques.

3. Application de la loi de HESS :

AH® = A¢H® (H20) + AH® (urée) — AgH® (CO5 ) — 2A¢H® (NH3).

Application numérique : AdH® = —133,3 kJ-mol . La réaction est exothermique.
4. L'entropie standard de réaction est calculée par :

A.S° = S (H20) + S5, (urée) — S5, (CO2) — S5, (NH3).

Application numérique : A;S° = —423,7J-K~!-mol~!. Le signe est cohérent avec la forte diminution
du désordre microscopique lors de la réaction.

5. Pour T =298 K: A,G° = A H® —TA,5°. Application numérique 2298 K: A,G° = —7.04 kJ-mol 1.
La réaction est ainsi associée a une constante d’équilibre supérieure a 1. La constante d’équilibre est
calculée par : A;G° = —RT InK”. Ainsi 2298 K, K°(298) = 17, 1. Pour T =323 K (50 °C) on reprend

exactement les mémes calculs en changeant la température. Applications numériques a 323 K : A;G° =
AH®

3,56 kJ-mol~! et K°(323) = 0,265. La température d’inversion est donnée par : T; = AS 314 K.
T
dinK®  AH®
6. La loi de VAN'T HOFF assure que : = RrT’ < 0. Ainsi la constante d’équilibre diminue

quand la température augmente. La formation d’urée est favorisée par les basses températures.



7. Le quotient de réaction Q, associé a I'équilibre s’écrit :

(p°)? N M (P
p(NH3)2p(C02) n n(NH3)2n(C02) p"

O, =

Une augmentation de pression, en supposant constants les autres parametres, a partir d’un état d’équi-
libre entre les 4 constituants, provoque une diminution du quotient de réaction qui devient inférieur a
la constante d’équilibre; il en résulte une évolution spontanée dans le sens direct, celui de la formation
de I'urée solide. La formation d’urée solide est favorisée par les fortes pressions.

8. Le tableau d’avancement de la réaction s’écrit :

2NH3(gg + CO2(p = OC(NH2)2(s) + H20((liq)
EI/ mol 5 2 0 0
EF/mol 5-2&, 2-¢& & &

La quantité de matiére totale gazeuse a 1'équilibre est égale a 7 — 3¢&,.
La constante K° associée a cette équation de réaction s’écrit :

__0-38) )
(2 - ge)(s - 256)2 173

Réactif limitant : CO2(g) donc le rendement est défini par : p = &, qui permet de calculer &, = 1.8 mol.
L’ utilisation de la constante d’équilibre permet de calculer p = 3,40 bar a I'équilibre. La transformation
a lieu a température fixée avec une pression qui varie, ce qui suppose un réacteur de volume constant :
I’application de la loi des gaz parfaits dans I'état initial et dans 1'état final conduit a : p;V = TRT (état

-
initial) et pV = (7 —3&, )RT (état final d’équilibre). Il vient donc : p; = p x 7-38"

KO

Application numérique : p; = 14,9 bar.

PEE) Energies réticulaires

1. L’état standard de référence du calcium a 298 K est le calcium solide pur (sous p° et T = 298 K),
I’état standard de référence du fluor est le difluor gazeux pur (sous p° et T = 298 K). L’enthalpie
standard de formation de la fluorine CaF2(s) a 298 K correspond a I'enthalpie standard de la réaction
standard de formation de la fluorine. Cette réaction de formation est la réaction ou les réactifs sont tous
les éléments chimiques constitutifs de la fluorine (Ca, F) pris dans leur état standard de référence, et ol
le produit est la fluorine avec le coefficient stcechiométrique égal a +1 :

Ca(s) + Fa(g) = CaF, (s).
2. L’équation bilan :
CaFy (s) = Ca' (g + 2F (g

correspond a la somme membre & membre des bilans suivants :

CaFy(s) = Ca(s) + Fa(g)

Ca(s) = Cal(g)

Ca(g) = Ca'(g + e (g

Cat(g) = Ca¥ (g + e (9

Fa (g) = 2F(g
2F(g) + 2e (gp = 2F°



L’enthalpie réticulaire A H® s’écrit en utilisant la loi de HESS. Ainsi :
AH® = —AgH® (CaFa(s)) + AqpH " (Ca) + 5 + b +D—2A.

L application numérique fournit : Apg H° = 2610 kJ-mol .

3. Dans la série CaF2, CaClz, CaBr2 et Calz, on observe une diminution de I'énergie réticulaire. Ce
résultat est interprété en comparant les rayons des ions fluorure, chlorure, bromure et iodure. Dans la
séric F~, C17, Br™ et I” le rayon augmente, et I'interaction €lectrostatique attractive avec le cation
diminue, ce qui explique la diminution de 1'énergie réticulaire.

FEP] Energie de liaison

1. L'équation bilan :

N>(g) + 3Ha(g) = 2 NH; (g)
est la somme des bilans suivants :
N2 (g) = 2N(g)
3H(® = 6H(
2N(g) + ©6H(g = 2NHi3(g

Il vient en utilisant la loi de HESS :
AH°(298K) = E(N=N)+3E(H-H) —6E(N—H).

Application numérique : A;H®(298K) = —50 kJ-mol—!. La réaction est exothermique.

2. L'enthalpie standard de formation de NH3(g) a 298 K correspond a I'enthalpie standard de la ré-
action standard de formation de I'ammoniac gazeux. Cette réaction de formation est la réaction ou les
réactifs sont tous les éléments chimiques constitutifs de I'ammoniac (N, H) pris dans leur état standard
de référence, et ot le produit est I'ammoniac gazeux avec le coefficient steechiométrique égal a +1 :

SNa(e) + SHile = NH(g)

Ce bilan correspond a la réaction étudiée a la question 1. divisée par deux.
1l vient donc A¢H°(NH3(g).298 K) = —25 kJ-mol .

FXE] Energie de liaison

1. L'équation bilan fournie est la somme membre 2 membre des équations :

HO(g) = H(g) + OH (g
OH(g = O( + H(g
H(g + H(g) = Ha(p
O(g) = % 02 (g)
La loi de HESS permet d’écrire, en notant A;H° I'enthalpie standard associée a la réaction :
1

AH® =2D(OH) — D(HH) — -D(0=0) = —AH* (Hy0(g)).

Application numérique : Doy = 4604 kJ-mol .



2. La réaction de formation de H,O»(g) s’écrit :
Hy (g) + O2(g) = H0; (g)

et est la somme membre 2 membre des équations :

H> (g) = H(g + Hig)
02 (g) = O0f(g) + O
O (g) + Of(g) = 0-0(g)

2H(@E + 0-0(

H-0-0-H (g)

Laloi de HESS permet d’écrire :
A¢H”(H205(g)) = D(HH) +D(0=0) — D(0O—-0) — 2D(O—H).

Application numérique : Do_¢ = 145,9 kJ-mol .
3. La liaison O-O est plus fragile que la liaison O-H, le peroxyde d’hydrogéne a tendance a se rompre
au niveau de la liaison O-O plutét qu’au niveau d’une liaison O-H.

PEI] Température finale atteinte
1. La réaction s’écrit a 300 K :

Cr203 (s) + 2 Al(s) = AlLOs3 (s) + 2Cr(s).
2. Par application de la loi de HESS, nous avons pour la réaction envisagée :

AH® =Y ViH]

i bilan
avec v; coefficient steechiométrique algébrique du constituant i de I'équation bilan. Nous avons ici :
AH® = AH (AL O3 (s)) —AtH"(Cr203 (s)).

L application numérique fournit : A;H® = —560 kJ-mol . La réaction étant totale, on obtient 0,90 mol
d’alumine Al203 et 1,80 mol de chrome Cr. L’enthalpie standard de réaction est égale a : A{H® =
—560 kJ-mol .
3. La réaction est supposée adiabatique : AH = (. La fonction H étant une fonction d’état, sa variation
ne dépend pas du chemin suivi : il est possible de calculer sa variation sur un chemin fictif. Le chemin
retenu est le suivant.

e étape | : réaction chimique a pression constante (température 7 = 7; =300 K) ;

e étape 2 : le chrome et I'alumine sont amenés a leur température de fusion respective ;

e étape 3 : le chrome et I"alumine fondent totalement a leur température de fusion;

e étape 4 : le chrome et I'alumine liquides sont amenés a la température finale 7.
La variation d’enthalpie occasionnée par I'étape i est notée AH;. Nous avons :

ZAH,- = AH =0 (transformation adiabatique).
i

I1 est possible d’exprimer chacune des variations d’enthalpie AH;.
Pour I’étape 1 : AH| = AcH &, avec & avancement de la réaction (ici & = 0,90 mol).



Pour I'étape 2 :

Tfu,\i\m.:
AH, = Y niCpm idT
i sysu\.chi =300
= 2ng.m (Cr) [Tius(Cr) — 300] + gcp-m(AIZOB) [Trus(A1203) —300].
Pour I'étape 3 : AHy = Ag H® (Cr)2E + Ag H° (A1 03)E.
Pour I'étape 4 :
T;
AHy = Z niCp m i dT
isysu\'mcﬂmi n J

= 28Cpm(Cr) [T} — Ty (Cr)| + §Cp m (AL 03) [T} — Ty (A2 03)] -
Comme AH = 0, il vient I'équation :
—560.10° x 0,9 +40(7; —300) x 1,8 + 120(7; —300) x 0,9+ 20. 10° % 1,8+ 110.10° x0,9=0

soit 7y = 2350 K. L’hypothése d’un chrome et d’une alumine liquides est bien vérifiée.

4. A I'état liquide, les deux liquides sont non miscibles et il est possible de recueillir le chrome pur en
munissant le bas du dispositif d’un systéme d’évacuation.

FPEE] Hydroxylamine et ion hydroxylaminium
1. En appliquant la loi de HESS a I’enthalpie de réaction, il vient :
n
AHygg = Y ViH; = AfH® (NH3OH™) — A¢H® (NH,OH) — A¢H (HT)
i=1
soit numériquement : ArHsgg = —37,59 kJ-mol !

2. En appliquant la loi de HESS a I'enthalpie libre de réaction, il vient :

ArGS()S =

i

VieG? = AG°(NH30H™) — A;G°(NH,0H) — A;G°(H")
|

n

soit numériquement : A G5gq = —34.26 kJ-mol .
3. La constante d’équilibre a 298 K est notée K59g. Nous avons :

Arcggx + RT ]n(Kzogs) = 0

qui permet de calculer la constante d’équilibre.

Application numérique : Kyyg = 1,013.10°.

4. La constante d’acidité K5 a 298 correspond a I'inverse de la constante d’équilibre K5yg.
Ainsi pKa = log (K5¢g) = 6.,0. Il y a parfait accord.



FPEL] Le soufre a I'état gazeux

1. L’équilibre relatif a la dissociation du sulfure de dihydrogeéne s’écrit :

H,S (g)

|
— Sm (g) + H» (g)
m

2. Soit ng la quantité de matiére initiale de sulfure de dihydrogéne. L'écriture des quantités de matiere
pour un avancement & = ngo conduit a :

1
H>S (g) = . Sm(g) + Ha(g)
E.L ny Oa 0
EE ny(l —a) % noo

La pression partielle en dihydrogéne s’exprime par :

o 1
p(Hs) = - ce qui fournit : m=

2 —al’lol 1
,'()(l_{,__) plOl .
m

Application numérique : m = 2.
3. La constante d’équilibre K° a la température considérée s’exprime par :

(Sm)"/™
(po ) 1/m

go — PH2)p
p(H2S)

avec ! 1
p(Sp) = ;P(Hz) et p(H2S) = pio — p(H2) — p(Sp).

Application numérique : K° = 0,124,

Solubilité de la calcite CaCO3

1. En appliquant la loi de HESS a I’enthalpie libre de réaction, il vient :

MGy = Y ViG] = AiG(Ca®") + A;G(CO3? ) — A;G(CaCO;(s))

i=1
soit numériquement : A,G5y¢ = +47.4 kJ-mol !,
2. La constante d’équilibre a 298 K correspond au produit de solubilité K du carbonate de calcium a

298 K. Nous avons :
ArGrgg +RT InKs =0

qui permet de calculer la constante d’équilibre.
Application numérique : Ky = 4,912.1077 .

PEL] Les chlorures de phosphore

1. Réalisons le tableau d’avancement en notant a la quantité de matiére initiale en pentachlorure de
phosphore et en faisant intervenir &, coefficient de dissociation du pentachlorure de phosphore.



PCls (g) = PCli(g) + Chli(g
El a 0 0
EF a(l—a) oa aa

La quantité de matiére totale gazeuse a 1'équilibre s’écrit nﬁ:z = a(l + a) et la densité du mélange
gazeux peut étre calculée en utilisant la relation :

Y viM;

1gaz
29
avec y; la fraction molaire du gaz de masse molaire M;. Il vient :
d— a(l—a)M(PCls) +aa[M(PCl3) +M(Cly)]  M(PCls)  208.5
- 29.0(1 +a)a C29.0(1+¢a)  29.0(1+a)

d=

Application numérique : o = 0,844,
La constante d’équilibre K° s’exprime par :

K° — PPCPCh 1
peci;  P°
o . . o n; opp ‘s
et chaque pression partielle est calculée par la relation : p; = g_.'u pr avec n; quantité de matiére en gaz

. . "lol
i. Il vient alors :

® PpCl; = PClL, = H—am:
|-«
’PPCl_s:H__aI’F
Ainsi : ,
o a- pr
K =—5—.
(1-a?) p°

Application numérique : K° = 2,48 a 250 °C.

2. La température n’évoluant pas, la constante d’équilibre conserve la méme valeur numérique. Nous
avons désormais : "
K= 2% Git: a=0.619.

(I-a?)
Le mélange contient alors (en mol) 38,2 % de trichlorure de phosphore, 38,2 % de dichlore et 23,6 %
de pentachlorure de phosphore.

3. L'enthalpie standard de réaction est calculée en appliquant la loi de HESS :

n
AH® = Y ViAtH] = AgH® (PCl3) — AgH® (PCls).

i=l

Application numérique : AcH® = 87,9 kJ-mol~! a 7 =298 K. Cette valeur est peu différente de la valeur
a 250 °C.
L'enthalpie libre standard de réaction peut étre calculée en utilisant la relation de GULDBERG et
WAAGE :

A/G” = —RT InK".

A 250 °C (523 K) nous avons A,G° = —3.95.10° J-mol ™! et comme A,G° = A, H®° — TA,S°, il vient a
523 K: AS° =176 J-K~ ' -mol .



4. Les deux relations : A,G° = A;H® — TA.S5° et A,G° = —RT InK*° conduisent au résultat :

—AH? AS°

InK° = —— + =

RT R
5. On désire ici : ,
o

K'= ——- =493

(1—a?) ’

En utilisant la relation établie a la question 4. et en supposant que I’enthalpie standard de réaction et
I’entropie standard de réaction ne dépendent pas de la température, il vient :

—87900 N 176
8.31T  8.31

In49.3 = soit : T =612K (339 °C).

FEE) Procédé de contact

1. La température 8, = 767 °C est la température d’inversion de 1’équilibre. La constante d’équilibre
K7 est égale a 1. Calculons I'affinité chimique initiale par la relation :

o = /°—RTInQ

avec Q quotient de réaction (exprimé a I’aide des pressions partielles initiales). Dans le cas présent :

2 o
_ Pso,P
o =" —RTIn| ——— |
psozl’Og
- s . n; .. . . a0 " .
En utilisant I'expression : p; = T:uPT avec n; quantité de matiére en gaz i, nﬁ;‘ quantité de matiere
gazeuse et pr pression totale il vient :

® pso, = 0,30 bar;
® pso, = 0,20 bar;
e po, = 0,10 bar.
Alors & = —26.9 kJ-mol ! et la réaction a licu dans le sens de dissociation du trioxyde de soufre.

2. L’application de la relation de VAN'T HOFF :

dink®  AH°
dr ~ RT?

conduit aprés intégration entre 77 et 75> (et en considérant I’enthalpie standard de réaction constante sur
I'intervalle de température considéré) a I'expression :

, K°(1)\ AH® (1] 1

"\xm))” R \n 1)
Cette expression permet un calcul de la température 75. Nous prenons 7} = 1040 K (K°(7}) = K[ = 1)
et K°(Tr) = K5 = 264.
Application numérique : T, = 836 K (8, = 563 °C).

3. Réalisons le tableau d’avancement en faisant intervenir le taux de conversion o du dioxyde de
soufre :




2802(g + 0Oa(g) = 2803 (g)
El 1 1 0
EF  1-«a - < o
2
etil y a 4 mol de diazote. La constante d’équilibre s’écrit :
P3o,P°
K° — 750,
P§0:P03

. n; .
avec une nouvelle fois : p; = —— pr. Nous avons apres calcul :
Lot

x° — o (6_%) P’

(1-a)? (1—%) :

Nous vérifions que la valeur & = 0,84 est bien solution de cette équation. Dans ces conditions, la
synthése du trioxyde de soufre est favorable.

4. La constante d’équilibre diminue quand la température augmente. Ainsi la réaction n’est pas fa-
vorisée 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 thermodynamiquement
la réaction mais défavorise la cinétique.

P¥I] Variation d’enthalpie libre au cours d’une réaction
1. L'enthalpie libre standard de cette réaction est calculée par :
ArGO = ArHO - TA[SO

avec |

n
AH® = Y ViAtH] = AgH® (H20) — 2A¢H° (HC)
i=1

et:
n
1
AcS® = Y ViSq; = S (H20) + 57, (Cla) — 287, (HC) — 57, (0y).
i=1

Application numérique : AdH® = —57.2kJ-mol~! et A,S° = —64.4 J-K~!-mol 1.
Il vient :
AG° (298 K) = —57200+ 64,4T /J-mol .
Application numérique : A,G°(298 K) = —38,0 kJ-mol ! et A,G°(600 K) = —18.6 kJ-mol !,
2. A la température de T = 600 K, la constante standard d’équilibre vaut :

AG7(600 K
K°(600 K) = exp _AG(600K) .
RT
Application numérique : K° = 41, 6. Nous controlons que les pressions fournies vérifient cette constante
d’équilibre :
o — Propa, (p°)'2
- 2 1/2

PuciPo,

=43.8.

L accord semble raisonnable.



3. La variation d’enthalpie libre AG est calculée par : AG = G(final) — G(initial) avec :
G= Z nil;.
i=1

En notant ng = 1 mol, pour le systéme initial :
< oo 0- 1,
G(initial) = ng [FEICI +Ue, +RT In (pol)—fk,’uo)]
: (p°)°
avec po, .o et pycio les pressions initiales en dioxygeéne et en chlorure d’hydrogéne. Pour le systeme
final :

G(final) = &% [#&2 +Hi,0+RTIn (%)]

+ (o —28%) [p;;C,+RT1n (”pﬂ)] + (nﬂ—iﬁ) [u& +RTln(’;)‘f )] .

La variation d’enthalpie s’écrit :

o o o 1 o »O-PCl, C1.PO,
AG = &% (ﬂcl; + Mo, — 2Myger — 5;10’> + EYRT In [)I;L—Il/li +noRT In (M)
Puaci-Po, PHC1.0-PO,.0

= G+ n +n n( 2HELFO: ) _ n| ————2_ |,
E4(AG° + RTInK®) + ngRT ( PHCI-PO ) ORT ( PHCI-PO. )
PHC1,0-P0,.0 PHC10-PO,.0

4. Les pressions initiales sont : po, 0 = pacro = 0.50 bar. 1l vient 2 600 K : AG = —12.4Kkl.
5. La valeur de AH est donnée par AH = A:H°&. L’avancement de la réaction est calculé en utilisant
la pression partielle en produit a I'équilibre :

qui permet de calculer & = 0,457 mol. Application numérique : AH = —26,1 kJ. La valeur de AS est

calculée par :
AH—-AG

T

AS.
Application numérique : AS = —22.8 . K.
F¥I] Dépét de nickel

1. L’enthalpie standard de réaction est calculée en appliquant la loi de HESS :

n
AH® = Y ViAtH] = 4A¢H (CO) — A¢H® (Ni(CO)a).

i=1

Application numérique 2298 K : A H = 158 kJ-mol !,
L’entropie standard de réaction est calculée en utilisant la relation :

AS° = )i V;SZ,: = 482, (CO) + 83, (Ni(s)) — 82, (Ni(CO)y4).
i=1

Application numérique 2298 K : AcS| =413] K~ mol .



2. Nous calculons I'enthalpie libre standard de réaction a la température 7' en appliquant la relation :
ArGT = ArH;) - TArS?

en supposant A H{ et A S| indépendants de la température (nous retiendrons la valeur calculée a
298 K). Ainsi :
A;G} = 158000 — 4137 /Jmol .

3. Réalisons le tableau d’avancement en notant a la quantité de matiére initiale en nickel carbonyle et
en faisant intervenir «, coefficient de dissociation du nickel carbonyle.

Ni(CO); (g0 = Ni(s) + 4CO(g
El a 0 0
EF  a(l-a) aa 4oa

La quantité de mati¢re totale gazeuse a 1'équilibre s’écrit : Nﬁﬁl = o(1+ 3a). La constante d’équilibre
K° s’exprime par :

4
ko — _ Pco
PNi(CO), p°?
et chaque pression partielle est calculée par la relation p; = % p avec n;, quantité de matiére en gaz
Lot
i. Il vient alors : ’
4o " R
pPco = l_*_30[17 PNi(CO)y = 1+3al’
et:
2560 .
Ko(T) = — e
(1+3a)3(1 —a) \ p°

qui montre le résultat souhaité.

4. Pour a = 0,050, il vient K°(7}) = 1, 1.1073. Larelation existant entre I’enthalpie libre standard de
réaction et la constante d’équilibre permet de calculer la température 7 :

A/G®, = 158000 — 4137, = —RT; InK°(T})
et

T, = 3364 K ~ 336 K.

De la méme facon pour & = 0,95, K°(7T3) =73,1 et 7> =418,7 K ~ 419 K. Il faut se placer a tempéra-
ture €levée pour réaliser la réaction (supérieure a 419 K pour avoir une dissociation du nickel carbonyle
supérieure a 95 %).



