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INTRODUCTION

En chimie, les transformations étudiées sont beaucoup plus variées que celles vues au chapitre TM 2 : on ne
s’intéresse plus simplement au cas d’un systéme contenant une espeéce chimique dans deux phases mais au cas d’une
synthése d’espéce chimique a partir de réactifs initiaux. La nature des espéces produites est treés diverse : des
métaux (le fer notamment en sidérurgie) ou encore des composés moléculaires comme I’ammoniac ou des molécules
organiques complexes.

L’objectif va donc étre de prévoir le sens d’évolution d’un systéme en transformation chimique dans ce cas plus
général.

Pour cela, on utilisera 1’enthalpie libre qui est le potentiel thermodynamique pour une transformation monobare et
monotherme (cf TM_2).

Cette étude permet d’aller plus loin que celle effectuée en PCSI puisque les résultats de thermochimie peuvent étre
utilisés pour maximiser le rendement a I’équilibre. Le chimiste doit déterminer sur quels facteurs jouer et dans quel
sens les modifier pour optimiser ce rendement.

Objectifs :
- Prévoir le sens d’évolution d’un systéme chimique
- Déterminer la valeur de la constante thermodynamique d’équilibre a une température donnée
- Identifier les paramétres d’influence d’un état d’équilibre et leur contréle pour optimiser une synthése

I- CRITERE D’EVOLUTION D’UN SYSTEME SIEGE D’UNE REACTION CHIMIQUE

A. LE SENS D’EVOLUTION EST CONNU GRACE A L’ENTHALPIE LIBRE DE REACTION AEG

1. G est un potentiel thermodynamique a T et P constants, dG <0

- Rappel : Dans le chapitre TM 2, I’enthalpie libre G a ét¢ introduite comme potentiel thermodynamique pour une
transformation monotherme et monobare.

dG =-— TSSCSO

- Pour un systéme en évolution : dG < 0
- A léquilibre thermodynamique : dG = 0

2. dG=AG d& a T.P constants

Considérons un systéme fermé en transformation chimique. L’identité thermodynamique pour G donne :
dG = VdP — SdT + Z uidnl,
On a T et P fixées, donc : l
dg =Y, uidni
i

Lors d’une transformation chimique, les quantités de matiére varient de maniére non indépendante. Il est donc
pertinent d’introduire I’avancement & pour faire le lien entre ces variations de quantité de matiére.
dni = vl,dE
Donc :
dg = Y, uividE
i

Le potentiel chimique est I’enthalpie libre molaire partielle du constituant i. W= EL

dG = (2 lei)dz
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dG est proportionnelle a d€ a T et P fixées. La constante de proportionnalité est I’enthalpie libre de réaction, noté

ArG - (Z ViEi)

A T et P constants et pour une composition donnée, ATG = (Z ViEi) = %—gl = constante
i Tp

3. AGdE <0:I’évolution d’un systéme dépend du signe de AG

Pour une évolution d’un systéme (hors équilibre), dG <0 : il y a création d’entropie

Condition d’évolution spontanée d’un systéme en transformation chimique :
AerdE = - TSSC <0

L’enthalpie libre de réaction est donc I’outil central pour la thermochimie. Il s’agit d’'une grandeur intensive, qui

, . . . . . , . -1
dépend a priori de la pression, de la température du systéme et de sa composition. Elle s’exprime en J.mol

La connaissance du signe de I’enthalpie libre de réaction permet de prédire le sens d’évolution d’un systéme
chimique. En effet :
- Si ArG < 0, I’évolution se fait avec une augmentation de I’avancement (d€ > 0) donc dans le sens direct.

- Si ArG > 0, I’évolution se fait avec une diminution de I’avancement (d§ < 0) donc dans le sens indirect.

4. Condition d’équilibre d’un systeme AG =0

Pour qu’un systeme soit a 1’équilibre, il ne faut pas qu’il y ait une évolution dans le sens direct ATG < 0 ni une
évolution dans le sens indirect ArG > 0. Il ne reste donc qu’une seule possibilité ArG = 0 (on retrouve d’ailleurs
dans ce cas, dG =0).

ArG = 0 al’équilibre

5. Approche graphique de AG d& <0

Lors de I'introduction a la notion de potentiel t-hermodynamique, nous avons évoqué I’approche graphique utilisée
parfois en physique. Il est également possible de raisonner graphiquement en thermochimie a partir de 1’enthalpie libre
G (tracée en fonction de I’avancement de la réaction, en supposant T et P fixées).

6 (Tp.D) ¢(Tp.D

0 Ef : 7Qréq Emax ) E

Comment calculer I’enthalpie libre de réaction pour prédire le sens d’évolution d’un systéme chimique ?
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B. CavcuL bE AG (T) A T FIXEE
1. Formule genérale : AG = A G° + RT In (Qr)

a. Enthalpie libre standard de réaction A G°
L’enthalpie libre de réaction est définie a partir des potentiels chimiques. Il est donc possible d’utiliser 1’expression
générale vue pour le potentiel chimique pour chaque constituant physico-chimique du systeme :

ArG = zijviui

Or W= u?(T) + RTln(ai), donc :
[0
AG = Zl,"i“i (T) + RT}L_: viln(ai)

Le premier terme de cette somme correspond a 1’enthalpie libre de réaction si tous les constituants physico-chimiques
sont dans leur état standard a la température T.

Enthalpie libre standard de réaction : ArG°(T) =) viuf(T)
i

A G° (T) ne dépend que de la température T.

b. Quotient réactionnel Q.

D’aprés les propriétés de la fonction logarithme :
Z Viln(ai) = Z ln(aivi)= In (H aivi)
L 2 i
L’expression de A,G peut donc aussi s’€crire :
AG =YV (T)+ RTin (n aivf)
i i
On reconnait dans le logarithme le quotient de réaction étudié en premiére année :

A
Qr_l:[ail

Conclusion : A G = A G°(T) + RT In(Q )

A L’enthalpie libre de réaction n’est pas égale a I’enthalpie libre standard de réaction !!

2. On détermine AG®°=AH°-T AS°

Pour déterminer 1’enthalpie libre de réaction, il faut donc pouvoir calculer ATG"(T). Parfois la formule a partir des

potentiels chimiques standards est utilisée mais ce sera rarement le cas.
Revenons a la définition d’une grandeur de réaction :

3G
AG= —]|
r % rp
_ 9(H-TS) _ oH _ S
86 = % |T,P % Taz |T,P

AG= AH-TAS
r r r

Si les constituants sont dans leur état standard :
AG° = ArH° - TArS°

r
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3. On sait que : AH®°(T) = constante =¥ v; AH"®; (T)

Définition : A H = 2|
T % rp

- Théoréme d’Euler : H = Znigi => ATH = Zviﬁi
i i
- Pour ’enthalpi réaction : ArH(T, P) zArH°(T)

- Approximation d’Ellingham : L’enthalpie de réaction est supposée indépendante de la température en
I’absence de changement d’état d’un constituant physico-chimique ArH °(T) = constante

- Calcul de P’enthalpie standard de réaction: [’enthalpie standard de réaction se calcule a partir de

I’enthalpie de formation de chacun des constituants physico-chimiques impliqués dans la transformation

chimique. Loi de Hess (¢cf TM_1) : ATH° ED ViA fH°l,(T)
i

4. A S° est calculée avec ¥ v; S° (T)
a. Entropie de réaction et entropie standard de réaction
as e
AS=—-—| = 3YvS§
r 0% TP k k k

A L’entropie de réaction n’est pas égale a I’entropie standard de réaction !

Calcul de ’entropie standard de réaction : Les entropies molaires standards des constituants physico-chimiques a
une température T (généralement 298 K) sont des grandeurs tabulées. Ainsi, I’entropie de réaction peut directement
étre calculée a partir de cette formule.

o

ArS° = Ei:viSi =§i:vS

i myi

b. Approximation d’Ellingham

Approximation d’Ellingham : L’entropie standard de réaction est supposée indépendante de la température en
I’absence de changement d’état d’un constituant physico-chimique.

c. Signe de I’entropie standard de réaction : somme algébrique des nombres

hiométri nstituan ZEUX

Nous avons vu que I’entropie molaire d’un corps pur gazeux est beaucoup plus grande que pour une phase
condensée (ceci est relié a la notion de désordre, qui est plus important au sein d’un gaz que d’une phase condensée).

Ainsi le signe de I’entropie standard de réaction est donné par le signe de la somme algébrique des nombres
steechiométriques des constituants gazeux.

A Ce raisonnement est a bannir dans le cas ou des solutés interviennent dans 1’équation de réaction.




Transformations chimiques de la matiére : Aspects Thermodynamique et Cinétique

C’est a vous !
Formation de ['urée : 2 NH; (g) + CO, (g) = urée (s) + H,O (1)

Donner le signe de I’entropie standard de réaction :
Calculer I’entropie standard de réaction :

Données thermodynamique a 298 K -

_ NH; (2) CO, (2) urée (s) H.O (D)
S °(en J.mol".K'l) 192,3 213,6 104,6 69,9

L
AfH°l, (en kJ.mol™) -46,1 -393,5 -333,2 -285,8

Remargue : De la méme fagon que nous avons défini I’enthalpie standard de formation d’un constituant
physico-chimique a T, il est possible de définir I’enthalpie libre standard de formation de ce constituant.

D’apres la loi de Hess : ATG°(T) = ) viAfG°l,(T)
i

Quel est I’influence de T sur la valeur de ArG° ?

C. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR A G° (T)
1. Signe de AG° : réaction endergonique ou exergonique

- ArGO(T) < 0 : Réaction exergonique i.e. thermodynamiquement favorable

- ArGO(T) > (0 : Réaction endergonique i.e. thermodynamiquement défavorable

2. Approximation d’Ellingham : A.G° (T) = A H® (298 K) - T A.S° (298 K)

Approximation d’Ellingham : L’enthalpie standard de réaction et I’entropie standard de réaction sont
indépendantes de la température dans des intervalles de température ou les constituants physico-chimiques ne
changent pas d’état.

L’enthalpie libre standard de réaction est donc une fonction affine de la température :
A G°(T) = A H°(298K) — TA S°(298 K)

C’est a vous ! Exercice : Calculer A G° 4298 K dans I’exemple de la synthése de I'urée.

D’apres ’approximation d’Ellingham :

L’enthalpie libre standard de réaction est :

On en déduit donc la valeur de I’enthalpie libre standard de réaction :
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C’est a vous ! Tracer la droite de A G en fonction de T et expliquer comment on fait pour retrouver A S° et A H°

C’est a vous ! Calculer I’enthalpie libre standard de la réaction de formation de I’urée a 180°C.

A G° (453 K)= A H° (298 K) — 453 A §° (298 K) = 5,89 X 10" J.mol ™"

3. Température d’inversion T; : changement de signe de A G°

La température Ti pour laquelle ArG"(T) = 0 est appelée température d’inversion. Dans I’exemple de la synthese
de I'urée avec un ArS° (") < 0,

- SiT<Tj, alors ArG°(T) < 0: Réaction exergonique

- SiT>Ti,alors ATG°(T) > 0: Réaction endergonique

4. Lorsque le changement de température provoque un changement d’état

L’approximation d’Ellingham s’applique sur des intervalles de température ou les constituants physico-chimiques ne

changent pas d’état.

Lorsque le changement de température provoque un changement d’état, il est nécessaire de faire un chemin fictif en
considérant une étape de changement d’état et une étape de réaction chimique pour déterminer 1’enthalpie et
I’entropie de réaction.

H T A
chgt d'état chgt d'état chgt d'état

avec AchgtS I’entropie de changement d’état du composé A (en J.mol.K™")
et AchgtH I’enthalpie de changement d’état du composé A (en J/mol), parfois appelée chaleur latente de

changement d’état du composé A.
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D. SYNTHESE DE LA METHODE POUR PREDIRE LE SENS D’EVOLUTION D’UN SYSTEME

CHIMIQUE
1. Calculer A.G° puis Q. pour connaitre le signe de A, G dans A.G d& <0
Méth r prévoir le sens d’évolution d’un systéme en transformation :

- Calculer I’enthalpie libre standard de réaction ArG°(T) a la température T a laquelle se déroule la

transformation chimique
- Exprimer le quotient réactionnel Qr

- En déduire la valeur de I’enthalpie libre de réaction ATG = ArG°(T) + RT ln(Qr)
- Condition d’évolution spontanée : ATG dé¢ < 0.

C’est a vous ! Application : Prévision du sens d’évolution d’un systéme chimique : Dans un réacteur maintenu a
T = 180°C et a P = 150 bar se trouvent 2,00 mol de NH; (g) ; 3,00 mol de CO, (g) ; 0,1 mol d’urée (s) et 0,1 mol

d’H,0 (1).

Question : Prévoir le sens d’évolution de ce systéme chimique.
On a déja calculé I’enthalpie libre standard de réaction :

Calculons Q -

En déduire I’enthalpie libre de réaction :

En déduire le sens d’évolution du systéme :

2. Lien avec la regle d’évolution en comparant Q,a K°

a. Rappel de premiécre année

Loi de Guldberg et Waage : A I’équilibre, Qr e K°(T)

Régles d’évolution :
- Q,>K°: évolution dans le sens indirect

- Q,<K°: évolution dans le sens direct
- Q,=K°:équilibre

K° (T)=exp(-A,G° (T)/ (RT))
- Quel lien avec le critére d’évolution développé ici ? Revenons sur la condition d’évolution et d’équilibre
précédemment étudice.
A I’équilibre, on a : ArG = 0etQ,=Q,q
A G°(T) + RTln(qu) =0
— A G°(T)

Qr,eq - exp( RT )
— A G°(T)

La grandeur, sans dimension, exp o7

), qui ne dépend que de la température, est la constante

thermodynamique d’équilibre K°(T).

-4 G°(T)
K°(T) = exp(T)
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C’est a vous ! Calculer la constante thermodynamique d’équilibre de formation de I’urée a 298 K et a 453 K.

c. AG=RTIn(Q, /K°T))

Démonstration : ATG = ATG"(T) + RTln(QT)
AG = - RTIn(K°(T)) + RTIn(Q)
AG = RTln(KO(T))

d. Lesigne AG dépend de la valeur de Q, par rapport a K°

Condition d’évolution : ArG xdé < 0

Conclusion :

- Si ATG < 0 iesi K(T) > Qr, I’évolution se fait avec une augmentation de 1’avancement, donc dans le sens

direct
- Si ArG > 0 ie si Ko(T) < QT, I’évolution se fait avec une diminution de I’avancement, donc dans le sens

indirect
- Si ArG = 0iesi K°(T) = Qr, le systeme est a I’équilibre thermodynamique

BiLAN PARTIE 1
- G est un potentiel thermodynamique a T,P constants : dG < 0 pour toute évolution spontanée
- Comme dG = ArG x d£, on obtient le critére d’évolution spontanée :

ArG x ds<0

- Le sens de la réaction (le signe de la variation de I’avancement d&) dépend du signe de ArG.
Evolution dans le sens direct si ArG < 0, indirect si ArG > 0.
- Critére d’équilibre chimique : ArG =0

9 4 —
Lors d’un changement d’état Achgt d'étatG 0 donc Achgt d,éth Tchgt d,émtAchgt Létat

- ATG = Z v et = u?(T) + RTln(ai) impliquent :
4

AG =AG(T) + RTIn(Q)

- Approximation d’Ellingham : ArH® et ArS® sont indépendants de la température (hors changement
d’état).
- ArG® (T) peut étre calculé avec les valeurs tabulées de ArH® et ArS® : ArG® (T) = ArH® - T X ArS°®
- ArG°® <0 : réaction exergonique (spontanée)
- ArG® > 0 : réaction endergonique (non spontanée)
- Température d’inversion (T;) pour laquelle ArG° change de signe : Ti = ArH° / ArS°
- AT’équilibre, Qr,eq = K°(T) et ArG =0, donc ATG°(T) =— RT In(K°(T)). On peut ainsi écrire que

AG = RT In(<5 KO(T))

- Qr<K°: sens direct
- Qr>K?°: sens indirect
- Qr=K°: équilibre

10
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A température et pression constantes, une
réaction spontanée s’effectue toujours dans le
sens pour lequel :

A.ArtG=0

B.ArH<0

C. ArG x dg<0

D.d&>0

Le critére d’équilibre chimique s’écrit :
A.AtH=0

B.ArS=0
C.A1tG=0
D.dG=0

La température d’inversion Ti correspond au :

A. Moment ou ArH = ArS

B. Point ou ArG® devient nul
C.PointouK°=1

D. Moment ou Qr = K°

Si ArG® > 0 et Qr = K°, alors la réaction est :
A. Spontanée dans le sens direct

B. Spontanée dans le sens indirect

C. A I’équilibre malgré ArG® > 0

D. Impossible dans les deux sens

L’approximation d’Ellingham suppose que :
A. ArG® varie linéairement avec Q,

B. ArH® et ArS° sont constants avec T

C. ArG°® est nul a toute température

D. ArG° =RT In K°

11

6.

10.

La relation ArG = ArG® + RT In (Qr) permet
de:

A. Calculer K° en fonction de ArG

B. Calculer Qr a I’équilibre

C. Déterminer le sens d’évolution d’un
systéme hors équilibre

D. Evaluer ArS° & température constante

Si Qr <K°, alors :

A. ArG > 0 et la réaction va dans le sens
indirect

B. ArG < 0 et la réaction va dans le sens direct
C. ArG =0 et le systéme est a I’équilibre

D. Le quotient réactionnel est supérieur a la
constante

La relation ArG°® =—-RT In K° implique que :
A. Une réaction avec K° > 1 est spontan¢e
dans le sens indirect

B. Plus K° est grand, plus ArG® est positif
C. Plus K° est petit, plus ArG® est négatif

D. ArG® < 0 pour une réaction favorisée dans
le sens direct

Lors d’un changement d’état a température
constante :

A. Achgt d’étatG 75 0

B. Achgt d’étatS =0

C. Achgt deadd = T X Achgt détarS

D. Achgtd’étatG = ArG®

Une réaction endergonique a température
constante est caractérisée par :

A.AtH <0

B. ArG°>0

C. ArS°>0

D.Qr=K°
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II- ETUDE D’UN EQUILIBRE PHYSICO-CHIMIQUE

Pour exposer les étapes nécessaire a 1’étude d’un équilibre physico-chimique en thermochimie, nous allons nous
intéresser a la réaction « de Boudouard ».

C (gr) +CO, (g)=2CO (g)
L’¢équilibre sera étudi¢ a la température de 1100 K et a la pression de 1 bar. La transformation sera supposée
isotherme, isobare.

0,5 mol de carbone graphite et une mole de dioxyde de carbone ont initialement été introduits dans le réacteur.

Cette étude pourra étre généralisée a toute réaction chimique.

A. DETERMINATION DE LA CONSTANTE THERMODYNAMIOUE D’EQUILIBRE K°(T)

A poyr déterminer K °(T), il ne faut pas écrire : « A léquilibre, K°(T)= Q , »

r.éq
En effet, les concentrations/pressions fournies sont souvent des données initiales et non des données a 1’équilibre ! Le
probléme est a prendre dans 1’autre sens, on détermine K°(T) pour ensuite pouvoir calculer I’avancement a 1’équilibre.

1. Détermination de K°(T) a partir de calcul du A, G°(T)

M¢éthode classique pour calculer une constante thermodynamique d’équilibre en thermochimie :

1. Calcul de A,H® a 298 K a partir des grandeurs de table ATH °=y vL_A fH:
i
2. Calcul de A,S° a 298 K a partir des grandeurs de table ArS °=Y viSmi
3. Calcul de A,G° a T dans I'approximation d'Ellingham ArG°(T) = ArH; 03 TArSO2 08

S’assurer qu’il n’y a pas de changement d’état entre 298 K et la température T considérée.

AGe
4. Calcul de K® a la température T  K°(T) = exp (— #)

C’est a vous ! Déterminer la constante thermodynamique d’équilibre a 1100 K pour la réaction de Boudouard.
1. Calcul de ArH° (298 K)

2. Calcul de A (298 K)

3. Calcul de A G° (1100 K) : Aucun changement d’état entre 298 K et 1100 K.

4. On en déduit la valeur de la constante de réaction.

Données thermodynamiques a 298 K :

C (e1) CO2 (g) CO ()
A _H° (en kJ.mol™) 0 -393 -110
S °(en J.mol " K1) 5,7 214 198
l
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2. Détermination de K°(T) a partir d’autres K°(T)

- Détermination d’une constante thermodynamique d’équilibre a partir d’autres constantes K°(T) fournies :
1. Regarder dans les données toutes les constantes d’équilibre tabulées faisant intervenir les espéces

chimiques du bilan et écrire les réactions associées, notées (rl,)

2. Trouver une combinaison linéaire de ces réactions permettant d’obtenir la réaction d’intérét (r)
0= ZA(r)
i

3. En déduire la valeur de la constante thermodynamique d’équilibre : K° = H (K l,(T))Ai

i

C’est a vous ! Calculer K° pour la transformation ci-dessous en fonction de pKa (CH;COOH/ CH,COO") = 4,8 et
pKe = 14.

CH,COOH + HO" = CH;COO™ + H,0

3. Détermination de K°(T,) a partir de K°(T,)
a. Relation de Van’t Hoff : effet de la température sur K°(T) dépend du signe de A H®
On rappelle que la constante thermodynamique d’équilibre est une grandeur standard qui ne dépend que de la
température T.

Relation de Van’t Hoff
dinke(ry _ AH°
ar T pr?
L’effet de la température sur la constante d’équilibre est donc lié au signe de I’enthalpie standard de réaction.

Démonstration :
H 9 G |

Relation de Gibbs-Helmholtz : - =<5
pn

d’ou, en dérivant par rapport a I’avancement a T et P constant :

AH 9 AG
S |
2
T aT T o
En considérant des constituants dans leur état standard :
AH 4 AG
T T dr T

Remarque : Nous sommes passés a une dérivée droite car les grandeurs standards ne dépendent que de T.

= — RIn(K°(T))

-4 G(T) A G°(T)
Or: K°(T)= exp( - )ﬁ -

RT T

13
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On obtient ainsi la relation de de Van’t Hoff.

Conséquence importante :
Pour une transformation athermique, pour laquelle ArH = 0 (comme la réaction d’estérification de Fischer par

exemple), la constante thermodynamique d’équilibre ne dépend pas de la température.

b. Détermination de K°(T,) a partir de K°(T,) avec la relation de Van’t Hoff
Cette relation permet également de calculer la constante thermodynamique d’équilibre a une autre température
en connaissant seulement I’enthalpie standard de réaction.

TZ TZ A H° A H° T2 dT
fdano(T) = deT =3z f?
Tl Tl Tl
o o _ AR 1
nk°(T,) = InK*(T ) = —— (T_l - T—z)
o — o ArHO 1 1
an(TZ)—an(Tl) +TT_1_T_2)
A o

Ko(T,) = exp (nK°(T)) +—= (TA - T;))

(r) = wofr)em (£ - 1)

C’est a vous ! Savoir refaire la démonstration précédente

B. DISTINCTION ENTRE EQUILIBRE CHIMIQUE ET TRANSFORMATION TOTALE

1. Avancement a I’¢quilibre & et avancement maximal &,

- L’avancement a ’équilibre &, est défini lorsque Q, = Q, ., = K°(T) (et que ArG=0)

- Lavancement maximal & . est déterminé par la valeur de ’avancement théorique maximale que peut
atteindre la réaction en fonction des quantités de matiére introduites dans le systéme.

2. Détermination de &, par la loi de Guldberg et Waage

En disposant de la valeur de K°(T), il faut résoudre la relation a I’équilibre Qr g = K°(T) pour connaitre &,

Remargue : On peut minimiser le potentiel thermodynamique : bien plus long a faire « a la main » mais c’est ce qui est
fréquemment utilisé par les logiciels de chimie.

3. Détermination de ém par d’un tableau d’avancement

Soit Pavancement maximal si la transformation est totale et épuise le réactif limitant. On parle d’une réaction totale.
Cela peut étre le cas si le systéme est hétérogene.

Pour déterminer I’avancement maximal, on peut faire un tableau d’avancement.

C(s) + COx(g) = 2CO(g) n?
tot

Etat initial 0.5 1 0 1
Etat final 0.5-¢ 1-& 2¢& 1+§

14
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On en déduit aisément que : Emax = 0,5mol

4. Comparer & et & . pour savoir si la transformation est totale ou si le systéme
est a 1’équilibre
Une fois ces deux avancements déterminés, il faut se demander si les quantités de matiére sont suffisantes pour
atteindre 1’équilibre.

- Si Emax > Eéq alors il est possible d’atteindre I’équilibre chimique (d’avoir un avancement Eéqoﬁ
on aura ArG =0)

- Si Emax < Eéq alors la transformation est totale (et on obtiendra pas Eéq et on n’aura pas ATG = 0)

Pour calculer I’avancement a 1’équilibre chimique, il faut déterminer la constante thermodynamique d’équilibre.

C’est a vous ! Déterminer si on a une réaction totale ou un équilibre chimique 2 la fin de la réaction pour
notre réaction exemple

Pour la transformation de Boudouard, on avait K°(1100 K) = 9, 4. Aucune hypothése ne peut étre effectuée pour
cette transformation.

1. Détermination de Xcq

2. Détermination de Eéq

3. Déterminer si la réaction est totale

C. VARIATION DES FONCTIONS THERMODYNAMIQUES AU COURS DE LA TRANSFORMATION

A T, P CONSTANTS

On rappelle que la transformation est supposée isotherme, isobare.

1. Variation d’enthalpie AH. lien avec le transfert thermique

Variation d’enthalpie : AHChim = X ArH° =Q
Pour la réaction de Boudouard : AHchim =Q=¢ X ATHo = 0,5 %173 = 86,5 kJ > 0 : réaction endothermique

2. Variation d’enthalpie libre AG

AG =G -G

état—final état—initial

15
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AG = » u.

n —
Jetat—final jétat—final
Constituants j J f J f

X

n
! uk,émt—im’ztial k,état—initial
Constituants k

Dans notre réaction exemple :

AG =1 ><p'L'O,état—final +0,5 >(IJ'COZ,état—final - 05 ><uC,étfat—im'tial - ><uCOz,état—im'tial
AG = 1X ° + RT1 Peostar-finar + 05X ° L RTI pc"z'état‘ﬁnal 0.5 % ° 1% ° 4 RTI pcaz,état—initial
- Heo n P° ’ uco2 n P° ’ He (uco2 n P° )
AG=p_ °+ 1 °(0,5—1) — 0,51° + RT (Intesscia | o g gy Doty Do i
Heo “602 ’ s p° ’ p° p°
° ° ° pco,état—finalx \[pCOZ,état—final
AG = W — O,SuCO2 - 0,5uC + RT In

pCOQ,étut—initialx\/;
Comme la réaction est supposée isobare, on a : Py, siat-initial = Prot, état-final = Prot

° ° ° xco,étatffinal pmtx \/ xCOZ,étatffinalptot
AG=0.5(2uCO — Hep —uc)+ RT In =

X X
€0, état—initial ptot

xco,étatffinal x xCDZ,étatffina lptat
AG = 0,54 G°(T)+ RTIn !

o

€0, état—initial

Application numérique pour une température de 1100 K

* 5
AG = 0,5 *25 * 10" + 8.31 * 1100 * In( LASUOSAII0
1 x\10

AG = — 21k]

C’est a vous ! Savoir refaire I’application précédente

3. Entropie créée Sc

Le calcul de la variation d’enthalpie libre au cours de la transformation chimique permet également de calculer

I’entropie créée au cours de la transformation. On saitque dG = — T SSC a T,P constants
En intégrant entre I’E.IL. et ’E.F. pour une transformation isotherme : AG = — T SC, donc :
= _AG
S = T

4. Variation d’entropie

On sait que :AG = AH — TAS

AH—AG __ 86,5+21
T 1100

Dans [’exemple de réaction choisie : AS = =98]

Nous avons réussi, dans cet exemple, a parfaitement caractériser un état d’équilibre pour une valeur de T, de P et
une composition initiale donnée. Mais comment évolue cet état d’équilibre en fonction de ces paramétres ?

16
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- Relation de Van’t Hoff :

dinkery _ AH°
dr = pr?

- Permet de connaitre 1’évolution de K° en fonction de la température
- Exothermique : ArH °> 0 doncK°” si T/

- Endothermique : ArH °© < 0 donc K°Nsi T/
- Athermique : ArH ° = 0 donc K° indépendant de T

- Permet de connaitre K°(T,) a partir de K°(T))

A H°
- Savoir retrouver la relation suivante : K °(T2) =K °(T1) exp (rT(TL - TL) )
1 2
- Autres méthodes de détermination K° a une température T donnée :
- Par combinaison de constantes K°(T) pour des réactions successives.

- écrire la réaction d’intérét (r) comme une combinaison linéaire d’autre réactions (r;) :
. A
= zi:hi(ri) puis K* = 1:[ (Ki(T ))

- A partir de ArG°(T), via la relation ArG°(T) = —RT In K°(T)
- ArG®°(T) = ArH® — T ArS®°, ArH® et ArS°® supposés constants avec I’approximation
d’Ellingham (sans changement d’état)
- Equilibre vs transformation totale :
- Question a se poser : Est il possible d’atteindre 1’avancement Eeq tel que ArG=07?

- Avancement maximal Emax déterminé avec un tableau d’avancement en supposant une réaction

totale.
- Avancement pour obtenir 1’équilibre Eéq déterming par la loi de Guldberg et Waage K° = Q,(&,,).

_ L g . >
Equilibre si Emax > Eéq
- Transformation totale si§ <&,
max éq

- Variation de grandeurs thermodynamiques au cours d’une réaction a T, P constants
- AH, =%t XAH°=Q (§ est égale a § si la réaction est totale ou &, si la réaction est
chim T max éq

équilibrée )

- AG= Y W

n —_—
j,état—final jétat—final

X

n
Ilk,état—initial k,état—initial

Constituants j Constituants k
AH-AG
- AS = ——
QCM (10 questions)
C. ArS° dépend de T
1. D’apres la relation de Van’t Hoff, pour une D.TI=T2
réaction exothermique (ArH® < 0), une 3. Quelle est l'expression correcte de la relation
augmentation de température provoque : intégrée de Van’t Hoff ?
A. Une diminution de K° A. In(K°(T,)/K°(T))) =-ArG°/R x (1/T, —
B. Une augmentation de K° 1/T))
C. Aucune variation de K° B. K°(T,) = K°(T,) x exp(ArH®/RT,)
D. Une inversion du sens spontané C. K°(T,) = K°(T,) x exp[ArH°/R x (1/T, —
/T
2. Larelation intégrée de Van’t Hoff reliant D. 2I)(]C’(Tz) =K°(T,) x exp[-ArS°/R x
K°(T),) et K°(T,) suppose que : In(T,/T))]
A. ArG°® est constant 4. Si une réaction est athermique (ArH® = 0),
B. ArH° est constant alors :

A. ArG®° = 0 a toute température
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B. ArS°® est nul
C. K° est indépendant de la température
D. La réaction ne peut étre spontanée

Pour une réaction composée de deux réactions

successives rl et r2, on a K° =K1° x K2°si :
Ar=rl+nr2

B.r=rl-12

C.r=2r1 +0.512

D. rl et r2 ont le méme ArH°

Quelle relation est correcte pour déterminer
K°(T) a partir de ArG® ?

A. K°=RT x ArG°

B.In K°=-ArG®/RT

C. ArG°=-R In K°®

D. K° = exp(—RT / ArG®)

En supposant ArH® et ArS° constants, on peut
écrire :

A. ArG°(T) = ArH® + T ArS°

B. ArG°(T) = ArS° — T ArH®

18

C. ArG°(T) = ArH® — T ArS°®
D. ArG%(T) = -T In(K®)

8. Si&eq < &max, alors on peut conclure que :

A. La réaction est athermique

B. La transformation est totale

C. Le systéme a atteint I’équilibre
D. ArH° >0

9. Le critére d’équilibre ArG = 0 est atteint :

A. Lorsque & = Emax
B. Lorsque Qr=1
C.Lorsque ArH° =0
D. Lorsque Qr = K°

10. A T, P constants, la chaleur échangée pendant
la réaction est donnée par :

A. AG
B. AS
C.AH

D. &eq
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I11- PARAMETRES INFLUENCANT LA POSITION D’UN EQUILIBRE

A. VARIANCE D’UN SYSTEME PHYSICO-CHIMIQUE A L’EQUILIBRE : v= X-Y

Les parametres intensifs permettent la description de I’équilibre physico-chimique
L’état d’équilibre d’un systéme a 1’équilibre physico-chimique est décrit par des paramétres intensifs :
- Les paramétres physiques : température T et pression P

- Les paramétres de composition : la fraction molaire de chaque constituant dans une phase, notée x;p

Impossibilité de fixer indépendamment P et T pour un systéme en équilibre de phase

Exemple introductif : Considérons 1’équilibre de phase suivant :
NH; (g) = NH; (1)

\P

Les variables intensives permettant la description du systéme sont :
- Paramétres physiques : P, T
- Paramétres de compositions : fractions molaires de

U

. ! . S .

’'ammoniac x etx’ | qui valent 1 ici puisque I’ammoniac
NH, ~ “NH, (©)

est pur. (9

I

Y=

Peut-on fixer indépendamment P et T pour ce systéme tout en restant a l’équilibre ?

Ce probléme a été étudié en physique, en PCSI, a I’aide des diagrammes (P,T) : a température fixée, I’équilibre de
phase n’a lieu qu’a une seule et unique pression (la pression de vapeur saturante).
L’expérimentateur ne peut donc choisir qu’un seul paramétre : soit la température, soit la pression du systéme. Il

posseéde un unique degré de liberté.

Que se passe-t-il si on essaie de modifier la température a pression constante ?

Dans ce cas, on observera une rupture d’équilibre : une des deux phases disparaitra.
On peut le prédire en s’aidant du diagramme (P,T) dans ce cas :

- Si on augmente la température, I’ammoniac devient entierement gazeux.

- Si on diminue la température, I’ammoniac devient enti¢rement liquide

Définition de la variance

Variance : Nombre maximal de paramétres intensifs que I’expérimentateur peut choisir indépendamment sans
remettre en cause I’existence de I’équilibre thermodynamique du systéme étudié (le nombre de phases, I’existence
d’équilibres chimiques).

La variance correspond également au nombre minimal de parameétres intensifs dont 1’expérimentateur doit
indépendamment se donner les valeurs pour pouvoir caractériser complétement 1’état d’équilibre du systéme chimique.

Dans I’exemple précédent : la variance est égale a 1. L’expérimentateur peut choisir soit la valeur de T, soit la valeur
de P.

Méthode de calcul de la variance :
1) Lister tous les parametres intensifs de description du systeme (pression P, température T, fractions molaires
de chaque constituant dans chaque phase). On en compte X.

2) Lister les contraintes imposées au systéme par 1’état d’équilibre :
o Les relations de Guldberg et Waage K° = QT pour chaque équilibre.
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. . . . ~ ®
o Les relations entre fractions molaires des constituants d’une méme phase : )’ x5 = 1
i

o Eventuellement, une équation traduisant I’électroneutralité de la matiére
On en compte Y.

3) Calculer la variance :
v=X-Y

C’est a vous ! Calcul de la variance sur ['équilibre de phase de I'ammoniac. Vérifier que I’on ne peut pas fixer

Z Z p ndépend

Paramétres intensifs de description du systéme a 1’équilibre :
Déduction de X :

Relations entre ces paramétres intensifs :

Déduction de Y :

Calcul de la variance :

C’est a vous ! Donner la valeur de la variance dans les exemples suivants :

a. Systéme siége de 1’équilibre suivant : 3 H, (g) + N, (g) =2 NH; (g)

b. Systéme siege des deux équilibres suivant :

(1) 3H, (g) + N> (g) =2 NH; (g)
(2) NH; (2) =NH; (1)

c. Systeme siége de I’équilibre de la réaction de Boudouard : C (gr) + CO, (g) =2 CO (g)

B. CAS DE DIMINUTION DE LA VARIANCE

1. Par des conditions supplémentaires imposées au systeme
L’expérimentateur impose généralement des conditions supplémentaires au systeme.
Par exemple :
- Fixer la température ou bien la pression du systéme
- Partir d’'un mélange initial défini ce qui engendrera des relations entre quantités de matiére des différents
constituants physico-chimiques.

Cela introduit des relations supplémentaires entre parametres intensifs a prendre en compte. La variance prend une
valeur dite réduite.
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C’est a vous ! Soit un systéme si¢ge de I’équilibre suivant CO (g) + H,0 (g) = CO, (g) + H, (g)

1. Calculer la variance de ce systeme.

2. On part initialement d’un mélange stecechiométrique de monoxyde de carbone et d’eau a 1’état vapeur. Que
devient le nombre de degré de liberté ?
Faire un tableau d’avancement :

CO(g) + HO(g) = COx(g) + H,(g)

Etat initial

Etat final

D’aprés le tableau d’avancement, on déduit de nouvelle(s) relation(s) :

Calcul du la valeur réduite v’ de la variance :

Une fois le nombre de degré de liberté du systeme a I’équilibre identifié, la question a se poser est : peut-on choisir
n’importe lesquels des parameétres intensifs qui décrivent le systeme ?

2. Par une variable de description qui n’est pas un facteur d’équilibre

Facteur d’équilibre : Variable de description d’un systéme telle que sa variation entraine une modification de 1’état
d’équilibre du systeme.

A priori, tout paramétre intensif est un facteur d’équilibre. Cependant, dans certains cas, la température T et la
pression P ne sont pas facteurs d’équilibre :

- La température est quasiment toujours facteur d’équilibre puisque la constante thermodynamique d’équilibre
dépend de la température.
La seule exception est le cas des réactions athermiques pour lesquelles la constante thermodynamique
d’équilibre ne dépend pas de la température.

- La pression est facteur d’équilibre si elle apparait lorsque 1’on écrit 1’expression du quotient réactionnel. Il
est possible de montrer que c’est le cas si la quantité totale de gaz évolue au cours de la transformation.

Pei Py *er Xpct
PCl; (g) =PCl, (g) + Cl, (g) Q = 2 s 2 P o _%

s
r PrarP *pai, P

La pression est facteur d’équilibre.

plZpHZ xlszZ
2 HI(g)=H, (g) + L, (g) Q=—"7"=""27
le le

La pression n’est pas facteur d’équilibre.

Si un paramétre intensif n’est pas facteur d’équilibre, il faut le retirer également du nombre de degré
de liberté !
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C’est a vous ! Retour sur le systéme si¢ge de I’équilibre CO (g) + H,0 (g) = CO, (g) + H, (g). On avait trouvé v’

=2. La pression est-elle un facteur d’équilibre ?

Si on fixe la température T, le systéme est entierement caractérisé

Considérons un systeme a ’équilibre. L’expérimentateur perturbe ce systéme en modifiant un des facteurs
d’équilibre. Le systéme évolue, jusqu’a se retrouver dans un nouvel état de repos.
Deux issues sont possibles :

Si le nombre de degrés de libertés est suffisant, les équilibres sont déplacés : on parle de déplacement
d’équilibre.

Sinon, on observe une rupture d’équilibre : I'un des constituants de 1’équilibre disparait et on obtient un
nouveau systéme physico-chimique.

Bilan

Variance : Nombre maximal de paramétres intensifs que 1’expérimentateur peut choisir indépendamment
sans remettre en cause I’existence de 1’équilibre thermodynamique du systéme étudi¢ (Ile nombre de phases,
I’existence d’équilibres chimiques).
Calcul de la variance : Définie par la relation v= X -Y, ou X est le nombre de variables intensives
(température, pression, concentrations...), et Y le nombre de relations entre ces paramétres (équilibres,
fraction molaire, ).
Exemple de systéme
- Invariant (v =0) : point triple dans le diagramme P,T. L’équilibre thermodynamique ne peut étre
défini que pour deux valeurs précises de P et de T.
- Monovariant (v =1) : Le systéme eau liquide = vapeur. On peut choisir T librement (et P est alors
imposé) ou P librement (et T est alors imposé).
Diminution de la variance par des conditions supplémentaires : lorsqu’on impose une contrainte externe
(ex. : T ou P fixe), la variance diminue car on réduit le nombre de variables libres possibles.
Diminution apparente de la variance : Une variable peut étre non pertinente pour 1’équilibre. Par
exemple :
- Latempérature T pour une réaction athermique
- Lapression P si elle n’apparait pas dans le Q,

QCM :

1.

) , . s (équilibres, conservations...)
La variance d’un systéme est définie comme :

A. Le nombre de phases en équilibre 3. Aupoint triple de I’eau dans le diagramme P, T,
B. Le nombre de paramétres mesurables la variance vaut :

C. Le nombre de variables intensives que 1'on Al

peut fixer librement sans déstabiliser B.2

1’équilibre C 0

D. Le nombre de réactions chimiques D. 1

impliquées

4. Le systéme eau liquide = vapeur a I’équilibre
est :
A. Invariant
B. Monovariant
C. Bivariant
D. Non-variant

Dans la formule v=X-Y, le terme Y
correspond :

A. Au nombre de phases présentes

B. Au nombre de constituants chimiques

C. Aux variables fixées par I’expérimentateur
D. Aux relations entre les variables
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5. Si on impose une température fixe a un
systéme initialement monovariant, il devient :
A. Bivariant
B. Monovariant
C. Invariant
D. Impossible a définir

6. Quelle situation correspond & une diminution

apparente de la variance ?

A. Le systéme passe de trois a deux phases
B. Une contrainte extérieure est imposée (P
fixée)

C. Une variable ne modifie pas Qr (ex : P
dans une réaction condensée)

D. Un équilibre chimique supplémentaire
apparait

7. Dans une réaction athermique, la température :

A. Est un facteur d’équilibre
B. Fait varier ArG°®
C. Fait varier K°
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D. N’influence pas la position de I’équilibre

8. Si une variable n’apparait pas dans Qr, alors :
A. Elle n’est pas un facteur d’équilibre
B. Elle influence la vitesse de réaction
C. Elle modifie la constante K°
D. Elle modifie I’avancement a 1’équilibre

9. Quel ensemble constitue correctement X dans
la formule v=X-Y ?
A. T, P, fraction molaire, volume
B. T, P fraction molaire
C. Volume, masse, temps
D. Nombre de constituants, nombre de phases

10. Un systéme est monovariant si :
A. 1l est constitué d’un seul constituant
B. Deux phases sont en équilibre et une seule
variable peut €tre choisie librement
C. Il y a deux équilibres simultanés
D. Trois phases coexistent a température
constante
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IV- OPTIMISATION D’UN PROCEDE PHYSICO-CHIMIQUE : EXEMPLE DU
PROCEDE HABER-BOSCH

A. METHODE D’OPTIMISATION

1. Optimiser une synthése industrielle : généralités

L’objectif de cette partie est de comprendre comment optimiser un procédé chimique. Il va donc falloir trouver les
conditions opératoires pour effectuer la transformation dans des conditions optimales :

- Reégles de sécurité

- Minimisation du cofit de production : réactifs purifiés ou non, optimisation énergétique

- Facilité d’isoler le produit d’intérét a I’issue de la transformation

- Rendement élevé

- Transformation rapide

D’un point de vue thermodynamique, nous allons majoritairement nous intéresser a I’obtention d’un rendement élevé.

2. Optimiser le rendement en regardant ’influence d’un parametre intensif

Méthode :
1. Le systéme considéré initialement est a I’équilibre.
2. Un seul parametre intensif est modifié (T ou P ou ajout d’un constituant). Les autres paramétres intensifs
sont gardés constants.
3. L’impact de ce paramétre sur I’équilibre sera étudié : la modification de ce paramétre permet-elle de former
plus ou moins de produit ?

3. Synthése du procédé Haber-Bosch : v =3
Présentation et Histoire du Procéd¢ Haber Bosch
Pour illustrer 1’étude, nous allons nous intéresser a un processus industriel particulier : le procédé Haber-Bosch, qui
permet la synthése de I’ammoniac. Ce procédé a été mis au point en Allemagne au début du XX¢éme siécle et a valu a
Fritz Haber le prix Nobel de Chimie en 1918. Il a ensuite été exploité par la société allemande BASF.

3H,(g) + N2 (2) =2 NH; ()
Utilité industrielle
Ce procédé est extrémement important a 1’échelle industrielle puisqu’il permet de transformer le diazote,
naturellement présent dans 1’atmosphére, en ammoniac qui peut ensuite étre converti en acide nitrique, en urée ou

encore en nitrate d’ammonium, tous d’intérét pour la fabrication d’engrais ou d’explosifs. En 2013, 140 millions de
tonnes d’ammoniac ont été produits, via ce procédé.

Nombre de degrés de liberté pour le systéme
v= 3, I’expérimentateur peut choisir 3 parameétres indépendants

On va donc regarder I’influence de 3 paramétres pour optimiser cette transformation : température, pression et
composition du mélange initial.
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B. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE
1. Résultats expérimentaux et interprétation

Résultats expérimentaux : En considérant un mélange stecechiométrique de diazote et de dihydrogene.

Influence de la temperature sur la synthese de I'ammoniac
10

—— P =1 bar
P =15 bar
P =25 bar

—— P =125 bar

0&

06

04

0z

taux d'avancement a I'eguilibre

0o
400 E00 800 1000 1200
temperature (K)

Interprétation des résultats :
- La température est bien un facteur d’équilibre : Une modification de la température, en gardant les autres

parameétres constants, entraine bien une modification de la constante thermodynamique d’équilibre.

- A _pression constante et & composition initiale constante, il est thermodynamiquement plus favorable de
travailler a basse température, pour maximiser le rendement en ammoniac.

2. Démonstration

o A H°
Relation de Van’t Hoff : d ln‘fT(T) = —
- RT

Pour le procédé Haber-Bosch - A H® =— 92,2 k] /mol

1. Le systéme est initialement a 1’équilibre donc Qr = K°(T 1).
2. L’expérimentateur augmente la température du systéme jusqu’a une température T , > T g La pression et la
composition du systéme n’ont pas changg.

Ainsi, cela entraine une modification de la constante thermodynamique d’équilibre. Le quotient réactionnel
n’est pas modifié.

3. Laréaction est exothermique : ATH °<0

D’apreés la loi de Van’t Hoff, % < 0:la fonction In K°(T) est décroissante

donc si T1 < T2 alors K°(T1) > K°(T2)

K*(T,) K*(Ty) = Q

—

Sens indirect

4. Ainsi, Q > K°(T)

Q
AG = RTln—KZ >0
r

5. Condition d’évolution spontanée d’un systeme chimique : AerE <0

donc d€ < 0 :le systéme évolue dans le sens indirect.
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Pour la synthése de I’ammoniac, il vaut mieux travailler a « basse température ».

C’est a vous ! Savoir refaire la démonstration précédente

3. Calcul de la température d’inversion

Une étude plus approfondie montre que : ArG° (kJ/mol) =— 92,2 + 0,200%xT

La température d’inversion pour cette transformation chimique est la température pour laquelle : ATG° (T) =0

L,
922
donc : Tl, = 5500 = 460 K

Ainsi, il faut travailler a une température inférieure a 460 K pour que cette transformation chimique soit
thermodynamiquement favorable.

4. Cas général pour I’influence de la température sur un réaction

D’aprés la loi de Van’t Hoff,
- Si la réaction est endothermique ATH ° > 0, une augmentation de la température entraine une augmentation de

la constante thermodynamique d’équilibre. Le systéme évolue dans le sens direct.
- Si la réaction est exothermique ArH ° < 0, une augmentation de la température entraine une diminution de la

constante thermodynamique d’équilibre. Le systéme évolue dans le sens indirect.

Si la température augmente, le déplacement de la réaction se fera dans le sens endothermique (tel que ATH ° > 0).

C. INFLUENCE DE LA PRESSION
1. Résultats expérimentaux

Résultats expérimentaux : méme graphique que pour la température

Interprétation :
- La pression est bien un facteur d’équilibre : Une modification de la pression du systéme, sans changer la

température, va avoir des conséquences sur la valeur du quotient de réaction.

- A température constante et a composition chimique initiales identiques, il est thermodynamiquement plus

favorable de travailler a haute pression, pour maximiser le rendement en ammoniac.

2. Démonstration

Méthode pour étudier Pinfluence de la pression :
1. Le systéme est initialement a I’équilibre donc Qr(Pl) = K°(T).

2. L’expérimentateur augmente la pression du systéme jusqu’a une pression P 5 Ce qui modifie le quotient

réactionnel. La température est constante donc K° n’a pas changé.
3. Dans le cas de la synthése de ’ammoniac, il est possible d’écrire 1’expression du quotient réactionnel.

0. x5

=<
=

=
X
=

oW

SiP_>P_ alorsQ (P)< Q(P)
2 1 o, Lt
4. Ainsi, Q.(P,) < K(T)

Q
AG=RTIn—=<0
r
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Q. (P,) Q (P} =K(T)

Q,

—_—

Sens direct
5. Condition d’évolution spontanée d’un systéme chimique : ArG dg < 0

donc d& > 0 : le systéme évolue dans le sens direct.

C’est a vous ! Savoir refaire la démonstration précédente

Pour la synthése de I’ammoniac, il vaut mieux travailler & « haute pression ».

ﬁ Si la pression n’intervient pas dans I’expression du quotient de réaction, c’est que la pression n’est pas
facteur d’équilibre.

3. Cas général pour 'influence de la pression sur un réaction : principe de
Le Chatelier

D’une maniére plus générale, le résultat pourra étre retenu ainsi :

Une augmentation de la pression a T constante provoque un déplacement d’équilibre dans le sens d’une
diminution de la quantité de gaz dans le systéme.

Remarque : Ce résultat est di au fait que le systéme tend a s’opposer aux contraintes que I’expérimentateur exerce sur
lui. C’est ce qu’on appelle le principe de modération de Le Chatelier (1884).

Principe de modération de Le Chatelier

Lorsque la modification d’un facteur d’équilibre entraine une évolution vers un nouvel état d’équilibre, I’évolution
s’oppose aux perturbations qui I’ont engendrée et en modere les effets.

D. OPTIMISATION DU MELANGE INITIAL DES REACTIFS
1. Influence des gaz inertes ou des impuretés

Le gaz est introduit dans le réacteur a la composition suivante :Dihydrogeéne H,(g) : X, = 0.69, Diazote N,(g) :
2
x = 0.23, Argon Ar (g) : X, = 0. 02, Méthane CH, (g) : Xy = 0.02

NZ H4

On observe la présence d’impuretés comme de I’argon ou du méthane : est-ce important ?

Méthode pour étudier I’influence de I’ajout d’un constituant :
1. Le systéme est initialement a 1’équilibre donc Qr(nwt 1) = K°(T).

2. Dexpérimentateur ajoute un gaz inerte dans le systéme, jusqu’a ce que la quantité totale de gaz valent n oo

ce qui modifie le quotient réactionnel. La température est constante donc K° n’a pas changé.

3. Dans le cas de la synthése de I’ammoniac, il est possible d’écrire 1’expression du quotient réactionnel, en
fonction de n.

tg

X 2 n’ 2
NH P° NH 2 pe

Q = — X |=] = = — Xn X|(—=

T x xx p noxn tot p
N2 HZ N2 HZ

in n alors (n )> n
tot,2 t,1 Qr tot,2 Qr( tot,l)
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Q (Negy, 1) = K*(T) Q (Nygy, 2)

— Q

Sens indirect

4. Ainsi, Qr(nm ,)> K(D)

qQ
AG = RTIn-=>0
r

5. Condition d’évolution spontanée d’un systéeme chimique : AerE <0

donc d€ < 0 :le systéme évolue dans le sens indirect.

C’est a vous ! Savoir refaire la démonstration précédente

minimisée.

Pour la synthése de I’ammoniac, il vaut mieux travailler en ’absence de gaz inerte. Leur quantité doit étre

Bien regarder les parameétres qui sont gardés constants au cours d’un tel raisonnement !!

Si on travaille a température et volume constant : A 1'équilibre :
2 2

" Py \Z_ (P2 " v \2 2
0, T (5 - ()
QT nN2 X 713Z RT p nN2 X nzz RT
Dans ce cas, I’ajout d’un gaz inerte n’a aucun effet !
2. Influence des proportions initiales de réactifs
Choix des proportions initiales de réactif :
Fractionmolaireen ammoniacal'equilibre
0.25
: i T=450°C |
Ee {P=200bar!

0.15
040 4

0.05

n*(H:)n*(N,)

75

La fraction molaire en ammoniac a 1’équilibre est la plus grande si les réactifs sont introduits en proportions

steechiométriques.
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Bilan sur le procédé Haber-Bosch

Synthése des mélanges Synthése de I'ammoniac
—— —>Vapeur d'eau
Méthane CH, Préréchauffeur
et Enceinte de refroidissement
d'eauH,0 CH.+H:0
— e Se— e m—
CO +3H:
presseur
seur
0 H,0
Air 500°C | H:0 Catalyseur
» 450 °C
2CH4+0; » 300 bar Condenéeur
—>
2CO+4H: -~ )
> Ammoniac
NZr Hz (liquide)
Nz, Hz, CO HZOI C02 + -
— Com- P — A
N, H, presseur Compresseur

- Le mélange réactionnel est introduit dans les proportions steechiométriques. Il est purifié avant d’étre
introduit dans le réacteur. Cela est conforme a ce qui a ét¢ discuté précédemment.

- La pression au sein du réacteur est choisie pour étre autour de 200 bar. Cela est conforme a ce qui a été
discuté précédemment.

- Le choix industriel adopté est de travailler a environ 400 °C, ce qui ne correspond pas a ce que nous avons
discuté précédemment.

Cependant, il est important de prendre en compte des considérations cinétiques : ’augmentation de température est
choisie ici pour accroitre la vitesse de la réaction. En effet, a une température inférieure a la température d’inversion,
la vitesse de la synthése de I’ammoniac est trop faible pour étre exploitable.

De plus, pour optimiser 1’aspect cinétique de cette transformation chimique, un catalyseur a base de fer est introduit.

Le taux de conversion en ammoniac reste peu ¢élevé a cette température (autour de 20%). Il convient de recycler les
réactifs qui n’ont pas réagi.
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Bilan du chapitre

Notion Liée a / Dépend de / Relation ou raisonnement
Influence
ArG ArG®, Qr, § ArG = ArG° + RT In(Qr) ; régit le sens
d’évolution : ArG x d§ <0
ArG® ArH®, ArS°, T ArG® = ArH® — TArS°® (— approximation
d’Ellingham si pas de changement d’état)
Q; (quotient Concentrations, pressions Qr dépend de I’¢état du systeme ; Qr=K° a
réactionnel) partielles I’équilibre
K°(T) ArG°, T ArG® = -RT In(K°(T)) = K° = exp(-ArG°® / RT)

Equilibre chimique

ArG =0 & Qr=K°(T)

L’¢équilibre est atteint quand ArG =0

Température T ArG®, K°, &, T influence ArG®, donc K°, donc & eq
ArH® Variation de K° avec T (Van’t | d(In K°)/dT = ArH® / RT? — signe de ArH® donne
HofY) évolution de K° avec T
Variance v X (variables), Y (relations) [ v=X-7Y ;indique combien de variables

intensives on peut choisir sans rompre 1’équilibre

Facteurs d’équilibre

Paramétres présents dans Qr
ou K°(T)

Si un parametre n’apparait pas dans Qr, il n’est
pas un facteur d’équilibre

& eq (avancement a
I’équilibre)

Qr, K°, ArG

Déterminé par Qr = K°(T) — dépend des
conditions extérieures (T, P, concentrations...)

& max (avancement
total)

Conditions steechiométriques,
tableau d’avancement

Si § eq =& max — réaction totale ; sinon
équilibre

Spontanéité

ArG

ArG < 0 : sens direct ; ArG > 0 : sens indirect ;
ArG =0 : équilibre

Changement d’état

AG=0; AH=TAS

Cas particulier d’équilibre : point de fusion,
vaporisation...
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Exemple de chaine de dépendance logique

1. Fixation d’une nouvelle température T
— La température extérieure du systeme est modifié¢e (facteur d’équilibre si la réaction n’est pas
athermique).
2. Variation de ArG®
— Par la relation ArG® = ArH® — TArS®, si ArH° et ArS°® sont non nuls, ArG® varie avec T
3. Modification de K°(T)
— Par ArG® = —RT In(K®), une variation de ArG® entraine une variation de K°(T).
— La position d’équilibre change donc en fonction de la température
4. Inégalité entre Qr et K°(T)
— Avant modification, le systéme était a 1’équilibre avec Qr = K°(T1). Apres changement, Qr #
K°(T>).
— L’équilibre est rompu.
5. ArG#0
— Par ArG = RT In(Qr / K°), la réaction devient spontanée dans un sens pour rétablir 1’équilibre.
6. Evolution de I’avancement &
— La réaction évolue spontanément, modifiant I’avancement & dans le sens direct (si Qr < K°) ou
indirect (si Qr > K°).
7. Nouvel équilibre atteint
— Lorsque Qr = K°(T:), ArG = 0 et le systeme est de nouveau a 1’équilibre a la nouvelle
température.

Correction QCM :

Partie I : 1C2C 3B 4C 5B 6C 7B 8D 9C 10B

Partie I : 1A 2B 3C 4C 5A 6B 7C 8C 9D 10C
Partie IIl : 1C 2D 3C 4B 5C 6C 7D 8A 9B 10B
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